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PREFÁCIO 


PARA O PROFESSOR 


FILOSOFIA 


Nós, autores do livro Química: a ciência central, esta- 
mos muito satisfeitos e honrados com o fato de você ter 
nos escolhido como seus parceiros de ensino nas aulas de 
química geral, Todos nós temos atuado como pesquisa- 
dores ativos, que gostam tanto de aprender como de fazer 
descobertas nas ciências químicas. Também ensinamos 
química geral em muitas ocasiões. Nossas experiências 
variadas e abrangentes serviram como base para colabo- 
rarmos em estreita relação como coautores deste livro. Ao 
escrever esta obra, mantivemos nosso foco nos estudantes: 
tentamos garantir que o texto estivesse atualizado, com as 
informações corretas, além de escrito com uma linguagem 
clara e fácil de ler. Nós nos esforçamos para transmitir 
a abrangência da Química e a emoção que os cientistas. 
experimentam ao fazer novas descobertas que contribuem 
para a nossa compreensão do mundo físico. Queremos que 
o aluno perceba que a Química não é um campo de conhe- 
cimento especializado e separado da maioria dos aspectos 
da vida moderna; ao contrário, ela é fundamental para que 
possamos lidar com uma série de temas importantes para a 
sociedade, incluindo energias renováveis, sustentabilidade 
ambiental e melhoria da saúde humana. 

Publicar a 13+ edição deste livro evidencia um registro 
excepcionalmente longo da escrita de livros didáticos de 
sucesso. Somos muito gratos à lealdade e ao apoio que a 
obra tem recebido ao longo dos anos e estamos conscien- 
tes da nossa obrigação de justificar todas as novas edições. 
Começamos a trabalhar em cada edição com uma reflexão 
intensa a respeito de nossa função como autores, em que 
nos colocumos questões profundas às quais temos de res- 
ponder antes que possamos avançar. O que justifica mais 
uma edição? O que está mudando no mundo, não só no 
mundo da Química, mas também na educação científica. 
e nas qualidades dos alunos que atingimos? Parte dessas 
respostas pode ser encontrada nas características da pró- 
pria disciplina. O desenvolvimento de muitas novas tec- 
nologias mudou o cenário do ensino de ciência em todos 
os níveis. O uso da internet para o acesso às informações. 
e a apresentação de materiais de ensino mudou conside- 
ravelmente o papel do livro didático, tornando-o mais um 
elemento entre muitas ferramentas para o aprendizado do 
aluno, Nosso desafio como autores é manter o texto como 


a principal fonte de conhecimento e prática da química e, 
ao mesmo tempo, integrá-o às novas vias de aprendizado 
possibilitadas pela tecnologia e pela internet. 

Como autores, queremos que este livro-texto seja uma 
ferramenta central e indispensável para os estudantes. É 
o instrumento ao qual os alunos devem recorrer fora da 
sala de aula para obter informações, aprender, desenvol- 
ver habilidades, usar como referência e preparar-se para 
provas. O livro fornece aos alunos, de maneira mais efi- 
caz que qualquer outro instrumento, uma profundidade de 
abrangência e um embasamento consistente da química. 
moderna, atendendo assim seus interesses profissionais 
e, no momento oportuno, preparando-os para cursos de 
química mais avançados. 

Já que esta obra deve ser eficaz para ajudá-lo em seu 
papel de professor, ela é direcionada aos alunos, Fizemos. 
o melhor que podíamos para manter nossa redação clara 
e interessante e o livro atraente e bem ilustrado, Ele conta 
“com uma série de recursos de estudo para. 
como descrições meticulosas de estratégias de resolução 
de problemas. Esperamos que nossa experiência acumu- 
lada como professores fique evidente no estabelecimento 
do ritmo de ensino, na escolha de exemplos e nos tipos de 
auxílio de estudo e de ferramentas motivacionais empre- 
gados, Acreditamos que os alunos fiquem mais entusias- 
mados aprendendo química quando veem a importância. 
da disciplina na relação com seus próprios objetivos e inte- 
resses; portanto, destacamos muitas aplicações importan- 
tes da química na vida cotidiana. Esperamos que você faça. 
uso desse material. 

É nossa filosofia, como autores, que o texto e todo 
o material complementar de apoio fornecido trabalhe em 
conjunto com você, professor. Um livro é útil para os alu- 
nos à medida que o professor permite que isso aconteça. 
Este livro está repleto de particularidades que ajudam os 
alunos a aprender, podendo orientá-los a adquirir tanto a 
compreensão de conceitos quanto as habilidades para solu- 
cionar problemas. Há muito o que aprender com esta obra, 
talvez informações demais a serem absorvidas por cada 
aluno. Desse modo, você vai mostrar para eles como fazer 
o melhor uso do livro. Somente com a sua ajuda eles serão 
capazes de utilizar tudo o que o texto e seus complementos. 
oferecem de mancira mais eficaz. Os alunos se preocupam 
com as notas, é claro, mas com um pouco de incentivo 
eles também se interessarão pelos temas apresentados c 
se preocuparão com a aprendizagem. Por favor, considere 


enfatizar características do livro que possam aumentar a 
admiração deles pela Química, como os quadros Química 
aplicada e A Química e a vida, que mostram os impactos 
da Química na vida moderna e sua relação com os pro- 
cessos de saúde e a Biologia. Aprenda a utilizar os recur- 
sos on-line disponíveis e a encorajar os alunos a fazer o 
mesmo. Enfatize a compreensão conceitual e coloque 
menos destaque na simples resolução manipulativa e algo- 
rítmica de problemas. 


O QUE HÁ DE NOVO NESTA EDIÇÃO 


Um grande número de alterações foi feito na produ- 
ção desta 13 edição. Continuamos aperfeiçoando a arte 
gráfica e novas funcionalidades foram introduzidas no 
layout. Muitas figuras foram submetidas a modificações 
e dezenas de novas imagens foram inseridas. Foi feito um 
esforço sistemático para colocar legendas explicativas nas 
figuras a fim de orientar o aluno. Novos layouts foram 
empregados para integrar mais estreitamente materiais 
fotográficos a figuras que transmitem princípios químicos. 

Continuamos a explorar meios para abordar de 
maneira mais clara e direta a questão da aprendizagem 
de conceitos, Já se sube que a aprendizagem do aluno em 
muitas áreas é prejudicada quando um conceito não é 
bem compreendido, Então, temos procurado maneiras de 
identificar e desfazer equívocos por meio dos exemplos 
trabalhados no livro e dos exercícios que os acompanham. 
Com isso em mente, entre as mudanças mais importantes. 
feitas na nova edição, estão: 


* Uma nova característica fundamental desta edição é 
a adição de uma segunda atividade para acompanhar 
cada Exercício resolvido nos capítulos. A maioria dos 
novos exercícios da seção Para praticar é de múltipla 
escolha, e as respostas corretas estão disponíveis em 
um apêndice on-line presente na Sala Virtual. Esse 
novo recurso ajuda os alunos a dominarem concei- 
tos avançados apresentados no texto e a corrigirem 
possíveis interpretações incorretas do conteúdo. Os 
exercícios adicionais também oferecem uma nova 
experiência que possibilita a aprendizagem de todos 
os alunos. 

* A segunda grande inovação desta edição é a seção 
Elabore um experimento, que aparece como um exer- 
ceio final em todos os capítulos a partir do Capítulo 
3, Essa seção é um desvio dos tipos habituais de exer- 
cícios de fim de capítulo, uma vez que tem como base 
a investigação de resposta aberta e tenta estimular o 
aluno a “pensar como um cientista”, Cada exercício 
apresenta um cenário em que diferentes incógnitas 
requerem investigação. O aluno é incitado a refletir 
sobre como os experimentos podem ser configurados 
para fornecer respostas a perguntas específicas a res- 
peito de um sistema e/ou testar hipóteses plausíveis. 
que possam representar um conjunto de observações. 
O objetivo da seção Elabore um experimento E incen- 
tivar o pensamento crítico. Esperamos que ela seja 
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eficaz em ambientes de aprendizagem produtivos, que 
incluem o trabalho em sala de aula e as discussões, 
mas é importante lembrar que essa proposta também 
é adequada para o trabalho individual do aluno. 

* Outra novidade são os exercícios propostos nos 
quadros Resolva com ajuda da figura. Esse recurso 
coloca uma questão que os alunos podem responder 
examinando uma imagem. Essas perguntas os encora- 
jam a estudar uma figura e compreender sua principal 
mensagem. As respostas desses quadros estão dispo- 
níveis na Sala Virtual do livro. 

* Agora há questões presentes ao longo de todos os capí- 
tulos nos quadros Reflita, para que o aluno possa parar 
a leitura por um momento para refletir sobre os temas. 
abordados, As respostas também estão na Sala Virtual. 

* Foram adicionados novos exercícios de fim de capí- 
tulo, e muitos dos que já constavam na edição anterior 
foram revisados. Analisando as respostas dos alunos 
para as questões da edição anterior, conseguimos 
tificar problemas e rever as perguntas ou criar novas, 
sugerindo melhorias e eliminando algumas questões, 
No final de cada capítulo, listamos os Resultados da 
aprendizagem que esperamos que os alunos alcancem 
“depois de estudar cada seção, e os exercícios de fim 
“de capítulo oferecem amplas oportunidades para os 
alunos avaliarem esses resultados. Acreditamos que 
essa seção irá ajudá-lo a organizar suas aulas e provas 
à medida que o curso avançar. 


ORGANIZAÇÃO E CONTEÚDO 


Os cinco primeiros capítulos deste livro oferecem 
uma visão macroscópica e fenomenológica da Química. 
Os conceitos básicos introduzidos — como nomenclatura, 
estequiometria e termoquímica — fornecem a base neces- 
sária para muitos dos experimentos de laboratório comu- 
mente realizados em química geral. Acreditamos que uma 
apresentação precoce da termoquímica seja desejável, 
porque muito da nossa compreensão dos processos quí- 
micos baseia-se em análises de mudanças de energia. A 
termoquímica também é importante quando começamos. 
uma discussão das entalpias. Acreditamos ter produzido 
uma abordagem eficaz e equilibrada para o ensino da ter- 
moquímica em química geral, bem como ter proporcio- 
nado aos alunos uma introdução a algumas das questões. 
globais que envolvem a produção e o consumo de energia. 
Não é fácil transitar entre a linha tênue de correr o risco 
de ensinar muitos conteúdos em um alto nível e recorrer 
a simplificações. Assim como acontece com o livro como. 
um todo, a ênfase tem sido no entendimento conceitual 
em oposição ao costume de apresentar equações em que 
os alunos devem apenas substituir variáveis por números. 

Os quatro capítulos seguintes (capítulos 6 a 9) 
abordam a estrutura eletrônica e as ligações químicas, 
mantendo grande parte da apresentação de orbitais atô- 
micos. Para estudantes mais avançados, os quadros 
Olhando de perto dos capitulos 6 e 9 destacam funções. 
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de probabilidade radial e fases dos orbitais, Nossa opção. 
de colocar essa última discussão em um quadro Olhando 
de perto no Capítulo 9 permite que aqueles que desejam 
abordar esse tópico tenham a oportunidade, enquanto 
outros podem ignorá-lo. Ao tratar esse e outros temas nos. 
capítulos 7 e 9, melhoramos substancialmente as figuras 
que os ilustram, evidenciando suas mensagens principais. 

Nos capítulos 10 a 13 o foco do texto muda para o 
próximo nível de organização da matéria: a análise dos 
estados da matéria. Os capítulos 10e 11 abordam os gases, 
os líquidos e as forças intermoleculares. Já o Capítulo 12 
é dedicado aos sólidos, apresentando uma visão ampliada. 
e mais contemporânea do estado sólido, bem como de 
materiais modernos, O capítulo oferece a oportunidade 
de mostrar como conceitos abstratos de ligação química 
impactam aplicações no mundo real. A organização 
modular do capítulo permite que você personalize sua 
maneira de abordar os materiais (semicondutores, polí- 
meros, nanomateriais etc.) que são mais relevantes para 
os seus alunos è para você. O Capítulo 13 ainda trata da 
formação e das propriedades das soluções. 

Os capítulos seguintes examinam os fatores que 
determinam a velocidade e a extensão das reações quími- 
cas: cinética (Capítulo 14), equilíbrios (capítulos 15 a 17). 
termodinâmica (Capítulo 19), e eletroquímica (Capítulo 
20). Nesse grupo de capítulos, também há um sobre quf- 
mica ambiental (Capítulo 18), no qual os conceitos desen- 
volvidos em capítulos anteriores são aplicados em uma 
discussão sobre atmosfera e hidrosfera. Esse capítulo foi 
adicionado para colocar um foco cada vez maior na quf- 
mica verde e nos impactos das atividades humanas sobre 
a água e a atmosfera terrestres. 

Depois de uma discussão sobre a química nuclear 
(Capítulo 21), 0 livro termina com três capítulos com foco- 
em pesquisa. O Capítulo 22 lida com não metais; o Capi- 
tulo 23, com a química de metais de transição, incl 
compostos de coordenação; e o Capítulo 24, com a quí- 
mica de compostos orgânicos e temas de bioquímica 
básica. Esses quatro capítulos finais foram desenvolvidos. 
paralelamente e podem ser estudados em qualquer ordem. 

A sequência de capítulos deste livro foi praticamente 
organizada do modo padrão, mas reconhecemos que nem 
todos optam por ensinar os temas na ordem que escolhe- 
mos. Portanto, nos asseguramos do fato de que os profes- 
sores podem fazer alterações na sequência de apresenta- 
ção dos capítulos sem prejudicar a compreensão do aluno. 
Muitos professores preferem apresentar o tema dos gases. 
(Capítulo 10) após o ensino da estequiometria (Capitulo 
3), em vez de introduzir esse assunto com a apresentação 
dos estados da matéria. O capítulo sobre gases foi escrito 
de maneira a permitir essa alteração sem que haja inter- 
rupção no fluxo de conteúdo. Também é possível abordar 
as equações de equilíbrio redox (seções 20.1 e 20.2) antes, 
após a apresentação das reações redox na Seção 4.4. Por 
fim, alguns professores gostam de ensinar química orgå- 
nica (Capítulo 24) logo após ligações químicas (capítulos. 


89), Essa também é uma modificação que pode ser feita 
sem causar problemas. 

Aproximamos mais os alunos da química orgânica 
e inorgânica descritiva acrescentando exemplos ao longo 
de todo o livro. Você vai encontrar exemplos pertinentes 
e relevantes da química “real”, que ilustram princípios e 
processos em todos os capítulos. Alguns deles, natural- 
mente, abordam mais diretamente as propriedades “des- 
critivas” dos elementos e seus compostos, especialmente. 
oscapítulos 4, 7, 11, 18€ 22324, Nós também incorpora- 
mos química orgânica e inorgânica descritiva nos exercí- 
cios de fim de capítulo. 


MUDANÇAS NESTA EDIÇÃO 

A seção anterior detalhou as alterações feitas nesta 
nova edição. Além de listar essas alterações, vale a pena 
nos determos aos objetivos gerais que estabelecemos para 
formular esta edição. O livro Química: a ciência central 
tem sido valorizado pela clareza do texto, sua precisão e 
atualização científica, seus exercícios desafiadores de fim 
de capítulo e sua consistência com relação ao conteúdo 
abordado, Ao fazermos as mudanças para a nova edição, 
nos asseguramos de que não estávamos comprometendo 
essas características, assim como continuamos a utilizar 
um layout claro e dinâmico na diagramação da obra. 

O projeto gráfico para esta 13º edição continuou com 
atrajetória definida na edição anterior: fazer um uso maior 
e mais eficaz das figuras como ferramentas de aprendi- 
zagem, dirigindo o leitor diretamente à observação delas. 
Os recursos gráficos foram desenvolvidos à medida que 
foram feitas muitas modificações em figuras já existen- 
tes, outras foram adicionadas e algumas substituídas, de 
modo a promover um ensino mais eficaz. Foi inserida uma 
infinidade de exercícios do quadro Resolva com ajuda da 
figura. Da mesma maneira, adicionamos inúmeros qua- 
dros Reflita, que estimulam uma leitura mais reflexiva do 
texto e promovem o pensamento crítico. 

Com a seção O que veremos, oferecemos também um 
panorama de cada capítulo. Os links conceituais (ce) for- 
necem ainda referências de fácil identificação que levam a 
conteúdos relacionados aos que estão sendo estudados no 
texto. Os ensaios da seção Estratégias em Química, que 
apresentam aos alunos dicas que facilitam a resolução de 
problemas e permitem que “pensem como um cicntist 
continuam a ser uma característica importante do livro. 
Um exemplo €o novo ensaio acrescentado na seção Estra- 
ségias em Química no final do Capítulo 3, que expõe a 
novidade Elabore um experimento e mostra um exemplo 
de orientação. 

Enfatizamos ainda mais os exercícios conceituais de 
fim de capítulo. A categoria de exercícios Visualizando 
conceitos foram concebidos para facilitar o entendimento 
de conceitos por meio do uso de modelos, gráficos e outros. 
recursos visuais. Eles precedem os exercícios regulares. 
de fim de capítulo e são identificados com o número de 


cada seção do capítulo a qual o exercício se refere. Uma. 
generosa seleção de Exercícios integradores, que garan- 
tem aos alunos a oportunidade de solucionar problemas 
que integram conceitos do capítulo estudado com os dos 
capítulos anteriores, foi incluída no final de cada capítulo. 
A importância da resolução de problemas integradores é 
destacada pela seção Exercício integrador resolvido, que 
conclui cada capítulo a partir do Capítulo 4. De modo 
geral, acrescentamos mais exercícios conceituais aos exer- 
cícios de fim de capítulo e nos certificamos de que hou- 
vesse um bom conjunto de exercícios mais desafiadores, 
oferecendo maior variedade em termos de tópico e nível 
de dificuldade. 

Incluímos novos ensaios nas bem-sucedidas seções 
Química aplicada e A Química e a vida para enfocar 
eventos mundiais, descobertas científicas e avanços médi- 
cos relacionados aos temas de cada capítulo. Mantivemos 
o foco nos aspectos positivos da Química, sem negligen- 
ciar os problemas que podem surgir em um mundo cada 
vez mais tecnológico, Nosso objetivo é ajudar os alunos a 
apreciar a perspectiva da química real e entender como a 
química afeta a vida de cada um. 

Talvez crescer em tamanho ao longo de sucessivas 
edições seja uma tendência natural dos livros didáticos de 
química, mas temos resistido a ela. Há, no entanto, uma 
grande quantidade de material novo nesta edição, acres- 
centado principalmente para substituir o que não é mais 
considerado pertinente. À seguir, listamos as alterações 
feitas com relação ao conteúdo: 

No Capítulo 1, o quadro Olhando de perto, sobre o 
método científico, foi reescrito, O quadro Química apli- 
cada, que fala sobre a Química na média, foi totalmente 
reescrito, com textos que descrevem diversas manciras em 
que a Química se faz presente em assuntos da sociedade 
moderna. As seções Resumo do capítulo e Resultados da 
aprendizagem, que aparecem no final do capítulo, foram 
reescritas para ter seu uso facilitado, tanto pelo professor, 
quanto pelo aluno, neste e em todos os capítulos da obra. 
Da mesma forma, exercícios foram exaustivamente ana- 
lisados, modificados nos pontos necessários ou adiciona- 
dos, neste e em todos os capítulos seguintes. 

No Capítulo 3, elementos gráficos que destacam a 
abordagem correta à resolução de problemas foram adi- 
cionados aos Exercícios resolvidos sobre o cálculo de uma 
fórmula empírica a partir do percentual de massa de ele- 
mentos presentes, da análise de combustão e do cálculo 
de rendimento teórico. 

O Capítulo 5 apresenta, agora, uma análise mais expli- 
cita das unidades conjugadas de medida, uma apresentação. 
melhorada para entalpia e um uso mais consistente das 
cores no layout. 

As mudanças feitas no Capítulo 6 incluem uma revi- 
são significativa da discussão sobre os níveis de energia 
do átomo de hidrogênio, tornando mais clara a questão 
da absorção versus processos de emissão. Há também um 
novo quadro Olhando de perto sobre experimentos men- 
tais e o gato de Schrödinger, que oferece aos alunos uma 
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breve visão de algumas das questões filosóficas em torno. 
da mecânica quântica, além de abordar o Prêmio Nobel 
de Física de 2012. 

No Capítulo 7, a ênfase no pensamento conceitual 
foi aprimorada de várias maneiras: a seção sobre carga 
nuclear efetiva foi significativamente revista para incluir 
uma analogia testada em sala de aula e os novos exercí- 
cios de fim de capítulo enfatizam o pensamento crítico e 
a compreensão de conceitos. Além disso, foi inserido o 
quadro Química aplicada sobre baterias de fons de lítio, 
contemplando, a partir desta edição, a discussão de temas. 
atuais sobre o uso dessas baterias. Por fim, os valores dos 
raios iônicos foram revistos para ficarem de acordo com 
um estudo recente a respeito dos melhores valores para 
esses raios. 

No Capítulo 9, que é um dos mais desafiadores para 
os alunos, continuamos a aperfeiçoar nossa apresentação 
com base em nossa experiência em sala de aula. Diversos. 
exercícios do quadro Resolva com ajuda da figura pre- 
tendem estimular ainda mais a reflexão dos estudantes 
em um capítulo com uma grande quantidade de material 
gráfico. A discussão da geometria molecular foi focada 
mais diretamente aos conceitos. A seção sobre a ligação 
deslocalizada foi completamente revista, apresentando o 
que acreditamos ser uma química orgânica mais útil aos. 
estudantes, Adicionamos um quadro Olhando de perto 
sobre as fases em orbitais com recursos gráficos que 
auxiliam no seu entendimento. Também aumentamos o 
número de exercícios de fim de capítulo, especialmente. 
os que se referem à teoria do orbital molecular. Neste 
capítulo, a seção Elabore um experimento dá aos alu- 
nos a oportunidade de explorar as cores e os sistemas 7 
conjugados. 

O Capítulo 10 contém um novo Exercício resolvido 
que conduz o aluno através dos cálculos necessários para 
entender o barômetro de Torricelli. O Capítulo 11 inclui 
uma melhor definição da ligação de hidrogênio e dados 
atualizados das forças de atração intermoleculares. O 
Capítulo 12 inclui as últimas atualizações dos materiais. 
químicos, contemplando produtos eletrônicos de plástico. 
Um novo texto sobre a difusão e o caminho livre médio 


de coloides em soluções foi adicionado ao Capítulo 13, 
fazendo uma conexão com a difusão de moléculas de gás 
apresentada no Capítulo 10. 


No Capítulo 14, exercícios do quadro Resolva com 
ajuda da figura reforçam muitos dos conceitos apresen- 
tados por figuras e gráficos. O exercício Elabore um 
experimento deste capítulo está bastante relacionado ao 
conteúdo do quadro Olhando de perto sobre a lei de Beer, 
que é a base para os experimentos de cinética espectromé- 
trica realizados no laboratório de química geral. 

A introdução do Capítulo 16 foi ligada à do Capítulo 
15, especialmente mediante o uso de mais tabelas de inf- 
ciolvariaçãofequilíbrio (IVE). O número de exercícios de 
fim de capítulo conceituais, incluindo os de Visualizando 
conceitos, foi significativamente aumentado. 
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O Capítulo 17 explica melhor como fazer tampões e 
situações em que a equação de Henderson-Hasselbalch 
pode não ser precisa, O Capítulo 18 foi extensivamente 
atualizado para refletir as alterações da química ambien- 
tal, que está em rápida evolução. Dois quadros Olhando 
de perto foram adicionados: um trata do nível cada vez 
menor de água no aquífero de Ogallala, e o outro aborda 
as consequências ambientais do fraturamento hidráulico. 
No Capítulo 20, a descrição de baterias de fons de lítio 
foi significativamente ampliada, demonstrando a sua 
importância crescente, e um novo quadro Química apli- 
cada sobre baterias para veículos híbridos e elétricos foi 
adicionado. 

O Capítulo 21 foi atualizado para divulgar algumas. 
das questões atuais da química nuclear e nele ensinamos. 
a nomenclatura mais comumente utilizada para as formas. 
de radiação. O Capítulo 22 inclui uma discussão melho- 
rada sobre os silicatos. 

Agora o Capítulo 23 trata tanto dos metais de tran- 
sição quanto da química de coordenação. A explicação 
sobre a teoria do campo cristalino (Seção 23.6) passou 
por uma revisão considerável. A descrição de como as. 
energias dos orbitais d de um fon metálico se desdobram 
na presença de um campo cristalino tetraéárico foi expan- 
dida, de modo que se assemelhasse mais à abordagem da 
geometria octaédrica, além de ter sido adicionado um 
novo Exercício resolvido que integra efetivamente cor, 
magnetismo e série espectroquímica. O estudo da química. 
orgânica e bioquímica, apresentado no Capítulo 24, agora 
inclui as reações de oxirredução que os químicos orgâni- 
cos consideram mais relevantes. 


PARA O ALUNO 


O livro Química: a ciência central, 13 edição, foi 
escrito para apresentar a química moderna para você. 
Como autores, na verdade, é como se tivéssemos sido con- 
tratados para ajudá-lo a aprender química. Com base nos. 
comentários de alunos e professores que utilizaram as edi- 
ções anteriores deste livro, acreditamos estar realizando 
essa tarefa de maneira satisfatória, mas é claro que espe- 
ramos que a obra melhore nas próximas edições, Por isso. 
convidamos você a nos escrever para contar o que achou 
do livro e no que ele mais o ajudou. Além disso, espera- 
mos aprender com nossos erros, para podermos aprimorá- 
«lo ainda mais nas futuras edições. Nossos endereços de 
correspondência são dados no final deste prefácio. 


RECOMENDAÇÕES PARA APRENDER E 
ESTUDAR QUÍMICA 

Aprender química requer a assimilação de muitos 
conceitos e o desenvolvimento de habilidades analíticas. 
Neste livro, nós o equipamos com diversas ferramentas. 
para ajudá-lo a ter sucesso em ambas as tarefas. Se quiser 


ser bem-sucedido em seu curso de química, precisará 
desenvolver bons hábitos de estudo. Cursos de ciências. 
e química, em particular, exigem habilidades de aprendi- 
zagem diferentes das dos outros tipos de curso. Nós ofe- 
recemos as seguintes dicas para que você tenha êxito no 
estudo da Química: 

Não fique para trás! À medida que o curso avança, 
novos tópicos serão desenvolvidos com base em conteá- 
dos já apresentados. Se você não mantiver sua leitura e 
capacidade de resolução de problemas em dia, vai achar 
muito mais difícil acompanhar as aulas e os debates sobre 
temas atuais, Professores experientes sabem que os estu- 
dantes que leem partes relevantes do texto antes da aula 
aprendem mais em sala e retêm mais informações, Rece- 
ber uma “avalanche” de informações pouco antes da prova 
demonstrou ser um meio ineficaz de estudar qualquer 
assunto, inclusive a Química. Agora você também está 
ciente disso. Quão importante é para você, neste mundo 
competitivo, ter boas notas em Química? 

Foque os seus estudos. A quantidade de informações 
que se espera que você absorva pode parecer, por vezes, 
esmagadora. Por isso, é essencial reconhecer os concei- 
tos e as habilidades particularmente importantes, Preste 
atenção ao que o seu professor está enfatizando. Quando 
estudar os Exercícios resolvidos e resolver suas tarefas 
de casa, tente perceber quais são os princípios gerais e as 
habilidades de que eles fazem uso. Pense na seção O que 
veremos, no início de cada capítulo, como um guia do que 
importante. Uma única leitura do capítulo não será sufi- 
ciente para aprender os conceitos apresentados, nem para 
desenvolver as habilidades para a resolução de problemas. 
Você terá que examinar mais de uma vez o conteúdo. Não 
pule os quadros Reflita e Resolva com ajuda da figura, 
nem os Exercícios resolvidos e a seção Para praticar. É 
com eles que você podera avaliar se está aprendendo, além 
de poder se preparar para as provas. Os Resultados da 
aprendizagem e as Equações-chave do final dos capítulos. 
devem ajudá-lo a focar seus estudos. 

Faça as anotações apropriadas em sala de aula. 
As anotações que você fizer em sala de aula irão fornecer 
um registo claro e conciso do que seu professor consi 
“dera mais importante que seja aprendido com o material. 
Usar suas anotações com este livro é a melhor maneira de 
determinar o que você deve estudar. 

Leia os tópicos do texto antes que eles sejam 
abordados em aula. Será mais fácil fazer anotações 
durante a aula se você tiver lido superficialmente os 
tópicos que serão abordados. Primeiro, lia os pontos da 
seção O que veremos e o resumo que está no fim do capí- 
tulo; depois, eia rapidamente todo o conteúdo do capítulo, 
pulando os Exercícios resolvidos e as seções suplemen- 
tares. Prestar atenção nos títulos e subtítulos dá a você 
a dimensão do conteúdo que será abordado, Tente evi 
o pensamento de que você deve aprender e compreender 
tudo de imediato. 

Você precisa se preparar para as aulas. Mais do 
que nunca, professores não estão usando o período de aula 


somente como um canal de comunicação com o estudante. 
Em vez disso, eles esperam que os alunos entrem na aula. 
prontos para trabalhar na resolução de problemas e pensar 
de maneira crítica. Ir para a aula despreparado não é uma. 
boa ideia em nenhum ambiente universitário, mas certa- 
mente não é uma opção para uma sala de aula de aprendi- 
zagem ativa se você tem o objetivo de ter sucesso no curso. 

Depois da aula, leia atentamente os tópicos abor- 
dados em sala, Durante a leitura, preste atenção nos 
conceitos apresentados e na sua aplicação nos Exercícios 
resolvidos. Uma vez que você tenha compreendido um 
Exercício resolvido, teste seu conhecimento solucionando- 
um exereício Para praticar. 

Aprenda a linguagem da Química. Ao estudar quf- 
mica, você irá encontrar muitas palavras novas, É impor- 
tante prestar atenção nessas palavras e conhecer seus. 
significados ou a que elas se referem. Saber identificar 
substâncias químicas a partir de seus nomes é uma habili- 
dade importante; isso pode ajudá-lo a evitar erros lamentá- 
veis nas provas, Por exemplo, “cloro” e “cloreto” referem-se 
a coisas diferentes, 

Tente fazer os exercícios de fim de capítulo. Fazer 
os exercícios selecionados pelo professor proporciona a 
você a prática necessária para recordar e utilizar as ideias. 
essenciais do capítulo. Não é possível aprender apenas 
observando, você precisa participar. Além disso, é impor- 
tante não consultar as respostas (se você tiver acesso a 


Materiais adicionais 


materiais adicionais a qualquer momento: 


Para professores. 
* Apresentações em PowerPoint. 
* Galeria de imagens. 

* Banco de exercícios (em inglês). 


Esse material é de uso exclusivo para professores e 
está protegido por senha. Para ter acess a ele. as pro- 
Jessares que adotam o livro devem entrar em contata 
“com seu representante Pearson ou emar emal! para 
professorauno atendimentos pearson com. 


Na Sala Virtual deste livro (sw pearson.com be), 
professores e estudantes podem acessar os seguintes 
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elas) até que tenha se esforçado verdadeiramente para 
resolver o exercício sozinho. Se você ficar preso a um 
exercício, no entanto, obtenha a ajuda do professor, de um 
monitor ou de outro aluno. Gastar mais de 20 minutos em 
um único exercício raramente é eficaz, a não ser que você 
tenha certeza de que ele é particularmente desafiador. 

Aprenda a pensar como um cientista. Este livro foi 
escrito por cientistas que amam a Química. Nós o incenti- 
vamos a desenvolver suas habilidades de pensamento crí- 
tico, aproveitando os novos recursos desta edição, como 
os exercícios que focam a aprendizagem conceitual e os. 
exercícios da seção Elabore um experimento. 

Use os recursos on-line, Alguns assuntos são apren- 
didos mais facilmente por meio do experimento e da 
descoberta, e outros são mais bem demonstrados em três. 
dimensões, 


Iuindo este livro. Queremos ajudá-lo a 
aprender mais sobre o mundo da Química e a descobrir 
por que a Química é a ciência central, Se você realmente 
aprender química, pode se tornar o centro das atenções, 
impressionar seus amigos e seus pais, e... Bem, também 
pode passar no curso com uma boa nota. 


Para estudantes 

* Todos os apêndices referenciados no livro, 

* Respostas dos exercícios selecionados. 

* Respostas dos quadros Reflita e Resolva com ajuda 
da figura. 

* Respostas dos exercícios Para praticar. 

* Exercícios adicionais de múltipla escolha. 

* Galeria de imagens. 
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Ajudando os alunos a pensarem como cientistas 


Elabore um experimento 

A partir do Capítulo 3 cada capítulo conta com uma seção 
Elabore um experimento. O objetivo desses exercícios é desa- 
fiar os alunos a pensar como cientistas, imaginando que tipo 


de dados precisam ser cole- 
tados e quais procedimentos 

experimentais irão fornecer 

a eles as informações neces- Masont vu perto 

adeins pata ipod às par- eim ia 
guntas apresentadas. Esses (rena qu ae nr qu 


Coma ee pas surt sompaa 


exercícios tendem a ser inte- 
gradores, ou seja, incenti- 
vam os alunos a desenvolve- 
rem muitas das habilidades 
que aprenderam no capítulo 


em questão e nos anteriores. 


DO 


Formação de óxidos de enxofre Acidez/asicidade de um líquido desconhecido 
Identificação de pós brancos desconhecidos. Capitulo Diferenças na compreensão do pk, 
Experimento de Joule Capítulo 18: Efeitos do fracking sobre lençóis freáticos. 
Efeito fotoeltrico e configurações eletrônicas Capítulo 19: Candidato a fármaco e a constante 
Química do superóxido de potássio de equilíbrio 
Ressonância no benzeno Capítulo 20: Células voltaícas. 
Cores dos corantes orgânicos Capítulo 21: Descoberta e propriedades do rádio. 
Identificação de um gás nobre desconhecido Capítulo 22: Identificação de substâncias desconhecidas 
Fluidos hidráulicos. Capítulo 23: Síntese e caracterização de um composto 
Polímeros de coordenação 

Capítulo 13: Moléculas de solventes voláteis Capítulo 24: Estrutura quaternária em proteínas 


Capítulo 14: Cinética da reação via espectrômetro 
Capítulo 15: Lei de Beer e a espectroscopia de luz visível 


Resolva com ajuda da figura 
As perguntas da seção Resolva com ajuda da figura incen- — Balões de diálogo colocados em algumas figuras ajudam os alu- 


tivam os alunos a analisarem imagens de maneira mais aprofun- nos a deterem-se nos componentes da imagem e os entenderem. 
dada para compreenderem os conceitos teóricos apresentados. 


RISOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Ou tt mes cm a voava de od ta couro grs da mto 


Para praticar 


Uma das grandes novidades desta edição é a adição de um conceitos do texto e a chance de abordar as questões incom- 
segundo exercício de prática para acompanhar cada Exercício preendidas mais comuns. Para garantir que as perguntas revi 
resolvido. Eles são de múltipla escolha e as respostas corretas. sitaram os equívocos mais comuns dos estudantes, os autores 
estão disponíveis na Sala Virtual do livro. O principal objetivo. consultaram o inventário do ACS Chemistry Concept antes de 
do novo exercício da seção Para praticar é oferecer aos alunos elaborar as questões. 

um problema adicional para testar seu domínio em relação 30s 


EXERCÍCIO RESOLVIDO 2.6 


Como relacionar fórmulas moleculares e empíricas 
Escreva as fórmulas empíricas para (a) glicose, substância também conhecida como dextrose — fórmula n 
(by óxido nitroso, substância utilizada como anestésico € popularmente chamada de “gás do riso” — fórmula molecular N; 


SOLUÇÃO 
(a) Os números subscritos de uma fórmula empírica são as 
menores razões de números inteiros. As menores razões 
são obtidas por meio da divisão de cada número subscrito 
pelo maior fator comum, neste caso, o número 6. Sendo 


assim, a fórmula empírica resultante da gl 


(0) Uma vez que os números subscritos en Quais são as fórmulas molecular e empirica dessas substân 
múmeros int ias? (a) CO, CO,, (b) C,0. CO, te) CO,, CO,, (d) C,0,, C,O, 
óxido nitroso é igual a sua fórmula molecular NO. (9C0,C0, [e 
Para praticar: exercício 1 Para praticar: exorcício 2 
O diónido de teracarbono é um dióxido de carbono instável, Determine a fórmula empírica do decaborano, cuja fórmula 
que apresenta a seguinte estrutura molecular. molecular é B, 


Reflita 


Esses exercícios informais e diretos permitem que os alunos veri- 
fiquem se estão compreendendo o conteúdo à medida que leem o texto. 


Reflita 


Se uma solução aquosa for muito diluida, sua molalidade será 
quase igual ou menor que a sua concentração em quantidade 
de matéria? 


Da. 
WIREUAL 
Ambiente de simulação onde 
o aluno é o PROTAGONISTA 


das EXPERIÊNCIAS. 


O Virtual Lab de Química apresenta um conjunto de 
simulações realistas e sofisticadas que abrangem os 
principais recursos de um laboratório físico e disponibiliza 
ferramentas destinadas à expansão do conhecimento. 


Principais recursos do laboratório: 


Ambientes digitais de simulação que possibilitam 
experimentos de modo seguro. 


Roteiro de estudos que orientam a elaboração de 
suas experiências. 


Suporte pedagógico e técnico para implantação do 
Virtual Lab na sua Instituição. 


Laboratórios desenvolvidos por Brian Woodfield , da 
Brighan Young University. 


Química 
No Virtual Lab de Química, entre 
outras POSSIBILIDADES, com 


5 bancadas específicas, podemos 
REALIZAR EXPERIÊNCIAS como: 


Sintetizar produtos 


Espectroscopia 
de Infravermelho 


Cromatografia em cama 
delgada (CC) como 
ferramentas analíticas 


Purificar produtos por 
destilação ou 
recristalização 


Desenvolver misturas de 
reação e realizar extrações. 
ressonância magnética 
nuclear (RMN) 


Para mais informações, acione o 


seu professor e visite nosso site: A Ţv 
www.labvirtual.pearson.com.br D Pearson 


E ribuido 
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INTRODUÇÃO: MATÉRIA E MEDIDAS 


Neste livro, a Química é vista como a ciência central. Isso reflete o fato de que muito do 
que se passa no mundo envolve Química, As transformações que produzem as cores brilhantes 
das folhas das árvores no outono, a energia elétrica que alimenta um telefone celular, a de- 
terioração de alimentos submetidos à temperatura ambiente e as diversas maneiras com que 
nosso corpo utiliza os alimentos consumidos são exemplos cotidianos de processos químicos. 


Química é o estudo da matéria e das transformações pelas quais a matéria passa. À 
medida que avançar em seu estudo, você verá como os princípios químicos atuam em todos 
os aspectos das nossas vidas, desde atividades cotidianas, como a preparação de alimentos, 
até os processos mais complexos, como aqueles realizados no meio ambiente. Utilizamos 
princípios químicos para compreender uma série de fenômenos, do papel exercido pelo sal 
em nossa dieta ao funcionamento de uma bateria de Iio. 

Este primeiro capítulo oferece uma visão geral a respeito do significado da Química 
e da função dos químicos. Adiante, a seção O que veremos apresenta a organização do 
capítulo e algumas das ideias que serão consideradas. 


1.1 | ESTUDO DA QUÍMICA 


A Química está no centro de muitas transformações que ocorrem no mundo que nos. 
rodeia e explica uma infinidade de diferentes propriedades da matéria. Para entender como 
surgem essas transformações e propriedades, é preciso olhar bem abaixo da superfície de 
nossas observações cotidianas. 


A PERSPECTIVA ATÔMICA E MOLECULAR DA QUÍMICA 


A Química é o estudo das propriedades e do comportamento da matéria. A matéria é o 
material físico do universo, isto é, é tudo aquilo que tem massa ocupa lugar no espaço. A 
propriedade é qualquer característica que nos permita reconhecer um determinado tipo de 
matéria e distingui-lo de outros tipos. Este texto, seu corpo, o ar que você respira e as roupas 
que veste são exemplos de matéria. Observamos uma enorme variedade de matéria no mun- 
do, mas inúmeros experimentos mostram que toda matéria é feita de combinações de cerca 
de 100 substâncias chamadas elementos. Um dos nossos principais objetivos será relacionar 


O QUE VEREMOS 


1.1 | Estudo da Química Começamos este capítulo 
com uma breve descrição sobre o que é a Química, 
o que os químicos fazem e por que é útil aprender 
Química. 


12 | Classificações da matéria Em seguida, va- 
mos examinar algumas classificações fundamentais 
da matéria, como a distinção entre substâncias puras 
e misturas e entre substância simples e composta. 


13 | Propriedades da matéria Consideraremos, 
então, as diferentes características, ou propriedades, 
utilizadas para distinguir, identificar e separar substãn- 
cias, diferenciando as propriedades quimicas das fisicas. 


1.4 | Unidades de medida Destacaremos que mui- 
tas propriedades dependem de medidas quantitativas 


AS BELAS CORES que as árvores e suas olhas adquirem 
durante o outono aparecem quando deixam de produzir 
clorofila, que garante a cor verde às folhas durante o ve- À 
rã, Parte da cor que vemos na imagem se desemvolveu ao 
longo de todo o verão, e outras se desenvolvem à medida 
Que a coroa desaparece por causa da ação da luz sola. | 


que envolvem números e unidades. As unidades de 
medida utilizadas em toda a ciência são as do sistema 
métrico. 


1.5| Incerteza nas medidas Veremos que a incer- 
teza inerente a todas as grandezas é expressa pelo 
número de algarismos significativos utilizados para 
apresentar a medida. Algarismos significativos tam- 
bém expressam a incerteza associada aos cálculos que 
envolvem grandezas. 


1.6 | Análise dimensional Reconhecemos que as 
unidades, bem como os números, são submetidas aos 
cálculos e que obter as unidades corretas para o resul- 
tado do cálculo é uma maneira importante de verificar 
se ele está correto. 
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as propriedades da matéria com a sua composição, ou seja, 
com os elementos particulares que ela contém. 

A Química também fornece uma base para compre- 
ender as propriedades da matéria em termos de átomos. 
— partículas fundamentais quase infinitamente pequenas. 
da matéria. Cada elemento é composto por um único tipo 
de átomo. Veremos que as propriedades da matéria se re- 
ferem tanto aos tipos de átomo contidos nela (composi- 
ção) como aos arranjos desses átomos (estrutura). 

Nas moléculas, dois ou mais átomos se unem adqui- 
rindo formas específicas, Ao longo deste capítulo, você verá 
moléculas sendo representadas por meio de esferas colori- 
das, que ilustrarão a maneira com que o5 átomos estão liga- 
dos (Figura 1.1). A cor é uma forma conveniente de dis- 
tinguir os átomos de diferentes elementos. Por exemplo, note 
que as moléculas de etanol e etilenoglicol na Figura 1.1 têm 
diferentes composições e estruturas. A do etanol possui um 
átomo de oxigénio, representado por uma esfera vermelha. 
Já a do etilenoglicol tem dois átomos de oxigênio. 

Mesmo diferenças aparentemente pequenas na com- 
posição ou na estrutura das moléculas podem resultar em 
profundas diferenças de propriedades, Por exemplo, va- 
mos comparar o etanol e o etilenoglicol, que, na Figura 
1.1, parecem ser bastante semelhantes. O etanol é o álcool 
encontrado em bebidas como cerveja e vinho, ao passo 
que o etilenoglicol é um líquido viscoso usado como an- 
ticongelante em automóveis. As propriedades dessas duas. 
substâncias, assim como suas atividades biológicas, dife- 
rem em muitos aspectos. O etanol é consumido em todo o 
mundo, no entanto, nunca se deve consumir etilenoglicol, 


porque é extremamente tóxico, Um desafio para os quími- 
cos é modificar a composição ou a estrutura das molécu- 
las de uma mancira controlada, criando novas substâncias. 
com propriedades diferentes. Por exemplo, a aspirina, 
ilustrada na Figura 1.1, foi sintetizada pela primeira vez 
em 1897, em uma tentativa bem-sucedida de melhorar um 
produto natural extraído da casca de salgueiro, que vinha 
sendo utilizado há anos para aliviar a dor. 

Toda transformação no mundo observável — da cbu- 
lição da água às transformações que ocorrem quando nos- 
sos corpos lutam contra vírus invasores — tem seu funda- 
mento no mundo dos átomos e das moléculas, 

Assim, à medida que avançarmos no estudo da Quí- 
mica, estaremos lidando com dois reinos: o reino macros- 
cópico, dos objetos de tamanho comum (macro = gran- 
de); e o reino submicroscópico, de átomos é moléculas. 
Fazemos nossas observações no mundo macroscópico, 
mas, para entendê-lo, devemos visualizar como átomos 
e moléculas se comportam no nível submicroscópico. A 
Química é a ciência que busca compreender as proprieda- 
“des e o comportamento da matéria, estudando as propri 
dades e o comportamento dos átomos e das moléculas. 


Reflita 


(3) Quantos elementos existem aproximadamente? 
C) Quais são as particulas submicroscópicas que constituem 
a matéria? 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual molécula da Figura 1.1 tem a maior quantidade de átomos de carbono? Quantos átomos há nesta molécula? 


) =u 
v 


«o O- 


Dióxido de carbono Esilenoglicol 


7 
Aspirina 


Figura 1.1 Modelos moleculares. As esteras em branca rea e vermelho representam átomos de tag, 


carbono  ovgéria respectvamente 


POR QUE ESTUDAR QUÍMICA? 

A Química está no centro de muitos assuntos de in- 
teresse público, como a melhoria da assistência médica, a 
conservação de recursos naturais, a proteção ao meio am- 
biente e o fornecimento da energia necessária para manter 
a sociedade funcionando. Com a Química, descobrimos 
é temos continuamente melhorado fármacos, fertilizantes e 
pesticidas, plásticos, painéis solares, LEDs e materiais de 
construção. Também descobrimos que algumas substãn- 
cias químicas são potencialmente prejudiciais à saúde ou 
ao ambiente, Isso significa que devemos nos certificar de 
que os materiais com os quais entramos em contato são 
seguros. Como cidadão e consumidor, é interessante que 
“você entenda os efeitos, tanto positivos quanto negativos, 


Os painéis solares ão 
“compostos de so tratado. 


Figura 
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que os produtos químicos podem ter, além de ser impor- 
tante que tenha uma visão equilibrada a respeito dos usos. 
que se pode fazer deles. 

Talvez você esteja estudando Química porque essa 
disciplina é parte essencial do seu currículo, Sua espe- 
cialização pode ser em Química, ou em Biologia, Enge- 
nharia, Farmácia, Agricultura, Geologia ou algum outro 
campo. Sendo assim, a Química é central para garantir 
uma compreensão básica dos princípios dominantes de 
muitos campos relacionados à ciência. Por exemplo, nos- 
sa relação com o mundo material levanta questões básicas. 
a respeito dos materiais que nos cercam, A Figura 1.2 
ilustra como a Química é central para diversos domínios 
da vida moderna 


Química é central para entendermos o mundo que nos cerca. 


[DUE quimica É imoostia quimica 


A Química está em tudo o que nos cerca. Muitas pessoas estão fa- 
miliarizadas com produtos químicos domésticos, particularmen- 
te aqueles utilizados na cozinha, como os mostrados na Figura 
1.3, Entretanto, poucos percebem a dimensão € a importância 
da indústria química. As vendas mundiais de produtos químicos 
e similares fabricados nos Estados Unidos totalizam aproxima- 
damente 585 bilhões de dólares por ano. As vendas de produtos 
farmacêuticos somam mais 180 bilhões de dólares. A indústria 
química emprega mais de 10% de todos os cientistas e engenhei- 
rose é uma das que mais contribui para a economia dos EUA. 


Grandes quantidades de produtos químicos industrializados são 
produzidas a cada ano. A Tabela 1.1 lista as diversas substân- 
cias químicas que são produzidas em maior volume nos Estados 
Unidos. Note que todas elas servem como matérias-primas para 
uma variedade de fins, incluindo a produção e o processamento 
de metais, plásticos, fertilizantes, entre outros, 

Quem são os químicos e o que eles fazem? As pessoas que são 
graduadas em Química assumem diversas funções na indústria, 
no governo e na universidade Os que vão para à indústria raba- 
Tham em laboratórios, desenvolvendo novos produtos (pesquisa e 
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desenvolvimento); analisando materiais (controle de qualidade: 
ou auxiliando os clientes na utilização dos produtos (vendas e 
serviços). Aqueles com mais experiência ou treinamento podem 
se tomar gerentes ou diretores. Os químicos como força de tra- 
balho cientifica são peças-chave em governos (institutos nacio- 
nais de saúde, departamentos de energia e agências de proteção. 
ambiental empregam químicos) e universidades. Além isso, uma. 
graduação em Química prepara pessoas que queiram desenvolver 
uma carreira em ensino, medicina, pesquisa biomédica, ciência da. 
informação, trabalhos associados ao meio ambiente, vendas téc- 
nicas, agências reguladoras governamentais e direito de patentes. 
Fundamentalmente, os químicos desempenham três papéis: (1) 
produzem novos tipos de matéria: materiais, substâncias ou com- 
binações de substâncias com propricdades desejadas: (2) medem 
as propriedades da matéria; e (3) desenvolvem modelos que expli- 
cam clou preveem as propriedades da matéria, Um químico, por 
exemplo, pode trabalhar em um laboratório, buscando descobrir 
novos fármacos. Outro pode concentrar-se no desenvolvimento de. 
instrumentos que meçam as propriedades da matéria em nível asô- 
mico. Outros químicos podem, ainda, utilizar materiais e métodos. 
existentes para entender como os poluentes se deslocam no meio. 
ambiente ou como os medicamentos são processados no corpo. Por 


Tabela 1.1 Principais substâncias químicas produzidas pela indústria química dos EUA. 


Figura 1.3 Substâncias químicas comuns são 
encontradas em produtos de uso doméstico, 


fim, outro químico irá desenvolver uma teoria, escrever um código 
“computacional e executar simulações de computador que ajudarão. 
“a entender como as moléculas se movem e reagem. À empresa quf- 
mica coletiva é uma mistura rica de todas essas atividades, 


Produção anual 


Substância quimica Fórmula — (bilhões de libras) Principais usos finais 

Acido sulfúrico HS0 m Fertilizantes, fabricação de produtos químicos 
Eseno Che s Plásticos, anticongelante 

Gal ao s Papel dimento, aço 

Propileno (A 35 Plásticos 

Amoniaço N 8 Fetizantes 

Cloro [A a Arejantes, plásticos, purificação de água 
Acido tosfórico HPOL » Fertilizantes 

Hidróxido de sdo Na0H % Produção de aluminio, sabão 


1.2 | CLASSIFICAÇÕES DA MATÉRIA 


Vamos começar nosso estudo de Química examinan- 
do duas formas fundamentais de classificar a matéria. A 
matéria é tipicamente caracterizada por: (1) seu estado fi- 
nO caso, gás, líquido ou sólido: e (2) sua composição. 
(substância simples, composta ou mistura). 


ESTADOS DA MATÉRIA 

Uma amostra de matéria pode ser um gás, um líquido 
ou um sólido. Essas três formas, chamadas de estados da 
matéria, diferem em algumas de suas propriedades ob- 
serváveis. Um gás (também denominado vapor) não tem 
volume ou forma fixos; preenchendo uniformemente o 
recipiente que ocupa. Um gás pode ser comprimido para 


“ocupar um volume menor, ou expandir-se para ocupar um 
volume maior. Um líquido apresenta um volume espe- 
eífico independente do recipiente que ocupa, assumindo 
a sua forma. Um sólido tem forma e volume definidos. 
Os líquidos e os sólidos não podem ser comprimidos de 
maneira considerável. 

As propriedades dos estados da matéria podem ser 
analisadas do ponto de vista molecular (Figura 1.4). 
Em um gás, as moléculas estão afastadas umas das ou- 
tras e se deslocam a altas velocidades, colidindo repe- 
tidamente umas nas outras e contra as paredes do re- 
cipiente. Quando um gás é comprimido, a quantidade 
de espaço entre as moléculas diminui e a frequência de 
colisões entre clas aumenta, mas o tamanho e a forma 
das moléculas não são alterados. Em um líquido, as mo- 


* Dados de Chemical & Engineering News, 2 de julho de 2007, pp. 57. 60, American Chemical Society; dados on-line de US. Geological Survey. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Em que estado da água as moléculas estão mais afastadas 
umas das outras? 


Figura 
liquida e gelo. Vemos os estados ido e sida, mas ndo podemos erar- 
gar o estado gasoso (rapor). Na esração, as setas vermelhas mostram que os 
Wës estados da matéria se convertem um no ouuo. 


A Os três estados fisicos da água — vapor de água, água 
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léculas estão mais próximas umas das outras, mas ainda 
se movem rapidamente. O movimento rápido permite 
que as moléculas deslizem umas sobre as outras; assim, 
um líquido flui com facilidade. Em um sólido, as mo- 
léculas se mantêm fortemente unidas, normalmente em 
arranjos definidos nos quais as moléculas podem oscilar 
apenas ligeiramente sem sair de suas posições. Assim, as. 
distâncias entre as moléculas são similares nos estados. 
líquido e sólido, mas esses dois estados diferem quanto à 
liberdade de deslocamento das moléculas, Mudanças de 
temperatura e/ou pressão podem levar à transformação 
de um estado da matéria para outro, como ilustram os. 
processos de fusão do gelo ou de condensação de vapor 
de água. 


SUBSTÂNCIAS PURAS 


A maioria das formas da matéria que encontramos — 
o ar que respiramos (gás), a gasolina utilizada nos carros. 
(líquido) e a calçada sobre a qual caminhamos (sólido) — 
não são quimicamente puras. Podemos, no entanto, sepa- 
rar essas formas de matéria para obter substâncias puras, 
Uma substância pura (normalmente chamada apenas de 
substância) é a matéria que tem propriedades específicas. 
e uma composição que não varia em diferentes amostras. 
A água destilada e o sal de cozinha (cloreto de sódio) são 
exemplos de substâncias puras. 

Como vimos, as substâncias podem ser simples ou 
compostas. As substâncias simples são aquelas que não 
podem ser decompostas em substâncias mais simples. 
Em nível molecular, cada substância simples é compos- 
ta apenas de um tipo de átomo [Figura 1, eb). 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é a diferença entre as moléculas de uma substância composta e as moléculas de uma substância simples? 


Pala 
@ p 


(a) Átomos deum elemento (b) Moléculas de uma 
substância simples 


(6) Moléculas de uma (4) Mistura de substâncias. 


5 Merias O na, 
Ss [ESSE 
[E Ee 


Figura 1.5 Comparação molecular entre substâncias simples compostos e misturas. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Cite duas diferenças significativas entre a composição da crosta 
terrestre é a do corpo humano. 


Corpo humano 


Figura 1,6 Abundancia relativa de elementos * Percentagen da 
massa de elementos na crosta teese (cinto oceanos e atmostera) e no 
corpo humano. 


Tabela 1.2 Alguns elementos comuns e seus simbolos. 


Carbono C Aluminio AI Cobre Cu (de cuprum) 
For F Bomo Br fero Fe (de ferum) 
Hidrogênio H Ciko Ca Chumbo Pb (de plumbum) 
ldo Coo Ci Merciro Hg (de hydkargyrum) 
Nitrogênio N Hélio He Potássio K (de kalium) 
Oxigénio O Lto U pata Ag (de argentum) 
Fésioro P Magnésio Mg Sódo Na (de narium) 
Emote $ Silco Si Esanho Sn (de stannum) 


As substâncias compostas (ou simplesmente compostos) 
são substâncias formadas por dois ou mais elementos; 
contendo dois ou mais tipos de átomos [Figura 1.5 (el. A 
“água, por exemplo, € uma substância composta por dois 
elementos: hidrogênio e oxigênio. A Figura 1.5 (d) mostra 
uma mistura de substâncias. As misturas são combina- 
ções de duas ou mais substâncias em que cada substância 
mantém a sua identidade química. 


Atualmente, conhecemos 118 elementos, embora suas 
respectivas abundâncias variem bastante O hidrogênio cons- 
titui cerca de 74% da massa da Via Láctea, e o hélio 24%. 
No planeta Terra, apenas cinco elementos — oxigênio, sili- 
cio, alumínio, fero e cálcio — representam mais de 90% 
da crosta terrestre (incluindo os oceanos e a atmosfera) e 
somente três — oxigênio, carbono e hidrogênio — represen- 
tam mais de 90% da massa do corpo humano (Figura 1.6). 

A Tabela 1.2 lista alguns elementos comuns, junto 
com os símbolos químicos utilizados para designá-los. 
O símbolo para cada elemento consiste em uma ou duas. 
letras, sendo a primeira maiúscula. A maior parte desses 
símbolos deriva dos nomes dos elementos em inglês, mas, 
em alguns casos, eles derivam de nomes com outra origem 
estrangeira (expressas na última coluna da Tabela 1.2). 
Você precisará saber esses símbolos e aprender outros que 
aparecerão ao longo do texto. 

Todos os elementos conhecidos e seus símbolos estão 
listados na contracapa inicial deste livro em uma tabela 
conhecida como tabela periódica. Na tabela periódica, os 
elementos estão dispostos em colunas, de modo que aque- 
les que têm propriedades semelhantes fiquem próximos. 
um do outro. Essa tabela será descrita com mais detalhes 
na Seção 2.5 e, no Capítulo 7, estudaremos as propricda- 
des de repetição periódica dos elementos. 


COMPOSTOS 


A maior parte dos elementos pode interagir com outros 
para formar compostos. Por exemplo. quando o gás hidro- 
génio reage com o gás oxigênio, os elementos hidrogênio e 
oxigênio se combinam para formar o composto água. Por 
outro lado, se submetermos a água a uma corrente elétrica, 
ela pode ser decomposta novamente em seus elementos 
(Figura 1.1). 

A água pura, independentemente de sua origem, 
é composta de 11% em massa de hidrogênio e 89% de 
massa de oxigênio, Essa composição macroscópica cor- 
responde à composição molecular, que consiste em dois 
“átomos de hidrogênio ligados a um átomo de oxigênio: 


* Circular 288 do U.S. Geological Survey [Pesquisa Geológica dos EUA, U.S Department of the Interior [Ministério do Interior dos EUA]. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
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Como os volumes relativos do gás coletados nos dois tubos estão relacionados ao número relativo de moléculas de gás nos tubos? 


Figura 1.7 Eletrólise da água. A dgua decomposta em ses elementos componentes, htoptio e cgénia quando uma 
corrente elduica passa por ela. O volume de gás hidrogênio, recolhido no tubo de ensaio à dieta, é o dobro do volume de gás. 


oxigênio, 


1.) Átomo de hidrogênio 


tescevese H) 
Átomo de oxigênio 
escreveste O) 


Molécula de água 


WP escreves no) 


Os elementos hidrogênio e oxigênio existem, natu- 
ralmente, como moléculas diatômicas (com dois átomos): 


Moóca de oxigênio O 


Molécula de hidrogênio (escreve-se Hy) 


Como é possível ver na Tabela 1.3, as propricda- 
des da água é dos gases hidrogênio e oxigênio não têm 
qualquer semelhança. O gás hidrogênio, o gás oxigênio e 
a água são substâncias independentes, uma consequência. 
da singularidade de suas respectivas moléculas. 

A observação de que a composição elementar de um 
composto é sempre igual é conhecida como lei das pro- 
porções constantes (ou lei das proporções definidas), O 
químico francês Joseph Louis Proust (1754-1826) anun- 
ciou essa lei pela primeira vez em tomo de 1800. Embora 
ela seja conhecida há 200 anos, algumas pessoas ainda 
acreditam que existe uma diferença fundamental entre 
compostos preparados em laboratório € seus correspon- 
dentes encontrados na natureza. Entretanto, sob deter- 
minadas condições, um composto puro apresenta com- 
posição e propriedades idênticas, independentemente da 
fonte. Tanto os químicos quanto a natureza utilizam os 
mesmos elementos e operam sob as mesmas leis. Quando 
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Tabela 1.3 Comparação entre água, gás hidrogênio e gás oxigênio. 


Agua Hidrogênio Oxigênio 
Estado fisico” bd Gás Gis 
Temperatura de ebulo we ame rc 
Densidade? 10091 008491 1391 
Inflamável Não Sim Não 


“À temperatura ambiente e à presado sementérca. 


dois materiais diferem em composição ou propriedades, 
eles são formados por diferentes compostos ou diferem 
quanto à pureza. 


Reflita 


O gás hidrogênio, o gás oxigênio e a água são formados por 
moléculas. Por que a água é considerada uma substância com- 
posta e os gases hidrogênio e oxigênio, substâncias simples? 


MISTURAS 


A maior parte da matéria que encontramos consiste 
em misturas de diferentes substâncias. Em uma mistu- 
ra, cada substância mantém sua identidade química e 
propriedades. Em oposição à substância pura, que, por 
definição, tem uma composição fixa, a composição de 
uma mistura pode variar. Uma xícara de café adoçado, 
por exemplo, pode conter pouco ou muito açúcar. As. 


(a 


substâncias que constituem uma mistura são chamadas 
de componentes da mistura. 

Algumas misturas não possuem composição, pro- 
priedades e aparência iguais em todas as suas partes. 
Rochas e madeiras, por exemplo, apresentam textura e 
aparência variável em qualquer amostra típica. Tais mis- 
turas são heterogêncas [Figura 1,8 (a)]. As misturas 
uniformes são denominadas homogêneas. O ar é uma 
mistura homogênea de nitrogênio, oxigênio e quantida- 
des menores de outros gases. O nitrogênio presente no 
ar tem todas as propriedades de nitrogênio puro, porque 
tanto a substância pura como a mistura contêm as mes- 
mas moléculas de nitrogênio. Sal, açúcar e outras subs- 
tâncias se dissolvem em água, dando origem a misturas. 
homogêncas [Figura 1.8 (b)]. Misturas homogêncas são 
também chamadas de soluções. Embora o termo solução 
evoque a imagem de um líquido, as soluções podem ser 
sólidas, líquidas ou gasosas. 

A Figura 1.9 resume a classificação da matéria em 
substância simples, substância composta e mistura. 


do 


o 


Figura 1.8 Misturas (a) Muitos materiais comuns nchindo rochas, são misturas hetesogâneas. 
Na fotografa, vemos o granita, que é uma mistura beterogtea de dióxido de silicio e budos de outro 
metal (b) As mesturas homogèneas são chamadas de soluções. Mutas substância, incluindo o sóido 
atu mostrado [sulfato de cobret], issalvem-se em aqaa, dando origem à soluções. 
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Figara 1.9 Classificação da matéria Tods 
mata pura é classiicada, essencialmente, 
como substância simples ou composta. 


Como distinguir substância simples, substância composta e misturas 
“Ouro branco” contém ouro e um metal “branco”, como o paládio. Duas amostras de ouro branco diferem quanto às quantidades 
relativas de ouro e paládio. Ambas as amostras são uniformes em composição. Consulte a Figura 1.9 para classificar o ouro branco. 


SOLUÇÃO 

Uma vez que o material é uniforme em toda a sua extensão, ele 
é homogêneo. Como as composições das duas amostras dife- 
rem, ele não pode ser um composto. O ouro branco deve ser, 
então, uma mistura homogênea. 


Para praticar: exercício 1 


(6) Trata-se de uma mistura heterogênea de compostos. 

(d) É uma mistura heterogênea de substâncias simples e com- 
postas. 

te) É um único composto em diferentes estados. 


Para praticar: exercício 2 


Qual das seguintes alternativas é a descrição correta de um 
corte cúbico extraído de dentro de uma maçã? 

(a) Trata-se de um composto puro. 

(b) Trata-se de uma mistura bomogênca de compostos. 


A aspirina é composta de 60,0% de carbono, 4,5% de hidro- 
gênio e 35,5% de oxigênio em massa, independentemente de 
sua origem, Consulte a Figura 1.9 para classificar a aspirina. 


1.3 | PROPRIEDADES DA MATÉRIA 


Cada substância tem propriedades específicas. Por 
exemplo, as propriedades listadas na Tabela 1.3 permi- 
tem distinguir o gás hidrogênio, o gás oxigênio e a água. 
As propriedades da matéria são classificadas como físicas. 
ou químicas, As propriedades físicas podem ser obser- 
vadas sem que sejam alteradas a identidade e a composi- 
ção da substância, incluindo cor, odor, densidade, ponto. 
de fusão, ponto de ebulição e dureza. As propriedades. 
químicas descrevem como uma substância pode se trans- 
formar, ou reagir, para formar outras substâncias. Uma 
propriedade química comum é a inflamabilidade, ou seja. 
a capacidade que uma substância tem de queimar na pre- 
sença de oxigênio. 


Algumas propricdades, como a temperatura e o pon- 
to de fusão, são chamadas propriedades intensivas. AS 
propriedades intensivas não dependem da quantidade 
da amostra a ser analisada e são particularmente úteis na 
química, porque muitas delas podem ser utilizadas para 
identificar substâncias. Já as propriedades extensivas 
dependem da quantidade de amostra, assim como a massa. 
eo volume, por exemplo. As propriedades extensivas es- 
tão relacionadas à quantidade de substância. 


Reflita 


Quando dizemos que o chumbo é um metal mais denso que 
o alumínio, estamos falando de uma propriedade extensiva 
ou intensiva? 
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TRANSFORMAÇÕES FÍSICAS E QUÍMICAS 


As transformações pelas quais as substâncias passam 
são físicas ou químicas. Em uma transformação física, a 
substância tem sua aparência física alterada, mas a com- 
posição permanece igual. Isto é, a substância continua 
sendo a mesma antes e depois da transformação. A eva- 
poração da água é uma transformação física, por exemplo. 
Quando a água evapora, ela muda do estado líquido para 
o gasoso, mas é ainda composta de moléculas de água, 
como mostra a Figura 1.4, Todas as mudanças de estado 
(por exemplo, do estado líquido para o gasoso, ou do Ii- 
quido para o sólido) são transformações físicas. 

Em uma transformação química (também denomina- 
da reação química), a substância é convertida em outra qui- 
micamente diferente. Quando o gás hidrogênio queima no 
as, por exemplo, ele sofre uma transformação química, por- 
que liga-se ao oxigênio para formar a água (Figura 1.10). 


As transformações químicas podem ser dramáticas. A 
seguir, leia o relato de Ira Remsen, autor de um texto po- 
pular de química, publicado em 1901, no qual cle descreve 
suas primeiras experiências com reações químicas, A rea- 
são química que ele observou é mostrada na Figura 1.11. 
Durante a leitura de um livro didático de Química, de- 
parei-me com a afirmação “o ácido nítrico age sobre o 
cobre” e decidi ver o que isso significava. Após localizar 
um pouco de ácido níico, só tinha de aprender o que as 
palavras “agir sobre” significavam, Para o bem do co- 
nhecimento, estava até mesmo disposto a sacrificar uma 
das poucas moedas de cobre que tinha em minha posse. 
Coloquei uma delas sobre a mesa, abri a garrafa com 
o rótulo “ácido nítrico”, verti um pouco do líquido na 
moeda e me preparei para fazer uma observação. Mas o 
“que era essa coisa maravilhosa que vi? À moeda já tinha 
se modificado, e não foi pouca a mudança, Um líquido 


Figura 1.11 A reação química entre uma moeda de cobre e o ácido nitrico. A solução do cobre esa em uma solução azul-esverdeada; 


o gás castanho avermelhado produzido é ini de nitrogênio. 


azul-esverdeado espumou e exalou vapores sobre a mo- 
eda e a mesa. O ar tomou-se vermelho escuro. Como 
poderia 


lerromper esse processo? Tentei fazer isso pe- 
noeda e a jogando pela janela. Aprendi outro 
nítrico age sobre os dedos. A dor me levou a 
outro experimento não premeditado. Passei os dedos nas. 
minhas calças e descobri que ácido nítrico age sobre as 
calças, Esse foi o experimento mais impressionante que 
já realizei. Digo isso agora aínda com entusiasmo. Foi 
uma revelação para mim. Claramente, a Única maneira 
de aprender a respeito desses tipos notáveis de ação é ver 
os resultados, experimentar e trabalhar no laboratório. * 


Reflita 


Qual dessas transformações é fisica e qual é quimica? Explique. 

(a) As plantas produzem açúcar a partir de dióxido de carbono 
edgua, 

(b) O vapor de água no ar forma orvalho. 

(€) Um ourives derrete uma pepita de ouro e a estica para for- 
mar um fio. 


é 2) 


Figura 1:12 Separação por 
tação A meta de um sido 
comum tepido é rada, O yad 
pasa eo lo de papel e o ido 
Eca netda na papel 
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SEPARAÇÃO DE MISTURAS 


Pode-se separar uma mistura em seus componentes 
ao considerar as diferenças de suas propriedades. Por 
exemplo, os componentes ferro e ouro de uma mistura 
heterogênea de limalhas de ferro e ouro podem ser se- 
parados pela cor. Uma abordagem menos tediosa seria 
usar um ímã para atrair a limalha de ferro. Podemos 
também levar em conta uma diferença química impor- 
tante entre esses dois metais: muitos ácidos dissolvem o 
ferro, mas não o ouro. Assim, se adicionarmos um ácido 
apropriado à mistura, ele irá dissolver o ferro, deixando 
intacto o ouro maciço. Os dois podem, então, ser sepa- 
rados por filtração (Figura 1.12). Podemos também 
utilizar outras reações químicas, as quais serão apresen- 
tadas mais à frente neste livro, para transformar o ferro 
dissolvido novamente em metal. 

Um método importante de separação dos componen- 
tes de uma mistura homogênea é a destilação, processo 
baseado nas diferentes capacidades das substâncias para 
formar gases. Por exemplo, se fervermos uma solução de 
sale água, a água evapora, formando um gás, e o sal per- 
manece no recipiente, A água gasosa pode ser reconverti- 
da em líquido ao entrar em contato com as paredes de um 
condensador, como mostra a Figura 1.13. 

As diferentes capacidades das substâncias para aderir 
superfícies de sólidos podem também ser usadas na sepa- 
ração de misturas. Essa capacidade é a base da cromato- 
grafia, técnica representada na Figura 1.14. 


~ 


(um) 
— 


- tagua salgada 


Remsen, Ira, The Principles of Theoretical Chemistry, 1887. 


Figura 1.13 Destilação. Apareho para separar os componentes de uma solução de coreto de são 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


A separação de a, b, e c na Figura 1.14 é um processo fisico ou químico? 


Solvente: 
Mistura de- 


compostos 
tarbre) 


+ omanosopoma 


Tomeira—s 


Figura 1.14 Separação de três substâncias utilizando cromatografia em coluna. 


1.4 | UNIDADES DE MEDIDA 


Muitas propriedades da matéria são quantitativas, 
isto é, associadas a números. Quando um número repre- 
senta uma quantidade medida, as unidades dessa quanti- 
dade devem ser especificadas. Dizer que o comprimento. 
de um lápis é 17,5 não significa nada. Por outro lado, a 
representação do número com suas unidades de medida, 
no caso, 17,5 centímetros (cm), caracteriza de maneira 
adequada o comprimento do objeto, As unidades utiliza- 
das para medidas científicas são as do sistema métrico. 

Desenvolvido na França, no final do século XVIII, 
o sistema métrico é usado como sistema de medida na 
maioria dos países. Os Estados Unidos, por tradição, uti- 
lizam o sistema inglês, embora o uso do sistema métrico 
tenha se tornado mais comum (Figura 1.15). 


Figura 1.15 Unidades do sistema métrico. Medidas que uilan o 5- 
tema métrico são cada vez mais comuns nos Estados Unidos, como no eem- 

ada lata de refrigerante em que o vokse impresso st tanto na unidade 

sea (onças liquidas fo) como no sistema métrico (tros, ml) 


€ 


De onde vem o conhecimento científico? Como ele € adquirido? 
Como sabemos se é confiável? Como os cientistas contribuem 
para cle ou o modificam? 

Não há nada misterioso a respeito de como os cientistas traba- 
ham, sendo necessário lembrar que o conhecimento cientifico € 
obtido por meio de observações da natureza. Um dos principais 
objetivos do cientista é organizar essas observações, identifican- 
do padrões e regularidades, fazendo medidas e associando um 
conjunto de observações a outro. O próximo passo é perguntar 


HAND 


SARRO o mérodo cient 


“por que a natureza se comporta da mancira que observamos. 
Para responder a essa questão, o cientista constrói um mode- 
Jo, ou hipótese, que visa explicar as observações. Inicialmente, 
a hipótese tende a ser meramente tentativa e erro. Pode haver 
mais que uma hipótese razoável. Se a hipótese estiver correta, 
então certos resultados e observações deverão se seguir a partir 
Sela. Dessa forma, as hipóteses podem estimular o planejamen- 
to de experimentos que nos possibilitarão aprender mais sobre 
o sistema estudado. À criatividade científica entra em jogo na 


elaboração de hipóteses que sugiram a realização de bons ex- 
perimentos, que irão analisar a natureza do sistema sob novo 
ponto de vista. 

À medida que mais informação é reunida, as hipóteses iniciais 
são reavaliadas, Eventualmente, apenas uma se destaca como a 
mais consistente em relação a um conjunto de evidências acu- 
muladas. Começamos, então, a chamar essa hipótese de teoria. 
ou seja, um modelo que permite a realização de previsões e 
que explica todas as observações disponíveis. Geralmente, 
teoria é coerente com outras teorias, talvez maiores e mais 
gerais. Por exemplo, uma teoria sobre o que ocorre dentro de 
um vulcão deve ser coerente com teorias mais gerais, referentes 
A transferência de calor, à química a atas temperaturas e assim 
por diante, 

Lidaremos com muitas teorias à medida que prosseguirmos 
neste livro. Algumas delas foram testadas diversas vezes e se 
mostraram coerentes com as observações. No entanto, nenhu- 
ma teoria pode ser absolutamente verdadeira. Podemos trató-la 
como se fosse absolutamente verdadeira, mas sempre haverá 
a possibilidade de que algum aspecto dela esteja errado. Um 
exemplo famoso é a teoria da reatividade de Einstein. A teoria 
da mecânica de Isaac Newton produziu resultados tão precisos 
para o comportamento mecânico da matéria que não houve ob- 
jeções a ela mé o início do século XX. Contudo, Albert Einstein 
mostrou que a teoria da natureza do espaço e do tempo, ela- 
borada por Newton, estava incorreta. À teoria da relatividade 
de Einstein representou uma mudança fundamental na maneira 
como pensamos o espaço e o tempo. Ele previu onde poderiam 
ser encontradas exceções às previsões baseadas na teoria de 
Newton. Embora apenas pequenos desvios da teoria de Newton 
tenham sido previstos, eles foram observados. À teoria da rela- 
tividade de Einstein tornou-se aceita como o modelo correto. 
Porém, para a maioria das situações, as leis do movimento de 
Newton são suficientemente precisas, 

O processo global que acabamos de considerar, ilustrado na 
Figura 1.16, é chamado de método científico. Contudo, não 
existe um único método cientifico a ser seguido. Há muitos fato- 
res envolvidos no avanço do conhecimento cientifico. Aqui, a 
única exigência invariável é que nossas explicações sejam coc- 
rentes com as observações, sendo baseadas exclusivamente em 
fenómenos naturais. 
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Quando a natureza se comporta de certa maneira repetidas ve- 
2es sob todos as tipos de condições diferentes, podermos resumir 
esse comportamento em uma le cientifica. Por exemplo tem 
sido observado repetidamente que, em uma reação química, não 
ocorre transformação na massa total dos materiais reagentes em 
comparação aos materiais formados: essa observação é chamada 
lei de conservação da massa. É importante diferenciar teoria e lei 
cietfica. A lei cientifica é simplesmente uma declaração do que 
sempre acontece, com o melhor do nosso conhecimento. A teo- 
tia, por sua vez, € uma explicação para o que acontece. Se desco- 
brirmos que uma lei não é verdadeira, então devemos considerar 
qe a teoria subjacente a ela está equivocada de alguma maneira. 
Exercícios relacionados: 1.60, 1.82 


UNIDADES DOSI 


Em 1960, chegou-se a um acordo internacional que 
determinava uma escolha específica de unidades métri- 
cas para uso em medições científicas. Essas unidades 
escolhidas são chamadas de unidades do SI, do fran- 
cês Système International d'Unités. Esse sistema tem 
sete unidades básicas, a partir das quais todas as outras. 
unidades são derivadas (Tabela 1.4). Neste capítulo, 
consideraremos as unidades básicas para comprimento, 
massa e temperatura. 


Quantidade física Nome da unidade  Abreviação 
Massa Qulogama tg 
Conpemento Mero m 

Tempo Segundo soustg 
Temperatura Kehin K 
Quantidade de matéria Mol mol 
Comente elétrica Ampère Aouamp 
Intensidade luminosa Candela d 
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Reflita 


A embalagem de uma lômpada fluorescente para um abajur de 
mesa indica a luz resultante em lumens, Im. Qual das sete unidades 
do SI você espera que esteja presente na definição de um lúmen? 


Com as unidades do SI, os prefixos são utilizados 
para indicar frações decimais ou múltiplos de várias uni- 
dades. Por exemplo, o prefixo mili representa uma fra- 
ção 107), um milésimo, de uma unidade; um miligrama 
(mg) corresponde a 10"? gramas (g); um milímetro (mm) 
corresponde a 10"? metros (m), e assim por diante. A 
Tabela 1.5 apresenta os prefixos comumente encontra- 
dos na Química, Ao utilizar unidades do SI e solucionar 
problemas ao longo deste capítulo, você deve se sentir 
confortável quanto à notação científica, Se você não es- 
tiver familiarizado com a notação exponencial ou deseja 
rever como ela funciona, consulte o Apêndice A.l. 
Embora unidades que não fazem parte do SI estejam 
caindo em desuso, algumas ainda são utilizadas cotidiana- 
mente por cientistas. Sempre que encontrarmos uma unidade 
que não seja do SI no capitulo, a unidade do SI também será 
fomecida. Vamos discutir como convertê-las na Seção 1.6. 


Reflita 
Quantos pg há em 1 mg? 


COMPRIMENTO E MASSA 


A unidade básica do SI de comprimento é o metro, 
distância um pouco maior que a de uma jarda. A massa* é 
a medida referente à quantidade de material em um objeto. 
A unidade básica do SI de massa é o quilograma (kg), 
igual a cerca de 2,2 libras (1b). Essa unidade básica é inco- 
mum, pois requer um prefixo, quilo, em vez de somente a 
palavra grama. Obtemos outras unidades de massa com a 
adição de prefixos à palavra grama. 


TEMPERATURA 


A temperatura, uma medida relacionada à quentura 
ou à frieza de um objeto, é uma propriedade física que 
determina a direção do fluxo de calor. O calor sempre flui 
espontaneamente de uma substância com uma tempera- 
tura mais elevada para outra com temperatura mais baixa. 


Tabela 1.5 Prefixos utilizados no sistema métrico e as unidades do SI. 


Prefixo Abreviação Significado Exemplo 

Peta P WS ipeta PM 1x10 wats" 
tea T NO aw =1x102vars 
Siga G 1 IGIN = 1x10 wans 

Mega M W Imega 1X 10 wans 

Kio k o 1 kiowa (W) = 1X 10" watts 

Decl a W decada = 1X10 wan 

Centi e W? anwani mix tomar 

uni m W aman  =1x102yar 

Micro ne WÉ Imoo  =1x10%wam 

Nano n w’ Inanma)  =1x 10 watt 

Pko p Ww apoio  =1X10 wat 
Femo ' M femea) 1x 10 watt 
ano a w awna =x war 
epo z WO teem 51x10 wa 


“0 watt (W) é a unidade do SI da potência, que é a tara em que a energia é gerada ou consumida. A 
idade do Si de energia & o je (0; 11 = Tkg- mate 1W= 1S 


P Letra grega mu. 


* Maitas vezes, massa e peso sã considerados iguais, porém isso esté incorreto. O peso de um objeto representa a força exercida sobre a massa 
por meio da gravidade. No espaço, onde as forças gravitacionais são moito fracas, um astronauta pode não ter peso, mas é impossível que ele não 
Tenha massa. A massa do astronauta no espaço é a mesma que eke tem na Terra. 
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Como utilizar prefixos do SI 
Qual é o nome da unidade igual a (a) 107 gramas, (b) 10 segundos, (€) 103 metros? 


SOLUÇÃO 

Podemos encontrar o prefixo relacionado a cada potência de 
dez na Tabela 1.5: (a) nanograma, ng: (b) microssegundos, es: 
(6) milímetros, mm. 


Para praticar: exercício 1 
Qual dos seguintes pesos você considera apropriado para indi- 
car o peso em uma balança de banheiro comum? 


(a) 20% 107 mg, (b) 2.500 pg. (c) SX 10º kg, (d) 4X 10 cp 
(55X 10" de, 


Para praticar: exercício 2 
(8) Quantos picômeirosháem 1 m? (b) Expresse 60x 107 m 
utilizando um prefixo para substituir a potência de dez. 
(6) Utilize a notação científica para expressar 4,22 mg em 
gramas. (d) Utilize a notação decimal para expressar 4,22 mg 
em gramas, 


Assim, o influxo de calor que sentimos quando tocamos 
um objeto quente indica que o objeto está a uma tempera- 
tura mais elevada que a nossa mão. 

Geralmente, as escalas de temperatura empregadas. 
na ciência são Celsius e Kelvin. À escala Celsius foi, 
inicialmente, desenvolvida com base na atribuição de 
0 ºC para o ponto de congelamento da água e de 100 *C 
para o ponto de ebulição da água ao nível do mar (Fi- 
gura 1.17). 

A escala Kelvin é a escala de temperatura do SI 
é a sua unidade SI é o Kelvin (K). Zero na escala Kel- 
vin representa a temperatura mais baixa que se pode 


atingir, o zero absoluto. Na escala Celsius, o zero ab- 
soluto tem o valor de -273,15 °C. As escalas Celsius. 
e Kelvin têm unidades de mesma dimensão, isto é, um 
Kelvin possui a mesma dimensão que um grau Celsius. 
Assim, as escalas Kelvin e Celsius estão relacionadas 
da seguinte forma: 
K="C+27315 ua 
O ponto de congelamento da água, O °C, corresponde. 
a 273,15 K (Figura 1.17). Observe que não usamos o sinal 
de grau (°) para temperaturas na escala Kelvin. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Verdadeiro ou falso: o “tamanho” de um grau na escala Celsius é o mesmo que o “tamanho” de um grau na escala Kelin. 


Escala Kelvin Escala Celsius Escala Fahrenheit 
Figara 1.17 Comparação das escalas de temperatura Kelvin, Celsius e Fahrenheit. 
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) EXERC! 


Como converter unidades de temperatura 


A previsão do tempo informa que a temperatura chegará a 31 °C. Como determinar essa temperatura (a) em K e (b) em *} 


SOLUÇÃO 
(a) Utilizando a Equação 1.1, temos K=31 +273=304 K. 
(b) Utilizando a Equação 1.2, temos: 


"F= Gon += se+3r=880r, 


Para praticar: exercício 1 


a 525 K (assumindo que as amostras não estão em contato 
com o ar: 

(a) bismuto, Bi; (b) platina, Pt; (e) selênio, Se; (d) cálcio, Ca; 
(e) cobre, Cu. 


Para praticar: exercicio 2 


Com base no site Wolfram Alpha (disponível em: <htp:// 
wwwsvolframalpha.com/>) ou outra referência, determine 
quais destes elementos químicos estariam no estado líquido 


O etilenoglicol, principal ingrediente dos amicongelantes, con- 
gela a 11,5 °C. Qual é o posto de congelamento desse com- 
posto em (a) K e (b) °F? 


A escala de temperatura utilizada nos Estados Uni- 
dos é a escala Fahrenheit, que não costuma ser empre- 
gada na ciência, A água congela a 32 °F e ferve a 212 °F. 
As escalas Fahrenheit e Celsius estão relacionadas da 
seguinte forma: 


9 


UNIDADES DERIVADAS DO SI 

As unidades básicas do SI são utilizadas para formu- 
lar unidades derivadas. Uma unidade derivada é obtida 
por multiplicação ou divisão de uma ou mais unidades. 
básicas. Começamos com a equação que define uma quan- 
tidade e, em seguida, substituímos as unidades básicas. 
adequadas. Por exemplo, a velocidade é definida como a 
razão entre uma distância percorrida e o tempo gasto. As- 
sim, a unidade do SI para a velocidade é uma unidade de- 
rivada — m/s, leia-se “metros por segundo” —, represen- 
tando a unidade do SI para distância (comprimento), m, 
dividida pela unidade do SI para tempo, s. Duas unidades. 
derivadas comuns na Química são de volume e densidade. 


F- 32) ou F= RCO) +a ua 


VOLUME 


O volume de um cubo é igual ao seu comprimento ele- 
vado ao cubo, comprimento”. Assim, a unidade derivada de 
volume éa unidade do SI de comprimento, m, elevada à ter- 
ceira potência. O metro cúbico, m’, éo volume de um cubo 
que mede 1 m em cada extremidade (Figura 1.18), Uni- 
dades menores, como centímetros cúbicos, ou cm? (usa-se 
também cc), são frequentemente utilizadas em Química. 
Outra unidade de volume empregada é o litro (L), que equi- 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Quantas garrafas de 1 L são necessárias para armazenar 1 m? 
de um liquido? 


Figura 1.18 Relações de volume. Um cubo 
com cada extremidade mendo 1 m ocupa um 
volume de um meto cúbico, 1 m? Cada mevo 
cibico equivale a 1.000 dm. Ura lano contém o 
mesmo volume que um decimeo cúbica, 

1 L= 1 ám. Cada deceo cúbico contêm 
1.000 centimetros cúbico, em! = 1.000 cm. 
Um centimetro cúbico é igual a um mi, 
Veni 


vale a um decímetro cúbico, ou dim”, e é ligeiramente maior 
que um quarto. Lembramos, que o litro é a primeira unida- 
de do sistema métrico com que nos deparamos que não € 
uma unidade do SL. Há 1.000 mililitros (mL) em um litro, 
e 1 mL tem o mesmo volume que 1 cm”: 1 mL = 1 cm”. Os 
instrumentos utilizados mais frequentemente em Química 
para medir o volume estão ilustrados na Figura 1.19. 


Seringas, buretas e pipetas medem quantidades de 
líquido com mais precisão que os cilindros graduados. 
Já os balões volumétricos são utilizados para armazenar 
volumes específicos de um líquido. 
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essesas 


Reflita 
Qual das seguintes quantidades representa uma medida de vo- 
lume: 15 m; 2,5 x 10? m?; 5,77 Us? Explique. 


DENSIDADE 


A densidade é definida como a quantidade de massa 
de uma unidade de volume de uma substância: 


volume 


Densidade = n3) 

Geralmente, as densidades de sólidos e líquidos são 
expressas em gramas por centimetro cúbico (g/cm?), ou 
gramas por mililitro (g/mL). As densidades de algumas 
substâncias comuns estão listadas na Tabela 1.6. Não é 
por acaso que a densidade da água é 1,00 g/ml: o grama 
foi originalmente definido como a massa de 1 ml. de água 
a uma temperatura específica. Uma vez que a maioria das 
substâncias tem seu volume alterado quando é aquecida 
ou resfriada, as densidades dependem da temperatura, 
que por sua vez deve ser indicada quando as densidades 
são informadas, Se a temperatura não é indicada, consi- 
deramos que a substância está a 25 °C, aproximadamente 
o valor da temperatura ambiente normal. 


O balão volumétrico 


volume específico. 


Tabela 1.6 Densidades de algumas substâncias a 25 "C. 


Substância Densidade (g/cm) 


N 0001 
Madeira balsa 016 
Etanol 079 
Agua 100 
Enlenogicol 109 
Agar de mesa 159 
Sal de mesa 216 
feno 


Os termos densidade e peso são confundidos em al- 
guns momentos. Uma pessoa que 
mais que o ar provavelmente tem a 
o ferro tem uma densidade maior que o ar, uma vez que 
1 kg de ar tem a mesma massa que 1 kg de ferro, mas o 
ferro ocupa um volume menor, garantindo a cle, portanto, 
uma densidade mais elevada. Se combinarmos dois líqui- 
dos que não se misturam, o menos denso irá flutuar sobre 
o líquido mais denso. 


Determinando e utilizando a densidade para determinar o volume e a massa 
(a) Calcule a densidade do mercúrio, considerando que 1.00 10 g ocupa um volume de 7.36 cm’. 

D) Calcule o volume de 650 g de metano liquido (col de madeira), sabendo que sua densidade é 0,791 fm. 

(e) Qual é à massa em gramas de um cubo de ouro (densidade = 19,32 g/cm’), se o comprimento do cubo for 2,00 cm? 
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SOLUÇÃO 
(a) Comotemos a massa e o volume, a Equação 13 resulta eme 
masa _ 10x10 g 
Densidade = massa m 16 gem? 
eae 


(9) Resolvendo a Equação 1.3 para o volume e, em seguida, 
utilizando os números de massa e densidade fornecidos, 
obtém-se: 


massa n 6508 
Temidade 0791 ym, 
(6) Podemos calcular a massa a partir do volume do cubo e 

de sua densidade, O volume de um cubo é dado pelo seu 
comprimento elevado ao cubo: 
Volume = (2,00 cm)? = (2.00) em! = 8,00 em? 
Resolvendo a Equação 1.3 para a massa e substituindo o volu- 
me e a densidade do cubo, temos: 


Mava = volume x demidade = 
BOO emKI92 pem) = 155g 


Volume = =822mL 


Para praticar: exercício 1 
A platina, Pt, é um dos metais mais raros. A produção mundial 
desse elemento é de apenas 130 toneladas a0 ano, aproxima- 
damente. (a) A platina tem uma densidade de 21,4 g/cm”, Se 
Jadröes fossem a um banco com o intuito de roubar platina, 
vslizando um pequeno caminhão com capacidade de carga 
máxima de aproximadamente 410 kg, com quantas barras de 
1 L do metal cles poderiam fugir? (a) 19 barras, (b) 2 barras, 
(6) 42 barras, (d) | barra, (€) 47 barras. 


Para praticar: exercício 2 
Calcule a densidade de uma amostra de 374,5 g de cobre, 
considerando que seu volume é de 41,8 cm?. (b) Um estudan- 
te precisa de 15,0 g de etanol para um experimento. Sabendo 
que a densidade do etanol é 0,789 g/ml, quantos mililitros do 
líquido são necessários? (c) Qual é a massa, em gramas, de 
25,0 mL. de mercúrio (densidade = 13,6 g/mL)? 


DA 


© 


Uma vez que a Química ocupa uma posição tão cemral em 
nossas vidas, reportagens que envolvem essa temática sempre 
aparecem nos jornais. Algumas delas anunciam avanços no de- 
senvolvimento de novos fármacos, materiais e processos. Outras 
abordam energia, meio ambiente e questões de segurança públi- 
ca. Ao estudar Química, você irá desenvolver as habilidades ne- 
cessárias para compreender melhor a importância dessa ciència 
na sua vida. Aqui, estão resumos de algumas histórias recentes. 
em que a Química desempenha um papel importante. 
Energia limpa obtida a partir de células a combustível. Nas 
células a combustível, a energia de uma reação química é con- 
vertida diretamente em energia elétrica. Embora tenham sido 
reconhecidas há algum tempo como fontes potencialmente va- 
liosas de energia elétrica, seu custo tem impedido que sejam 
utilizadas de maneira ampla. No entanto, avanços tecnológicos 
recentes colocaram as células a combustível em evidência como 
fontes confiáveis e limpas de energia elétrica em determinadas. 
situações críticas, Elas são especialmente valiosas na sustenta- 
ção de centros de dados que consomem grandes quantidades de 
energia elétrica, que, por sua vez, deve ser absolutamente contiá- 
vel. Por exemplo, a falta de energia elétrica em um grande centro 
de dados de uma empresa como a Amazon, o eBay ou a Apple 
poderia ser desastrosa para a empresa e para os seus clientes. 

O eBay acertou, recentemente, os detalhes da construção da pró- 
xima fase do seu principal centro de dados em Utah, nos Estados 
Unidos, onde serão utilizadas células a combustível de estado 
sólido como fonte de energia elétrica. Fabricadas pela Bloom 
Energy, uma startup do Vale do Silício, localizado na região de 
São Francisco (EUA), essas células são grandes dispositivos 
industriais que têm, aproximadamente, o tamanho de um refri- 
gerador (Figura 1.20). O prédio do eBay utiliza biogás, que 
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consiste em metano e outros gases combustiveis provenientes de. 
aterros sanitários e fazendas. O combustível é misturado com o 
oxigênio, passando por um dispositivo especial de estado sólido 
que produz eletricidade. Uma vez que a eletricidade está sendo 
produzida perto do centro de dados, a transmissão de energia 
elétrica da fonte para o consumidor é mais eficiente. Em compa- 
ração aos sistemas elétricos de backup empregados no passado, 
a nova fonte de energia será a fonte primária de energia e irá 
operar 24 horas por dia, todos os dias do ano. O prédio do cBay 
em Utah tem a maior instalação de célula a combustível utili- 
tária não elétrica dos EUA. Ela pera 6 megawatts de energia, o 
suficiente para abastecer cerca de 6.000 casas. 

Regulamento de gases de efeito estufa. Em 2009, a Agência de 
Proteção Ambiental — EPA (Emironmental Protection Agency) 
dos Estados Unidos assumiu o compromisso de regular a emis- 
são de gases de efeito estufa, de acordo com as disposições da 
Lei do Ar Puro. Gases de efeito estufa são substâncias com o 
poder de alterar o clima global devido à sua capacidade de re- 
ter radiação de ondas longas na superfície da Terra. Entre esses 
gases estão incluídos o dióxido de carbono (CO), o metano 
(CH € o óxido nitroso (N20), bem como outras substâncias. A 
decisão da EPA foi contestada nos tribunais por vários estados, 
organizações industriais © grupos conservadores, Em julho de 
2012, a EPA obteve uma grande vitória: o tribunal federal de 
apelações do Distrito de Columbia apoiou a posição da agên- 
cia. Esse caso é interessante, tanto poe causa das fundamentos 
da política da EPA que foram questionados, quanto pela forma 
como o tribunal respondeu a isso. Os requerentes argumentaram 
que a EPA bascou suas decisões indevidamente nas avaliações. 
do Painel Intergovemamental sobre Mudança do Clima, IPCC 
Untergoveramental Panel on Climate Change), do Programa 


Americano de Pesquisa em Mudanças Climáticas Globais e nos 
relatórios do Conselho Nacional de Pesquisa, em vez de citar 
as descobertas de programas específicos de pesquisa publicadas. 
na literatura especializada. O Tribunal respondeu que “não faz 
diferença se grande parte das evidências científicas consistiam 
principalmente de "sínteses" de estudos e pesquisas específicas. 
É assim que a ciência funciona. A EPA não precisará provar no- 
vamente a existência do átomo toda vez que abordar uma ques- 
tão científica, 

se é um importante exemplo da interação entre a ciência e a 
política social em nossa sociedade complexa e modema. Quan- 
do outros interesses além dos puramente científicos estão envol- 
vidos, questões sobre a credibilidade e a objetividade da ciência 
vêm à tona. 

Anestesia, Por volta da década de 1840, verificou-se que cer- 
tas substâncias, particularmente o éter, o clorofórmio e o óxido. 
nitroso, podiam induzir um estado em que o paciente não tinha 
consciência da dor corporal. É possível imaginar como essas 
novas descobertas foram recebidas com alegria por pessoas que 
precisariam passar por uma cirurgia que, de outra forma, seria 
insuportavelmente dolorosa. A palavra anestesia foi sugerida 
por Oliver Wendell Holmes Senior em 1846, para descrever o- 
estado em que uma pessoa não tem consciência de todo o seu 
corpo ou de uma parte específica dele. Com o passar do tempo, 
os químicos conseguiram identificar certos compostos orgâni- 
cos que produziam efeito anestésico sem serem muito tóxicos. 
A cada ano, mais de 40 milhões de pacientes da América do 
Norte passam por procedimentos médicos que exigem aneste- 
sia. Os anestésicos utilizados hoje são, na maioria das vezes, 
injetados na corrente sanguínea, em vez de inalados na forma de 
gás. Várias substâncias orgânicas têm sido identificadas como 
anestésicos eficazes, Embora os anestésicos modernos sejam, 
geralmente, bastante seguros, eles devem ser administrados com 
cuidado, uma vez que podem afetar a respiração, a pressão san- 
guinea e o funcionamento do coração. Todas as drogas têm um 
Índice terapêutico, sendo este a razão entre a menor dose que 
seria fatal e a menor dose que produz o efeito terapêutico dese- 
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Figura 1.20 Células a combustivel de 
estado sólido, fabricadas pela Bloom Energy. 


jado. Naturalmente, espera-se que o índice terapêutico para toda 
droga seja o maior possível. Anestésicos costumam apresentar 
Índices terapêuticos baixos, o que significa que eles devem ser 
administrados com cuidado e monitoramento constante. A mor- 
te do artista Michael Jackson em junho de 2009, decorrente de 
uma overdose de propofol, anestésico amplamente utilizado 
(Figura 1.21), é um exemplo de como tais medicamentos po- 
dem ser perigosos quando não são administrados corretamente 
O propofol deixa o paciente inconsciente muito rápido e afeta 
sua respiração. Assim, seu uso deve ser monitorado com atenção. 
por um anestesiologista treinado, 

“Apesar de terem sido feitas muitas pesquisas, ainda não está 
claro como os anestésicos funcionam verdadeiramente. O fato 
de espécies, desde girinos a seres humanos, poderem ser rever- 
sivelmente imobilizadas é uma característica quase universal da 
vida. À busca por mecanismos por meio dos quais isso pode ser 
feito é importante, pois ela nos leva não só ao descobrimento. 
“de anestésicos mais seguros, como também a uma compreensão. 
mais profunda do que chamamos de consciência, 


Figura 1.21 Propofol um anestésico. 


“Tribunal de Apelações do Distrito de Columbia, EUA, processos 09-1322. 
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1.5 | INCERTEZA NAS MEDIDAS 


Dois tipos de números são encontrados em trabalhos 
científicos: numeros exatos (aqueles cujos valores são 
conhecidos com exatidão) e números inexaios (aqueles 
cujos valores têm alguma incerteza). A maioria dos nū- 
meros exatos tem valores definidos. Por exemplo, há exa- 
tamente 12 ovos em uma dúzia; exatamente 1.000 g em 
um quilograma; e exatamente 2.54 centímetros em uma 
polegada. O número 1 em qualquer fator de conversão, 
como 1 m = 100 cm, ou 1 kg = 2,2046 £, é um número 
exato. Números exatos podem também resultar da conta- 
gem de objetos. Por exemplo, podemos contar o número 
exato de bolas de gude em um frasco, ou o número exato 
de pessoas em una sala de aula. 

Números obtidos por medição são sempre inexa- 
tos. Isso ocorre porque o equipamento usado para medir 
quantidades sempre tem limitações inerentes a ele (erros. 
de equipamento), além de existirem distinções na forma 
como pessoas diferentes fazem a mesma medida (erros. 
humanos). Suponha que dez estudantes com dez balanças. 
determinem a massa de uma mesma moeda. As dez me- 
dições, provavelmente, irão variar um pouco, por diver- 
sas razões. As balanças podem estar calibradas de forma 
ligeiramente diferente, e é possível que haja diferenças 
na forma com que cada aluno Iê a massa no mostrador. 
Lembre-se; incertezas sempre existem quando se mede 
quantidades. 


Reflita 


Qual das seguintes quantidades é inexata? 
(a) O número de pessoas em uma aula de Quimica. 
(b) A massa de uma moeda. 

(0) O número de gamas em um quilograma. 


PRECISÃO E EXATIDÃO 


Os termos precisão e exatidão são muitas vezes utili- 
zados em discussões a respeito das incertezas de valores. 
medidos. A precisão é uma determinação de quão pró- 
ximas medidas independentes estão umas das outras. Já 
exatidão refere-se a quão próximas medidas independen- 
tes estão do valor correto ou “verdadeiro”. A analogia do 
dardo, exibida na Figura 1.22, ilustra a diferença entre 
esses dois conceitos. 

No laboratório, realizamos várias vezes um experi- 
mento e tiramos a média dos resultados. A precisão das. 
medidas é frequentemente expressa em termos de desvio 
padrão, que reflete o quanto as medidas independentes 
diferiram da média. Passamos a confiar em nossos dados 
quando obtemos, aproximadamente, o mesmo valor a 
cada medida, isto é, quando o desvio padrão é pequeno. 
A Figura 1.22 nos lembra, porém, que medidas precisas 
podem ser inexatas. Por exemplo, se uma balança muito 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como os dardos estariam posicionados no alvo, no caso de "uma 
boa exatidão e uma baixa precisão”? 


Bos exatidão 
Boa precisão 


Baixa exatidão 
Boa precisão 


= 


` 
Pode-se atingir uma alta precisão em uma balança como 
esta, que possui uma precisão de 0,1 


sensível estiver mal calibrada, as massas medidas terão 
valores consistentemente altos ou baixos, Ou seja, clas 
serão inexatas, mesmo se forem precisas. 


ALGARISMOS SIGNIFICATIVOS 


Suponha que você determine a massa de um centavo 
em uma balança capaz de medir com precisão de 0.0001 g- 
Você poderia registrar uma massa como 2,2405-+0,0001 g- 
veja que a notação + (leia-se “mais ou menos”) expressa a 
magnitude da incerteza de sua medição. Em muitos traba- 
Ihos científicos, utilizamos a notação + com a compreen- 
são de que há sempre alguma incerteza no último número 
registrado para qualquer quantidade medida. 

A Figura 1.23 mostra um termômetro com sua coluna 
de líquido entre duas marcas da escala. Podemos ler certos. 
números da escala e estimar o incerto. Vendo que o líquido 
se situa entre as marcas 25 °C e 30 °C, estimamos que a 
temperatura seja de 27 °C, mas não temos certeza quanto 
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ao segundo dígito da medição. Essa incerteza significa que 
essa temperatura é muito provavelmente 27 °C, e não 28°C 
“ou 26°C, mas não podemos dizer que é exatamente 27 ºC. 

Todos os dígitos de uma quantidade medida, incluindo. 
aquele que é incerto, são chamados de algarismos signi- 
ficativos. Uma massa medida de 2,2 g tem dois algaris- 
mos significativos, ao passo que uma de 2,2405 g apre- 
senta cinco algarismos significativos. Quanto maior for o 
número de algarismos significativos, maior será a precisão. 
implícita na medida. 


Reflita 


Ao utilizar uma balança digital de banheiro norte-americana, 
ela fomece as seguintes quatro leituras consecutivamente: 
155,2; 154,8; 154,9; e 154,8 bras. Como você registar o 
seu peso em libras? 


Figura 1.23 Incerteza e algarismos significativos 
em uma medida. 


Como estabeler uma relação entre algarismos significativos e incerteza de uma 
Qual é a diferença existente entre os valores medidos 4,0 e 4,00 g? 


SOLUÇÃO 

O valor 4.0 tem dois algarismos significativos, enquanto o valor 
4400 tem três, Com essa diferença, subentende-se que 4,0 é uma. 
medida mais incerta. Uma massa informada como 4,0 g indica 
que a incerteza está na primeira casa decimal. Portanto, a massa 
está mais próxima de 4,0 do que de 3.9 ou 4,1 g. Podemos repre- 
sentar essa incerteza registrando a massa como 4.0 + 0.1 g- Já 
uma massa registrada como 4.00 g indica que a incerteza está 
na segunda casa decimal. Nesse caso, ela está mais próxima de 
4,00 do que de 3.99 ou 401 g. e podemos representá la como 
4.00 40,01 g. Sem mais informações, não podemos ter certeza 
se a diferença nas incertezas das duas medidas reflete a precisão 
ou a exatidão da medição. 


Para praticar: exercício 1 

Mo Farah venceu a corrida de 10.000 metros nas Olimpíadas. 
de 2012, com um tempo oficial de 27 minutos e 30425. Como- 
número correto de algarismos significativos, qual foi a veloci- 
dade média de Farah em m/s? (a) 0,6059 m/s, (b) 1,65042 mus, 
(6) 6,059064 m/s, (d) 0,165042 m/s, (e) 6,626192 m/s. 


Para praticar: exercicio 2 
Uma amostra de cerca de 25 g de massa € pesada em uma ba- 
lança que apresenta precisão de + 0.001 g. Quantos algarismos 


significativos devem ser informados para essa medição? 
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Para determinar o número de algarismos significati- 

vos em uma medida, leia o número da esquerda para a 

direita, contando os dígitos e começando pelo primeiro 

dígito que não é zero. Em qualquer medida registrada 
adequadamente, todos os dígitos diferentes de zero são 
significativos, Uma vez que os zeros podem ser utilizados. 

como parte do valor medido ou apenas para localizar o 

ponto decimal, eles podem ou não ser significativos: 

1. Zeros entre dígitos diferentes de zero são sempre sig- 
nificativos — 1.005 kg (quatro algarismos significati- 
vos); 7,03 cm (três algarismos significativos). 

2. Zeros no início de um número nunca são significa- 
tivos, eles simplesmente indicam a posição do pon- 
to decimal — 0,02 g (um algarismo significati 
0,0026 centímetros (dois algarismos significativos). 

3. Zeros no final de um número são significativos se o 
número tiver casa(s) decimal(is) — 0,0200 g (três al- 
garismos significativos); 3,0 centímetros (dois alga- 
rismos significativos). 


) EXER 


O problema surge quando um número termina com 
Zeros, mas não contém casas decimais. Nesses casos, ge- 
ralmente considera-se que os zeros não são significativos. 
A notação científica pode ser utilizada para indicar se os 
zeros finais são significativos. Por exemplo, uma massa 
de 10.300 g pode ser registrada de modo que mostre três, 
quatro ou cinco algarismos significativos, dependendo de 
como a medida é obtida: 


103xX10!g — 3algarsmossgnficatvos 
14030x10!g algarismos significativos 
10300x 10ºg 5 algarismos significativos 


Nesses números, todos os zeros à direita do ponto de- 
cimal são significativos, correspondentes às regras 1 c 3. 
Fique atento para o fato de que o termo exponencial 10* 
não aumenta o número de algarismos significativos. 


Como determinar números significativos apropriados 
Consta em um mapa rodoviário que o estado do Colorado (EUA) tem uma população de 4.301.261 habitantes e uma área de 
269.595 km, A quantidade de algarismos significativos nessas duas quantidades parece ser razoável? Em caso negativo, o que 


parece haver de errado? 


SOLUÇÃO 

A população do Colorado deve variar diariamente, à medi- 
da que as pessoas nascem, morrem, se mudam para morar 
no estado, ou vão embora para outros lugares. Desse modo, 
o número fomecido sugere um grau muito mais elevado de 
exatidão do que é possível, De qualquer forma, não seria vis- 
vel realmente contar cada indivíduo residente no estado a todo 
momento, Assim, o número relatado sugere uma precisão con- 
sideravelmente maior do que é possível. Um ndmero de 43 
milhões refletiria melhor o que se sabe no momento a respeito 
da quantidade de habitantes de um lugar. 

A área do Colorado não varia ao longo do tempo, então a ques- 
tão aqui é se a exatidão das medidas é bem representada com 


Quais dos seguintes números que você utiliza em 
censos? 

(a) Seu número de telefone celular, (b) seu peso, (c) seu QU, 
(4) o número de sua carteira de motorista, e (e) a distância que 
você percorreu ontem a pé. 


Para praticar: exercício 2. 
Há 5.280 pés em uma milha. Será que isso tora a milha uma. 
distância exata? 


Como determinar a quantidade de algarismos significativos em uma medida 
Quantos algarismos significativos há em cada um dos seguintes números, considerando que cada número é um valor medido? 


(8) 4,003, (b) 6,023 x 102, (e) 5.000. 


SOLUÇÃO 
(a) Quatro; os zeros são algarismos significativos. (b) Quatro; 
o termo exponencial nio aumenta a quantidade de algarismos 
significativos. (c) Um; consideramos que os zeros não são 
significativos quando não são mostradas as casas decimais no 


iómero. Se o número tiver mais algarismos significativos, um 
ponto decimal deve ser empregado ou o número, escrito em 
Dotação científica. Assim, o número 5.000 tem quatro algaris- 
mos significativos, enquanto 5,00 x 10° tem três. 


Para praticar: exercício 1 
Sylvia sente que pode estar com febre. Sua temperatura 
corporal normal é 98,7 “F. Ela mede a temperatura corpo- 
ral com um termômetro colocado sob sua língua, € obtém 
um valor de 102,8 "F. Quantos algarismos significativos há. 
nessa medida? 

(a) Três, o número de graus à esquenda do ponto decimal; (b) 
quatro, o número de dígitos do valor medido; (c) dois, o núme- 
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ro de dígitos da diferença entre a leitura atual e a temperatura 
corporal normal: (d) três, o número de dígitos da sua tempera- 
tura corporal normal; (e) um, o número de dígitos à direita da 
vírgula no valor medido. 


Para praticar: exercício 2. 


Quantos algarismos significativos há em cada uma das seguin- 
tes medidas? (a) 3,549 g. (b) 23X 10º em, (c) 0,00134 m’. 


ALGARISMOS SIGNIFICATIVOS 

EM CÁLCULOS 
Ao utilizamos grandezas medidas por meio de cálcu- 

los, a medida menos exata limita a certeza da grandeza 

calculada e, portanto, determina o número de algarismos 
significativos na resposta final. A resposta final deve ser 
dada com apenas um dígito de incerteza. Para acompa- 
nhar os algarismos significativos nos cálculos, vamos 

utilizar frequentemente duas regras: uma para adição e 

subtração, e outra para multiplicação e divisão. 

1. Para adição e subtração, o resultado tem o mesmo 
número de casas decimais que a medida com o menor 
número de casas decimais. Quando o resultado tem 
mais do que o número correto de algarismos significa- 
tivos, ele deve ser arredondado. Considere o exemplo a 
seguir, no qual os dígitos incertos aparecem coloridos: 


Estenimerimiao 20,42 4 duascasasdeimais 
número de algarismos 1,322 4 três casas decmas 
significativos no resultado 8341 4 uma casa decimal 

104,842 4 aredondar para uma 

casa decimal (1048) 


Apresentamos o resultado como 104,8 porque 83,1 
tem apenas uma casa decimal. 


2. Para multiplicação e divisão, o resultado tem o 
mesmo número de algarismos significativos que 
a medida com o menor número de algarismos sig- 
nificativos. Quando o resultado tem mais do que o 
número correto de algarismos significativos, ele deve 
ser arredondado. Por exemplo, a área de um retân- 
gulo cujos comprimentos de suas extremidades são 
6.221 e 5,2 cm deve ser registrada com dois algaris- 
mos significativos, 32 cm”, mesmo que uma calcula- 
dora mostre que o produto tem mais dígitos: 


Área = (6,221 cmX(5.2 cm) = 32,3492 cm? => 
arredondar para 32 cm? porque 5,2 tem dois 
algarismos significativos. 


Observe que para a adição e a subtração, as casas 
decimais são contadas com o objetivo de determinar 
quantos dígitos devem ser registrados em uma resposta, 
ao passo que para a multiplicação e a divisão, os alga- 
rismos significativos são contados para determinar 
quantos dígitos devem ser registrados em uma resposta. 

Ao determinar a resposta final para uma quantidade 
calculada, considera-se que os números exatos possuem 
um número infinito de algarismos significativos. Assim, 

quando dizemos: “existem 12 polegadas em um pé”, o 

número 12 é exato, e não precisamos nos preocupar com 

o número de algarismos significativos. 

Ao arredondar números, fique atento para o dígito 
mais à esquerda a ser removido: 

* Seo dígito mais à esquenta for inferior a 5, o número 
anterior não deve ser alterado. Assim, arredondar 7,248 
para dois algarismos significativos resulta em 7,2. 

* Se o dígito mais à esquerda for maior ou igual a 5,0 
número anterior deve aumentar em 1. Arredondar 
47735 para três algarismos significativos resulta em 
474; e arredondar 2.376 para dois algarismos signifi- 
cativos resulta em 2.4 


Reflita 


Uma horta retangular tem 25,8 m por 18 m. Qual dessas di- 
mensões precisa ser medida com maior exatidão para que for- 
meça uma estimativa mais precisa da área da horta? 


Quando um cálculo envolve duas ou mais etapas e 
as respostas das etapas intermediárias são registradas, 
mantenha pelo menos um número não significativo nas. 
respostas intermediárias. Esse procedimento garante que 
pequenos erros de arredondamento em cada etapa não se 
acumulem, alterando o resultado final. Ao usar uma cal- 
culadora, você pode digitar todos os números, arredon- 
dando somente a resposta final. Erros de arredondamento 
cumulativos podem ser responsáveis por pequenas dife- 
renças entre os resultados obtidos e as respostas fomeci- 
das no livro para os problemas numéricos. 


* Seu professor pode preerr uma pequena variação da regra quando o dito mais à esquerda a ser removido for exatamente $, em dígitos 
seguintes ou apenas seguido de zeros. Uma prática comum € arredondar para o próximo número mar, se esse número for par, e para o número 
menor, se o maior for ímpar. Assim, 4,7350 seria arredondado para 4,74; € 4.7450 também seria arredondado para 4,74. 
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) EXERCÍCIO RESOLVIDO 1.8 


Como determinar o número de algarismos significativos em uma quantidade 


calculada 


O comprimento, a largura e a altura de uma pequena caixa medem 15.5; 27,3; 5,4 cm, respectivamente, Calcule o volume da 
caixa, usando o número correto de algarismos significativos na sua resposta. 


SOLUÇÃO 
Ao determinar o volume, devemos usar a quantidade de al- 
garismos significativos que consta na dimensão com o menor 
número de algarismos significativos, que é da altura (dois al- 
garismos significativos): 
Volume = largura X comprimento x altura 

= (15,5 cm) 27,3 em)(S.s em) 

=2.285,01 cm? => 2,3 X 10° cm? 


Se utilizarmos uma calculadora para esse cálculo, chegare- 
mos ao valor 2.285,01. Neste caso, devemos arredondar para 
dois algarismos significativos. Como o número resultante é 
2.300, é melhor escrevê-lo em notação cientifica, 2,3 X 10", 
para indicar claramente que apresenta dois algarismos signi- 
ficativos, 


Para praticar: exercicio 1 
Recentemente, Ellen adquiriu um carro novo híbrido e quer 
verificar a quilometragem dele com gasolina. Com o odô- 
metro marcando 1.047,8 km, ela enche o tanque. Quando o 
odômetro está marcando 2.115,3 km, ela precisa de 60,9 L 
para encher o tanque novamente. Considerando que o tanque 
é enchido até o mesmo nível nas duas vezes, como a quilo- 
metragem com gasolina é melhor expressa? (a) 17 km, (b) 
174 kaL, (0) 17,8 km/L, (0) 17,51 km. 


Para praticar: exercício 2 

Uma atleta eva 10,5 para correr 100,00 m Calcule a veloci- 
Sade média dela em metros por segundo e expresse o resultado 
“com o número correto de algarismos significativos, 


Como determinar o número de algarismos significativos em uma quantidade 


calculada 


Um recipiente contendo um gás a 25 "C é pesado, esvaziado c, então, novamente pesado, como mostra a Figura 1.24. Com base 


nos dados fornecidos, calcule a densidade do gás a 25 °C. 


SOLUÇÃO 

Para calcular a densidade, precisamos conhecer a massa e o 
volume do gás, A massa do gás é exatamente a diferença entre 
a massa do recipiente cheio e a massa dele vazio: 


(837,63 — 83625) g = 138 g 


Quando subtraímos números, determinamos o número de algaris- 
mos significativos no nosso resultado, contando as casas decimais 
em cada quantidade. Nesse caso, cada quantidade tem duas casas 
decimais, Assim, a massa do gás, 1.38 g. tem duas casas decimais. 
Utilizando o volume dado no enunciado, 1,05 X 10° cm”, e a 
definição de densidade, temos: 


MO bi 
volume ” 1,05 X 10cm? 


Na divisão, determinamos o número de algarismos significa- 
tivos que devem estar presentes no resultado contando quan- 
tos algarismos significativos existem em cada quantidade. Há 
três algarismos significativos na resposta, que correspondem 
ao número de algarismos significativos nos dois números que 
formam a razão, Observe que, nesse exemplo, seguindo as re- 
gras de determinação de algarismos significativos, obtivemos 
um resultado no qual constam apenas três algarismos signifi- 
cativos, embora as massas medidas tenham cinco deles. 


Hombecamento de gis 


Volume: 1,05 X 103 cm? Massa: 836,25 g 
Massa: 837,63 2 

Tagara 1.24 Incerteza e algarismos significativos 

em uma medição. 
Para praticar: exercicio 1 
Qual dos seguintes números foi arredondado corretamente para 
ter tês algarismos significativos, como mostrado nos colche- 
tes? (a) 12556 [12.500], (b) 45671 x 10° [4,567 X 10°}, 


(6) 3.00072 (3,001), (8) 0,006739 10.00674), (e) 5,4589 x 10º 
15459x 10}. 

Para praticar: exercicio 2 

Se a medida da massa do recipiente do Exercício resolvido 1.9 
(Figura 1.24) tivesse très casas decimais antes e depois do bom- 
beamento do gás, a densidade do gás poderia, então, ser calcula- 
da de modo a apresentar quatro algarismos significativos? 


1.6 | ANÁLISE DIMENSIONAL 


Uma vez que quantidades medidas apresentam uni- 
dades relacionadas a elas, é importante atentar para as 
unidades e os valores numéricos ao utilizar as quanti- 
dades em cálculos. Ao longo do capítulo, utilizamos a 
análise dimensional na resolução de problemas. Nela, 
as unidades são multiplicadas ou divididas entre si, 
junto com os valores numéricos, assim como unidades 
equivalentes são canceladas. Utilizar a análise dimen- 
sional ajuda a garantir que os resultados dos problemas. 
estarão nas unidades adequadas. Além disso, ela esta- 
belece uma forma sistemática de resolver muitos pro- 
blemas numéricos e verificar os resultados em busca de 
possíveis erros. 

O que é fundamental na utilização da análise dimen- 
sional é o uso correto de fatores de conversão para con- 
verter uma unidade em outra. Um fator de conversão é 
uma fração cujo numerador e denominador são a mesma 
quantidade expressa em unidades diferentes. Por exem- 
plo, 2,54 em e 1 polegada têm o mesmo comprimento: 
2.54 centímetros = 1 polegada. Essa relação nos permite 
registrar dois fatores de conversão: 


1 polegada 
254cm 


Stem 
T polegada 
Utilizamos o primeiro fator para converter polegadas 
em centimetros. Por exemplo, o comprimento em centi- 
metros de um objeto que mede 8,50 polegadas é: 
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Número de 
centímetros 


254em 
T pol. 


= (8,50 pot) 


A unidade polegada no denominador do fator de 
conversão cancela a unidade polegada no dado fornecido 
(8.50 polegadas), fazendo com que a unidade centímetros. 
no numerador do fator de conversão torne-se a unidade da 
resposta final, Uma vez que o numerador e o denominador 
de um fator de conversão são iguais, multiplicar qualquer 
quantidade por um fator de conversão é o equivalente a 
multiplicar pelo número 1, o que não altera o valor intrín- 
seco da quantidade, O comprimento de 8,50 polegadas é 
equivalente ao comprimento de 21,6 centímetros, 

Em geral, começamos uma conversão examinando as 
unidades dos dados fomecidos e as unidades as quais que- 
remos obter. Então, perguntamo-nos que fatores de con- 
versão estão disponíveis para nos fazer chegar às unidades. 
desejadas a partir das unidades de quantidade fomecida. 
Quando multiplicamos uma quantidade por um fator de 
conversão, as unidades são multiplicadas e divididas da 
seguinte mancira: 

unidade desejada _ 
Unidade didá x = unidade desejada 

Se as unidades desejadas não são obtidas em um cál- 
culo, € provável que exista algum erro em alguma etapa. 
Uma inspeção cuidadosa das unidades frequentemente 
revela a origem desse erro. 


Como converter unidades 
Se uma mulher tem massa de 115 libras, qual é sua massa em gramas? 


SOLUÇÃO 

Como queremos converter libras em gramas, procuramos uma 
relação entre essas unidades de massa: 1 libra = 453,6 E. Para 
cancelar as libras e deixar o gramas, registramos o fator de 
conversão com gramas no numerador e libras no denominador: 


Mame = 5 (28) 


A resposta pode ser dada com apenas três algarismos signifi- 
«ativos, o mesmo número de algarismos significativos em 115 
tiras. O processo utilizado et ilustrado a seguir. 


Para praticar; exercício 1 
Em um dado momento, considerou-se que a Terra estava a 
92.955.000 milhas do Sol. Qual é a distância em quilômetros. 
“com quatro algarismos significativos? (a) 5.763 x 10º km, (b) 
1496X 10" km, (c) 1,49596 x 10º km, (d) 1,483 x 10º km, (e) 
57.759.000 km. 


= s2 x 10's 


Para praticar: exercicio 2 
Determine o comprimento em quilômetros de uma corrida au- 
tomobilística de $00 milhas. 


as6g 
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O estrsrisas emo 


Calculadoras são aparelhos eletrônicos maravilhosos: elas per- 
mitem que você chegue à resposta errada muito rapidamente. 
Naturalmente, não é isso que você quer. Alguns passos podem 
ajudá-lo a evitar respostas erradas em suas tarefas de casa, ou 
em suas provas, Um deles é atentar para as unidades em um 
cálculo e utilizar os fatores de conversão corretos, Depois, € 
possível fazer uma rápida verificação mental para certificar-se 
de que sua resposta é adequada, tentando fazer uma estimativa 
aproximada. 

Uma estimativa aproximada envolve fazer um cálculo grosseiro 
usando números arredondados, de modo que a aritmética possa 
ser feita sem o uso de uma calculadora. Mesmo que essa abor- 


COMO ESTIMAR RESPOSTAS 


“dagem não forneça uma resposta exata, mostra uma solução que 
se aproximará da cometa. Usendo a análise dimensional e esti- 
mando respostas, você pode facilmente verificar se seus cáleu- 
los estão adequados ou não. 

E possível melhorar suas estimativas ao colocá las em prática no 
dia a dia. Qual é a distância da lanchonete da universidade até. 
sala de aula de Química? Quanto seus pais gastam com gasolina 
“durante o ano? Quantas bicicletas há no campus? Se você disser 
que “não tem a menor ideia", estará desistindo muito facilmen- 
te. Tente estimar quantidades familiares e vai melhorar bastante 
suas estimativas tanto na ciència, quanto em outros aspectos da 
vida, na qual um erro de julgamento pode sair car. 


Reflita 


Como determinar quantos digitos devemos utilizar em fatores 
de conversão, como aqueles entre bras e gramas do Exercício 
resolvido 1.107 


COMO UTILIZAR DOIS OU MAIS FATORES 
DE CONVERSÃO 


Muitas vezes, é necessário utilizar vários fatores de 
conversão na resolução de um problema. Como exemplo. 
vamos converter o comprimento de uma barra de 8,00 m 
em polegadas. A relação entre centímetros e polegadas 
é (1 polegada = 2,54 cm). Estudando os prefixos do SI, 
aprendemos que 1 em = 10? m. Então, podemos fazer a 
conversão em etapas, primeiro de metros para centimetros 
e, depois, de centímetros para polegadas: 


Dado: Encontre: 
Uútizo Uütize 
- PEA Pba 
10°m 254cm 


Combinando a quantidade dada (8,00 m) € os dois 
fatores de conversão, temos: 


Número de 
polegadas 


z Goom (ça Vas) = snaa 


O primeiro fator de conversão é utilizado para cance- 
lar a unidade metro e converter o comprimento em centi- 
metros. Desse modo, a unidade metro está registrada no 
denominador, e o centímetro, no numerador. O segundo 
fator de conversão é utilizado para cancelar a unidade 
Centímetro e converter o comprimento em polegadas, de 
modo que a unidade centímetro fique no denominador e 
as polegadas, a unidade desejada, no numerador. 

Observe que também seria possível utilizar 100 cm = 
1 m como fator de conversão no segundo parêntese. Con- 
tanto que atente para as unidades indicadas e as cancele 
devidamente para obter as unidades desejadas, é provável 
que você seja bem-sucedido em seus cálculos. 


CONVERSÕES QUE ENVOLVEM VOLUME 

Os fatores de conversão destacados anteriormente con- 
vertem uma unidade de uma determinada medida em outra 
unidade de mesma medida, como no caso de comprimento 


) EXER 


LVIDO 1 


Como converter unidades utilizando dois ou mais fatores de conversão 
A velocidade média de uma molécula de nitrogênio no ar, a 25 *C, é de $15 mis. Converta essa velocidade em milhas por hora. 


SOLUÇÃO 

Para chegar às unidades desejadas, mih, a partir das unidades 
dadas, m/s, devemos converter metros em milhas e segundos 
em horas. Estudando os prefixos do SI. aprendemos que 1 km 
= 10° m. Também sabemos que 1 mi = 1.6093 km. Assim, 


“podemos converter m em km e, depois, km em milhas. Outro 
dado conhecido é que 60 s= 1 min. e 60 min = 1 hora. Dessa. 
forma, podemos converter s em min e, depois, min em h. O 
procedimento geral é o seguinte: 
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Dados: Encontre: 
Utilize Utilize Utilize Use 
+ > > mimin + mibr 
me Imi s 0 min 
1m 1,6093 km Tmin Thr 


Empregando primeiro as conversões de distância c, em segui- 
da, as de tempo, podemos estabelecer uma longa equação, na 
qual as unidades indesejáveis são canceladas: 


Vebcidde (ag 
me (1 pm 


= 1418 X 10°mi/hr 


Ami Y 604 
1,609 km A 1 mis, 


Nossa resposta tem as unidades desejadas. Podemos verificar 
se o cálculo está correto utilizando o procedimento de estima- 
tiva aproximado, descrito no quadro Estratégias em Químico. 
A velocidade fomecida é de cerca de S00 m/s. Dividindo 
por 1.000, convertemos m para km, o que resulta em 0,5 km/s. 
Uma vez que 1 milha é igual a cerca de 1,6 km, essa veloci- 
dade corresponde a 0.5/1,6 = 0.3 mils, Ao multiplicar por 60, 
obtemos aproximadamente 0,3 X 60 = 20 mimin. Multipli- 


cando novamente por 60, temos 20 x 60 = 1.200 mit. A so- 
lução aproximada (cerca de 1.200 mih) e a solução detalhada. 
(1.150 mih) são números razoavelmente próximos. A resposta 
detalhada tem três algarismos significativos, o mesmo número 
de algarismos significativos da velocidade dada em m/s. 
Para praticar: exercício 1 

Fabiola, que vive na Cidade do México, enche o tanque do 
seu carro com gasolina e paga 357 pesos por 40,0 L. Qual é 
o scu gasto com combustível por galão, se 1 peso = 0,0759 
dólares? (a) 1,18 dólar/gal, (b) 3.03 dólares/gal, (€) 1,47 
dólar/gal, (4) 9,68 dólares/gal, (e) 2.56 dólares/gal. 


Para praticar: exercício 2 
Um carro percorre 28 milhas por galão de gasolina. Qual é a 
quilometragem em quilômetros por litro? 


em comprimento, Também temos fatores de conversão que 
convertem uma medida em outra diferente. A densidade 
de uma substância, por exemplo, pode ser compreendida 
como um fator de conversão entre massa e volume. Supo- 
nha que queiramos saber a massa, em gramas, de 2 polega- 
“as cúbicas (2,00 pol?) de ouro, que tem uma densidade de 
19,3 g/cm? A densidade apresenta os fatores de conversão: 


ten? 
1938 


193g 
Tem 


Uma vez que o objetivo é obter a massa em gramas, 
utilizamos o primeiro fator, que tem massa em gramas, no- 
numerador. No entanto, para utilizar esse fator precisa- 
mos, primeiro, converter as polegadas cúbicas em centi- 
metros cúbicos. A relação entre polegadas e centímetros é 
exatamente 1 pol. = 2,54 cm. Elevando os dois lados des- 
sa equação ao cubo, obtemos (1 polegada)? = (2,54 cm)”, 
assim podemos escrever o fator de conversão desejado: 


sAm) (54 em  1639emP 
(pol) — (pol? Tpol? 


Observe que tanto os números como as unidades es- 
tão elevados ao cubo. Além disso, já que 2,54 é um nú- 
mero exato, podemos manter a quantidade de dígitos de 
(2,54) que forem necessárias. Neste caso, usamos quatro 
dígitos, um a mais que o número de dígitos na densidade 
(19,3 g/cm’). Aplicando nossos fatores de conversão, po- 
demos resolver o problema: 


Massa em 
gramas 


em (8 om 


O procedimento realizado está no diagrama a seguir. 
A resposta final é dada com três algarismos significati- 
vos, o mesmo número de algarismos significativos que 
há em 2,00 pol.” € 19,3g. 


Dado: Encontre: 
Utilize Utilize 
E a E, 

1 pol. Tem’ 


Quantos litros de água há nos oceanos da Terra? 
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DO 1.12 


EXERCÍCIO RE! 


Como converter unidades de volume 


Há aproximadamente 1,36 10? im? de água nos oceanos da Tera Calcule o volume em liros. 


SOLUÇÃO 

1 L = 107 m’. Estudando os prefixos do SI, aprendemos 
que 1 km = 10° m, e podemos utilizar essa reação entre 
comprimentos para registrar o fator de conversão desejado 
emire volumes: 


Assim, convertendo km” em m? e, depois, em L, temos: 


Volumes 
Vote (136510 (ro) = 1361021 


Para praticar: exercício 1 
No mercado de petólco, a medida de um barril € iguala 1,333 
barril americano. Um barril americano é igual a 31,5 gal. Seo 
petróleo estiver sendo vendido no mercado a 94,0 dólares por 
barril, qual é o preço por galão em dólares? (a) 2,24 dólares) 
1al, (b) 3.98 dólares/gal, (c) 2.98 dólares/gal, (d) 1,05 dólares) 
gal, (€) 842 dólarev/gal. 


Para praticar: exercicio 2 
A decada superlicie da Terra € S10 X 10P kn?, e 71% dessa su- 


perficie é ocupada por oceanos. Com base nos dados do exercício 
resolvido, calcule a profundidade média dos occanos em pés. 


Os 


Se você já tocou um instrumento musical ou participou de ativi- 
dades esportivas, sabe que a chave para o sucesso é a prática e 
a disciplina. Você não vai aprender a tocar piano simplesmente 
ouvindo música, e é impossível aprender a jogar basquete ape- 
nas assistindo a jogos na televisão. Da mesma forma, não é pos- 
sível aprender química somente assistindo às aulas de seu pro- 
fessor. Ler livros, assistir às aulas ou rever suas anotações não 
bastarão quando a época de provas chegar. Sua tarefa é dominar 
conceitos e práticas químicas em um nível que permita a sua 
utilização para solucionar problemas e responder a perguntas. 
Resolver problemas corretamente requer prática — na verda- 
de, bastante prática, Você terá um bom aproveitamento do curso. 
de química se abraçar a ideia de que precisa conhecer bem o 
conteúdo apresentado para, então, apicá-o na resolução de pro- 
blemas. Mesmo se você for um estudante genial, isso vai levar 
tempo; é disso que se trata ser aluno. Quase ninguém absorve 
completamente novas informações em uma primeira leitura, es- 
pecialmente quando conceitos desconhecidos estão sendo apre- 


ATÉGIAS EM QU 


ICA 


) EXERCÍCIO RESOLVIDO 1.13 
Conversões que envolvem densidade 


A IMPORTÂNCIA DA PRÁTICA 


sentados, Você certamente irá dominar o cone dos capitulos 
se fizer uma leitura integral deles pelo menos duas vezes, em 
“especial de trechos que julga serem de difícil compreensão. 
Ao longo do capitulo, apresentamos excreícios resolvidos nos 
quais as soluções são mostradas detalhadamente, É importante 
que você utilize os exercicios da seção Para praticar para testar 
seus conhecimentos. 

Para ter sucesso durante o curso de química, você precisa, no míni- 
mo, fazer os exercícios do Pura praticar deste capítulo e as tarefas. 
apresentaas pelo professor. Somente resolvendo tados os proble- 
mas propostos você conseguir superar as dificuldades e atingir a 
abrangência que seu profesor espera que você demonstre nas pro- 
vas. Para resolver problemas e exercícios sozinho, é preciso obsti- 
mação e bastante esforço. Passar uma enorme quantidade de tempo 
em um único exeríio é pouco eficaz, a memos que você saiba que 
de é particularmente fil e exige muita reflexão e esforço. Por 
isso, caso não consiga resolver um problema sozinho, não hesite 
em pedir a ajuda do professor ou de um monitor. 


Qual é a massa, em gramas, de 1,00 galão de água? A densidade da água é 1,00 g/ml. 


soLução 

Antes de começar resolver esse exercício, observe o seguinte: 

(1) Temos 1,00 galão de água (a quantidade conhecida ou 
fornecida) e somos solicitados a calcular a massa dessa 
quantidade em gramas (a quantidade desconhecida). 

(3) Temos os seguintes fatores de conversão: 


w E 


T e 
To0omL LOST 


aq 


O primeiro desses fatores de conversão deve ser utilizado como 
está registrado, com gramas no numerador, para obtermos o 


resultado desejado, enquanto o último fator de conversão deve 
ser invertido, a fim de cancelar a unidade galão: 


em pi CoG sra) E Mimi 


= 378x gga 


A unidade da resposta final está adequada, e nos atentamos 
para a quantidade de algarismos significativos. Podemos, ain- 
da, conferir o cálculo fazendo uma estimativa e asredondando 
1,057 para 1. Em seguida, verificando os números que não são- 
iguais a 1, teremos 4X 1.000 = 4.000 g. de acordo com o cál- 
culo detalhado. 

Você também deve ter bom-senso ao avaliar se sua resposta é 
razoável. Nesse caso, sabemos que a maioria das pessoas pode 
levantar um galão de lite com uma mão, apesar de que seria 
cansativo carregá-lo durante um dia inteiro. O leite é composto 
principalmente de água e tem uma densidade não muito dife- 
rente, Portanto, podemos estimar que um galão de água possui 
massa entre 5 e 50 libras. A massa que calculamos, 3,78 kg X 
22 Ibfkg = 8,3 Ib, é portanto, adequada como estimativa de 
ordem de grandeza. 
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Ti piian eo O 
Trex é um sao para a madeira, produzido a parir de 
plástico e madeira reciclados, sendo frequentemente usado 
em deques ao ar livre. A densidade dele é 60 Ilyp&?. Qual é 
a densidade do Tre em KAL? (a) 138 (1) 0960 hp. 
(6) 259 kg/L, (d) 15,8 kg/L, (e) 11,5 kg/L. 


Deque de Trex 


Para praticar: exercicio 2 
A densidade do composto orgânico benzeno é 0,879 g/ml- 
Calcule a massa em gramas de 1,00 quarto de benzeno. 


) RESUMO DO CAPÍTULO E TERMOS-CHAVE 


ESTUDO DA QUÍMICA (SEÇÃO 1.1) A Química é o estudo 
da composição, das estruturas, das propriedades e das transfor- 
mações da matéria. A composição da matéria está relacionada 
aos tipos de elemento que cla contém. Já a estrutura da matéria 
se relaciona com as maneiras como os átomos desses elementos 
estão dispostos. Uma propriedade é toda e qualquer caracterís- 
tica que fornece a uma amostra de matéria sua identidade par. 
ticular. Uma molécula é uma estrutura constituída por dois ou 
mais átomos ligados entre si de uma maneira específica. 


CLASSIFICAÇÕES DA MATÉRIA (SEÇÃO 1.2) A matéria 
existe em três estados físicos: gás, líquido e sólido, que são 
conhecidos como os estados da matéria, Existem dois tipos 
de substância pura: substâncias simples e compostas. Cada 
substância simples tem uma única espécie de átomo de um ele- 
mento químico, representado por um simbolo químico que con- 
siste em uma ou duas letras, sendo a letra inicial maiúscula. As 
substâncias compostas são constituídas por dois ou mais átomos 
de elementos químicos diferentes unidos quimicamente. A lei 
das proporções constantes, também chamada de lei das pro- 
porções definidas, estabelece que a composição elementar de 
uma substância composta pura é sempre igual. De modo geral, 
a matéria consiste em uma mistura de substâncias. As misturas 
têm composições variáveis e podem ser homogéneas ou hetero- 
Bêncas; misturas homogêncas são chamadas de soluções. 

PROPRIEDADES DA MATÉRIA (SEÇÃO 1.3) Cada substin- 
cia tem um conjunto singular de propriedades físicas e quí- 
micas que podem ser usadas para identificá-la. Durante uma 
transformação física, a composição da matéria não é altera- 
da. Mudanças de estado são transformações físicas. Em uma 


transformação química (reação química), uma substância é 
transformada em uma substância quimicamente diferente. As. 
propriedades intensivas independem da quantidade de matéria 
e são utilizadas para identificar substâncias. As propriedades 
extensivas estão ligadas à quantidade de substância presente, As 
diferenças nas propriedades fisicas e químicas são utilizadas na 
separação de substâncias. 

O método científico é um processo dinâmico, utilizado para 
responder a perguntas sobre o mundo fisico, Observações e ex- 
perimentos levam a possíveis explicações ou hipóteses. À me- 
dida que uma hipótese é testada e aperfeiçoada, uma teoria que 
pode prever as resultados de observações c experimentos futu- 
ros pode ser desenvolvida. Quando as observações levam repe- 
tidamente aos mesmos resultados consistentes, dizemos que se 
trata de uma Iel cientifica, ou seja, uma regra geral que resume 
o comportamento da natureza. 

UNIDADES DE MEDIDA (SEÇÃO 1.4) Na Química, as me- 
lidas são feitas com base no sistema métrico, É dada ênfase es- 
pecial às unidades do SI, ou seja, ao metro, ao quilograma e ao 
segundo, que são as unidades básicas de comprimento, de mas- 
sa e de tempo, respectivamente. As unidades do SI fazem uso de 
prefixos para indicar frações ou múltiplos de unidades básicas. 
A escala de temperatura do SI é a escala Kelvin, embora a 
escala Celsius também seja usada com frequência. O zero ab- 
soluto é a mínima temperatura possível de ser atingida e tem o 
valor O K. Uma unidade derivada € obtida pela multiplicação. 
ou divisão de unidades do SI básicas. As unidades derivadas são 
necessárias para quantidades específicas, como a velocidade ou 
o volume, A densidade é uma quantidade específica importante, 
que equivale à massa dividida pelo volume. 
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INCERTEZA NAS MEDIDAS (SEÇÃO 1.5) Todas as quan- 
tidades medidas são, até certo ponto, inexatas. A precisão 
indica quão próximas diferentes medidas de uma quantidade 
estão uma da outra, A exatidão indica o nível de concordância 
entre uma medida e o valor “verdadeiro” ou aceito. Os alga- 
rismos significativos de uma quantidade medida incluem 
um dígito estimado, ou seja, o último dígito da medida. Os 
algarismos significativos indicam a extensão da incerteza da 
medida. Certas regras devem ser seguidas de modo que um 
cálculo que envolva quantidades medidas seja registrado com 
o número adequado de algarismos significativos 


ANÁLISE DIMENSIONAL (SEÇÃO 1.6) Na abordagem da 
análise dimensional para a resolação de problemas, atentamos. 
para as unidades à medida que fazemos cálculos, As unidades. 
são multiplicadas e divididas entre si ou canceladas como quan- 
tidades algébricas. Obter as unidades adequadas no resultado 
final é uma maneira importante de verificar o método de cálculo. 
Quando convertemos unidades e solucionamos vários outros 
tipos de problemas, os fatores de conversão podem ser utiliza- 
“dos. Esses fatores são razões estabelecidas a partir de relações. 
válidas entre quantidades equivalentes. 


RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, 
VOCÊ SERÁ CAPAZ DE: 


* Diferenciar substâncias simples, substâncias compostas e 
misturas (Seção 1.2). 

* Identificar símbolos de elementos químicos comuns (Se- 
ção 12), 


EQUAÇÕES-CHAVE 


Identificar prefixos métricos comuns (Seção 1.4). 
* Demonstrar o uso de algarismos significativos, notação 
científica e unidades do SI em cálculos (Seção 1.5). 
Utilizar unidades do SI adequadas para definir quantidades 
“e empregar a análise dimensional em cálculos (seções 1.4 
e16). 


K= 427315 


OC m ŠEF- 39) ou °F = 2i 
Co SCF = 39) ou *F = SCC) +32 


massa 


Densidade = 


volume 


EXERCÍCIOS SELECIONADOS 


w 
na 


na 


Conversão entre as escalas de temperatura Celsius ("C) e 
Kelvin (K) 


Conversão entre as escalas de temperatura Celsius ("C) e 
Fahrenheit F) 
Definição de densidade 


VISUALIZANDO CONCEITOS 


1.1 Qual das seguintes figuras representa (a) uma subs- 
tância simples pura, (b) uma mistura de dois ele- 
mentos, (c) uma substância composta pura, (d) uma. 
mistura de um elemento químico e uma substância 
“composta? (Mais de uma figura pode corresponder 
a cada uma das descrições) [Seção 12] 


|| q q oP q 
o vv V j| v 
o O) o 


1.2 O diagrama a seguir representa uma transforma- 
são física ou química? Explique. [Seção 1.3] 


1.3 Descreva o(s) método(s) de separação envolvidos 
na preparação de uma xícara de café. [Seção 1.3] 


1.4 Identifique se cada uma das seguintes medidas é 
de comprimento, área, volume, massa, densida- 
de, tempo ou temperatura: (a) 25 ps, (b) 3742 
mg, (e) 77 K, (d) 100.000 km?, (e) 1,06 pum, (f) 
16 nm?, (g) -78 *C, (h) 2,56 g/cm’, (1) 28 em. 
[Seção 1.4] 

1.5 (a) Três esferas de tamanho igual são compos- 
tas de alumínio (densidade = 2,70 g/cm”), prata 
(densidade = 10,49 g/cm’) e níquel (densidade = 
8,90 g/cm'). Ordene as esferas da mais leve para 
a mais pesada. (b) Três cubos de massa igual são 
compostos de ouro (densidade = 19,32 g/cm’), 
platina (densidade = 21,45 g/cm’) e chumbo 
(densidade = 11,35 gem”). Ordene os cubos do 
menor para o maior. [Seção 1.4] 

1.6 Os três alvos de um campo de tiro mostrados na 
figura a seguir foram produzidos por: (A) um i 
trutor que utilizou um rifle recém-udquirido; (B) 
um instrutor que utilizou seu rifle pessoal; e (C) 
um estudante que utilizou seu rifle apenas algu- 
mas vezes. (a) Comente a respeito da exatidão e 
da precisão de cada um desses três conjuntos de 
resultados. (b) Para que os resultados A e C pos- 
sam parecer com os de B, o que precisa aconte- 
cer? [Seção 1.5] 


B E 


1.7 (a) Qual éo comprimento do lápis mostrado na fi- 
Kura a seguir, considerando que a régua está em 
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centímetros? Quantos algarismos significativos há 
nessa medida? (b) O velocímetro de um automóvel 
com escalas circulares, que registra a velocidade. 
tanto em milhas por hora como em km por hora, é 
mostrado na figura a seguir, Que velocidade é indi- 
cada em ambas as unidades? Quantos algarismos 
significativos há nas medidas? [Seção 1.5] 


1.8 (a) O volume da barra de metal mostrada a se- 
guir deve ter quantos algarismos significativos? 
(b) Considerando que a barra tem uma massa de 
104,72 g e utilizando o volume calculado, a den- 
sidade deve ter quantos algarismos significativos? 
[Seção 1.5] 


1.9 Ao converter unidades, como decidir qual parte 
do fator de conversão fica no numerador e qual 
fica no denominador? [Seção 1.6] 

1.10 Mostre as etapas para converter a velocidade do 
som que é de 344 metros por segundo, em milhas 
por hora. [Seção 1.6] 

1.11 Considere o pote de jujubas apresentado na foto a 
seguir. Para estimar o número de jujubas no pote, 
você pesa seis jujubas e obtém massas de 3,15; 
3,12; 298; 3,14; 3,02 e 3,09 g. Em seguida, você 
pesa o frasco com todas as jujubas dentro e obtém 
uma massa de 2.082 g. O frasco vazio tem uma 
massa de 653 g. Com base nesses dados, estime o 
número de jujubas que o pote contém. Justifique o 
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número de algarismos significativos que utilizou 
em sua estimativa. [Seção 1.5] 


1.12 A foto a seguir mostra uma pedra ágata, Jack, que 
pegou a pedra e a poliu, insiste que a ágata é um 
composto químico, Ellen argumenta que ela não 
pode ser um composto. Discuta os méritos relati- 
vos de suas posições. [Seção 1.2] 


CLASSIFICAÇÃO E PROPRIEDADES DA MATÉRIA 
(SEÇÕES 1.2 E 1.3) 


1.13 Classifique cada um dos itens seguintes como 
substância pura ou mistura. Quando se tratar de 
uma mistura, indique se ela € homogênea ou he- 
terogênea: (a) arroz doce, (b) água do mar, (e) 
magnésio, (d) gelo triturado. 

1.14 Classifique cada um dos itens seguintes como 
substância pura ou mistura. Quando se tratar de 
uma mistura, indique se é homogênea ou hetero- 
gênea: (a) ar, (b), suco de tomate, (c) cristais de 
iodo, (d) areia. 

1.15 Indique o símbolo químico ou o nome dos seguintes 
elementos: (a) enxofre, (b) ouro, (e) potássio, (d) 
eloro, (e) cobre, () U, (g) Ni, (h) Na, €) AL, Q) Si. 

1.16 Indique o símbolo químico ou o nome dos seguin- 
tes elementos: (a) carbono, (b) nitrogênio, (c) ti- 
tânio, (d) zinco, (e) ferro, (P) P. (g) Ca, (h) He, (i) 
Pb, (DAS. 

1.17 Uma substância sólida branca A é aquecida in- 
tensamente na ausência de ar. Ela se decompõe e 
forma uma nova substância branca B e um gás C. 
O gás tem exatamente as mesmas propriedades 
que as do produto obtido quando carbono é quei- 
mado em um ambiente com excesso de oxigênio. 
Com base nessas observações, podemos determi- 


nar se os sólidos A e B e o gás C são substâncias 
simples ou compostos? Explique suas conclusões 
para cada caso. 

1.18 Você está fazendo uma trilha nas montanhas e en- 
contra uma pepita de ouro brilhante, Pode ser o 
elemento ouro ou pode ser “ouro de tolo”, que é 
o nome dado à pirita de ferro, FeSz. Que tipos de 
experimento poderiam ser feitos para determinar 
se a pepita brilhante é realmente ouro? 

1.19 Ao tentar caracterizar uma substância, um quí- 
mico faz as seguintes observações: a substância 
é um metal branco e lustroso, Ela funde a 649 °C 
e entra em ebulição a 1.105 °C. À sua densidade 
a 20 °C é 1,738 g/cm’. A substância queima no 
ar, produzindo uma luz branca intensa, Ela reage 
com cloro para formar um sólido branco quebra- 
diço. A substância pode ser moldada em folhas 
finas ou transformada em fios, É um bom con- 
dutor de eletricidade. Qual dessas características 
são propriedades físicas e quais são propriedades. 
químicas? 

1.20 (a) Leia a seguinte descrição do elemento zinco € 
indique quais são as propriedades físicas e quais 
são as químicas. 


O zinco funde a 420 “C. Quando grânulos de 
zinco são adicionados a ácido sulfúrico diluído, 
forma-se gás hidrogênio, e o metal se dissolve. O 
zinco tem uma dureza na escala de Mohs de 2,5; 
e uma densidade de 7,13 g/cm’ a 25 *C. Ele rea- 
ge lentamente com o gás oxigênio a temperaturas 
elevadas para formar Óxido de zinco (ZnO), 

(b) Que propriedades do zinco você pode citar a 
partir da foto? Essas propriedades são físicas. 
ou químicas? 

121 Classifique cada um dos seguintes. processos 
“como físico ou químico: (a) oxidação de uma lata 
de metal, (b) aquecimento de uma xícara de água, 
(0) pulverização de uma aspirina, (d) digestão de 
uma barra de chocolate, (e) explosão de nitrogli- 
cerina. 

1.22 Um palito de fósforo é aceso e mantido sob um 
pedaço frio de metal. As seguintes observações 
são feitas: (a) O palito queima. (b) O metal 


fica mais quente. (c) A água condensa sobre 
o metal. (d) A fuligem (carbono) é depositada 
no metal. Quais ocorrências são decorrentes de 
transformações físicas e quais são de transfor- 
mações químicas? 

1.23 Sugira um método de separação para cada uma 
das seguintes misturas: (a) açúcar e areia, (b) óleo 
e vinagre. 

1.24 Três béqueres contêm líquidos claros e incolores. 
Um béquer contém água pura, outro contém água 
salgada e o terceiro contém água com açúcar. 
Como você pode distinguir esses líquidos? (Não 
é permitido experimentá-los!) 


UNIDADES E MEDIDAS (SEÇÃO 1.4) 


1.25 Qual notação exponencial as seguintes abreviatu- 
ras representam? (a) d, (b) c, (€) f, (d) je, (e) M, 
(Dk, (R) n, h) m, G) p- 

1.26 Utilize prefixos métricos adequados para escrever 
as seguintes medidas sem a utilização de expoen- 
tes: (a) 2,3 X 101º L, (b) 4,7 x 10% g, (e) 1,85 
X 107 m, (d) 16,7 x 10" s, (e) 15,7 X 10° g. (f) 
1,34 X 102 m, (g) 1,84 x 10° cm. 

1.27 Faça as seguintes conversões: (a) 72 °F em “C, 
(b) 216,7 °C em “F, (e) 233 "C em K, (d) 315 K 
em “E, (e) 2.500 °F em K, (f) 0 K em °F. 

1.28 (a) A temperatura em um dia quente de verão é 
87 "F. Qual é a temperatura em °C? (b) Muitos 
dados científicos são registrados considerando-se 
a temperatura de 25 "C. Qual é essa temperatura 
em kelvins e em graus Fahrenheit? (c) Suponha 
que uma receita exija uma temperatura de fomo- 
de 400 °F. Converta essa temperatura em graus 
Celsius e kelvins. (d) O nitrogênio líquido fer- 
ve a 77 K. Converta essa temperatura em graus 
Fahrenheit e em graus Celsius. 

1.29 (a) Uma amostra de tetracloroetileno, líquido uti- 
lizado em lavagem a seco, que tem sido gradual- 
mente substituído por causa do seu alto poder 
cancerígeno, tem uma massa de 40,55 g e um 
volume de 25,0 ml. a 25 *C. Qual é a sua den- 
sidade a essa temperatura? O tetracloroetileno 
Hutuará em água? (Os materiais que são menos 
densos que a água flutuam.) (b) O dióxido de car- 
bono (CO) é um gás à temperatura e à pressão 
ambientes. No entanto, o dióxido de carbono, sob 
pressão, torna-se um “fluido supercrítico”, que é 
um agente de lavagem a seco muito mais seguro 
que o letracloroetileno. A certa pressão, a densi- 
dade de CO; supercrítico é 0,469 g/cm”. Qual é a 
massa de uma amostra de 25,0 mL de CO} super- 
crítico a essa pressão? 
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1.30 (a) Um cubo de ósmio de 1,500 centímetros de 
lado tem uma massa de 76,31 g a 25 °C. Qual 
é a sua densidade em g/em? a essa temperatura? 
(b) A densidade do titânio é 4,51 g/cm? a 25 
Que massa de titânio desloca 125,0 mL de água 
a 25 °C? (e) A densidade do benzeno a 15 °C é 
0.8787g/mL. Calcule a massa de 0,1500 L de 
benzeno a essa temperatura. 

1.31 (a) Para identificar uma substância líquida, uma 
estudante determinou sua densidade, Usando um 

idro graduado, ela mediu 45 mL da substân- 
cia. Em seguida, mediu a massa dessa amostra, 
obtendo 38,5 g. Ela sabia que a substância devia. 
ser álcool isopropílico (densidade 0,785 g/ml.) 
ou tolueno (densidade 0,866 g/mL). Determine 
a densidade calculada e a identidade provável da 
substância. (b) Para realizar um determinado ex- 
perimento, é preciso 45,0 g de etilenoglicol, lí- 
quido cuja densidade é 1,114 g/mL, Em vez de 
pesar a amostra em uma balança, um químico 
opta por utilizar um cilindro graduado. Qual vo- 
lume do líquido ele deve utilizar? (e) Um cilindro 
graduado, tal como da Figura 1.19, proporcionará 
a exatidão necessária de medida? (d) Um pedaço 
de metal cúbico tem 5,00 cm de lado, Se o metal 
for o níquel, cuja densidade é de 8,90 g/cm”, qual 
€a massa do cubo? 

1.32 (a) Um rótulo caiu de uma garrafa contendo um 
líquido límpido, possivelmente benzeno. Um quf- 
mico mediu a sua densidade para determinar a 
identidade. Uma amostra de 25,0 mL. do líquido 
tem uma massa de 21,95 g. À densidade de benze- 
noa 15°C, apresentada em um manual de Quimi- 
ca, é 0,8787 g/mL. A densidade calculada está de 
acordo com o valor tabelado? (b) Um experimen- 
to requer 15,0 g de cicloexano, cuja densidade a 
25 ºC é 0,7781 g/ml. Qual volume de cicloexano 
deve ser usado? (c) Uma esfera de chumbo tem 
um diâmetro igual a 5,0 cm. Qual é a massa da 
esfera sabendo que o chumbo tem uma densidade 
igual a 11,34 g/cm°? (O volume de uma esfera é 
(4/3)mr?, em que r é o raio.) 

1.33 No ano de 2011, uma quantidade estimada de 35 
bilhões de toneladas de dióxido de carbono (CO) 

mitida em todo o mundo, em razão da quci- 
ma de combustíveis fósseis e da produção de ci- 
mento. Expresse essa massa de CO, em gramas 
sem notação científica usando, um prefixo métri- 
co adequado. 

1.34 Os chips de computador são produzidos a partir 
de grandes cilindros de cristais de silício, chama- 
dos boules, que tem 300 mm de diâmetro e 2 m de 

como mostra a figura, A densidade 
do silício €2,33 g/cm’. Os wafers de silício paraa 
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fabricação de circuitos integrados são cortados de 
um boule de 2,0 m e tem, normalmente, 0,75 mm 
de espessura e 300 mm de diâmetro. (a) Quantos 
wafers podem ser cortados de um único boule? 
(b) Qual é a massa de um wafer de silício? (O 
volume de um cilindro é dado por 177?h, em que r 
éo mio e h, a altura.) 


Pra Epeus 
de 0,75 mm 
boule de silicio 
Diâmetro 
de 300mm 
wafers cortados 


-—— 


INCERTEZA NAS MEDIDAS (SEÇÃO 1.5) 


1.35 Indique quais dos números seguintes são exa- 
tos: (a) a massa de um cartão de fichamento de 
3 por 5 pol, (b) o número de onças em uma 
libra, (e) o volume de um copo de café de sua 
lanchonete preferida, (d) o número de polega- 
das em uma milha, (e) o número de microsse- 
gundos em uma semana, (f) o número de pági- 
nas deste texto. 


1.36 Indique qual dos seguintes números são exatos: 
(a) a massa de uma embalagem com 32 onças 
de café, (b) o número de estudantes em uma 
sala de Química, (c) a temperatura da superfi- 
cie do Sol, (d) a massa de um selo postal, (e) 
o número de mililitros em um metro cúbico de 
água, (f) a altura média dos jogadores de bas- 
quete da NBA. 

1.37 Qual é o número de algarismos significativos em 
cada uma das seguintes quantidades medidas? (a) 
601 kg, (b) 0,054 s, (€) 6,3050 centímetros, (d) 
0,0105 L, (e) 7,0500 < 10? m’, (1) 400 g. 

1.38 Indique o número de algarismos significativos em 
cada uma das seguintes quantidades medidas: (a) 
3,774 km, (b) 205 m°, (€) 1,700 cm, (d) 350.00 K, 
(€) 307,080 g, (8) 1,3 10° mvs. 

1.39 Arredonde cada um dos seguintes números, de 
modo que fiquem com quatro algarismos signi- 
ficativos. Expresse o resultado em notação cien- 
tífica padrão: (a) 102.53070, (b) 656.980, (e) 
0.008543210, (d) 0,000257870, (e) 0,0257202. 

1.40 (a) O diâmetro da Terra na Linha do Equador é 
7.926.381 milhas. Arredonde esse número de 
modo que fique com três algarismos significati- 


vos € expresse-o em notação científica padrão. 
(b) A circunferência da Terra nos polos é 40.008 
quilômetros. Arredonde esse número de modo 
que fique com quatro algarismos significativos e 
expresse-o em notação científica padrão. 

LAI Resolva as operações seguintes e expresse as res- 
postas com o número adequado de algarismos 
significativos. 

(a) 14,3505 +2,65 

(b) 952,7 — 140,7389 
(e) (3:29x 10°X0,2501) 
(d) 0,0588/0,677 

1.42 Resolva as operações seguintes e expresse a res- 
posta com o número adequado de algarismos sig- 
nificativos. 

(a) 320,5 — (6.104.523) 

(C) 1285,3 x 105) — (1,200 x 10°)] x 2,8954 
(8) (0.0045 x 20.000.0) + (2,813 X 12) 

(d) 863X [1,255 — (3.45 X 108)] 

1.43 Você pesa um objeto em uma balança e Iè a massa 
em gramas, como mostra a figura a seguir, Quan- 
tos algarismos significativos há nesta medida? 


1.44 Você tem um cilindro graduado que contém um 
líquido (ver foto a seguir). Registre o volume do 
líquido, em mililitros, utilizando o número ade- 
quado de algarismos significativos. 


ANÁLISE DIMENSIONAL (SEÇÃO 1.6) 


1.45 Usando seu conhecimento de unidades métricas e 
de unidades inglesas, determine quais são os fa- 
tores de conversão necessários para converter (a) 
mm em nm, (b) mg em kg, (e) km em pés, (d) 
Pol? em cm”. 

1.46 Usando seu conhecimento de unidades métricas e 
de unidades inglesas, determine quais são os fato- 
res de conversão necessários para converter (a) um 
em mm, (b) ms em ns, (c) mi em km, (d) pés" em L~ 

147 (a) Um zangão voa com uma velocidade de 15,2 m/s. 
Calcule a velocidade dele em km/h. (b) A capa- 
cidade pulmonar da baleia azul é 5,0 X 10° L. 
Converta esse volume em galies. (c) A Estátua 
da Liberdade tem uma altura de 151 pés. Calcule 
essa altura em metros. (d) O bambu pode crescer 
até 60,0 cm por dia. Converta essa taxa de cresci- 
mento em polegadas por hora. 

148 (a) A velocidade da luz no vácuo é 2,998 X 10º mis. 
Calcule essa velocidade em milhas por hora. (b) 
A torre da Sears em Chicago tem 1.454 pés de 
altura, Calcule essa altura em metros. (e) O edifi- 
cio de montagem de veículos no Centro Espacial 
John F. Kennedy, na Flórida, tem um volume de 
3.666.500 m. Converta esse volume em litros 
é expresse o resultado em notação cientifica pa- 
drão, (d) Uma pessoa com alto nível de colesterol 
no sangue tem 242 mg de colesterol por 100 mL- 
de sangue. Se o volume total de sangue dessa pes- 
soa é 5,2 L, quantos gramas de colesterol sanguí- 
neo total o corpo desse indivíduo contém? 

1.49 Uma caixa cúbica possui dimensão intema de 
24,8 em em cada extremidade, com uma incerte- 
za de 0,2 cm. Qual é o volume da caixa? Estime a 
incerteza no volume calculado. 

1.50 A distância de Grand Rapids, Michigan (EUA), a 
Detroit (EUA) em um mapa rodoviário é 153 mi- 
Ihas. Descreva alguns dos fatores que contribuem 
para que esse número seja incerto. Para tomar o 
número mais preciso, o que você precisa para es- 
peci 

1.51 Realize as seguintes conversões: (a) 5,00 dias 
para s, (b) 0,0550 mi para m, (e) 1,89 dólares/gal 
em dólures/litro, (d) 0.510 pol/ms para km, (e) 
22,50 gal/min em L/s, (f) 0,02500 pen”. 

1.52 Realize as seguintes conversões: (a) 0,105 pol. 
em mm, (b) 0,650 qt em mL, (e) 8,75 m/s em 
kmh, (d) 1,955 m? em jarda’, (e) 3,99 dólaresb 
em dólares/kg. (1) 8,75 Ibipés? em g/mL. 

1.53 (a) Quantos litros de vinho podem ser armazena- 
dos em um barril cuja capacidade é de 31 gal? 
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(b) A dose de Elixofilina®, um medicamento 
utilizado para tratar a asma, recomendada para 
adultos é 6 mg/kg de massa corporal. Calcule a 
dose em miligramas para uma pessoa com 185 
libras de massa. (c) Se um automóvel é capaz de 
viajar 400 km com 47,3 L de gasolina, qual é a 
quilometragem feita por ele em milhas por galão? 
(d) Quando o café é preparado de acordo com as. 
instruções, uma libra de grãos de café rende 50 
xícaras (4 xícaras = 1 qu. Quantos kg de café são 
necessários para produzir 200 xícaras? 

1.54 (a) Se um carro elétrico é capaz de percorrer 
225 km com uma única recarga, quantas recargas 
ele precisará fazer para ir de Seattle, Washington 
(EUA), a San Diego, Califórnia (EUA), uma dis- 
tância de 1.257 milhas, considerando-se que a 
viagem começa com uma carga completa? (b) Se 
uma ave em migração voa a uma velocidade mé- 
dia de 14 m/s, qual é a velocidade média dela em 
mih? (€) Qual é o deslocamento em litros do pis- 
tão de um motor cujo deslocamento é 450 pol? 
(d) Em março de 1989, o navio Exxon Valdez 
encalhou e derramou 240 mil barris de petróleo 
bruto ao longo da costa do Alasca, Um barril de 
petróleo é igual a 42 gal. Quantos litros de petró- 
leo foram derramados? 

1.55 A densidade do ar a uma pressão atmosférica nor- 
mal e a 25 ºC é 1,19 g/L. Qual é a massa, em 
quilogramas, do ar em uma sala que mede 14,5 
Pés X 16.5 pés X 8,0 pés? 

1.56 A concentração de monóxido de carbono em um 
apartamento urbano é igual a 48 g/m’, Qual é a 
massa de monóxido de carbono em gramas pre- 
sente em um quarto com dimensão de 10,6 pés x 
14,8 pés X 20.5 pés? 

1.57 O ouro pode ser martelado para assumir a forma 
de lâminas extremamente finas, chamadas folhas 
de ouro. Um arquiteto quer cobrir um teto de 
100 pés X 82 pés com uma folha de ouro, que tem 
espessura de cinco milionésimos de polegada. A 
densidade do ouro é 19,32 g/cm’, e esse metal 
custa 1.654 dólares por onça troy (1 onça troy = 
31,1034768 g). Quanto o arquiteto vai gastar para 
comprar o ouro necessário para cobrir o teto? 

1.58 Uma refinaria de cobre produz um lingote de co- 
bre que pesa 150 libras. Se o cobre for utilizado 
em fios com um diâmetro de 7,50 mm, quantos 
pés de cobre podem ser obtido a partir do lingote? 
A densidade do cobre é 8,94 g/cm’. (Considere 
que o fio é um cilindro cujo volume é dado por 
V= Ph, em que r é o raio ch é a altura ou 0 
comprimento. 
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EXERCÍCIOS ADICIONAIS 


1.59 (a) Classifique cada um dos itens seguintes como 
substância pura, solução ou mistura heterogênea: 
uma moeda de ouro, uma xícara de café, uma tá- 
bua de madeira. (b) Quais são as ambiguidades 
presentes quando se responde a parte (a) a partir 
das descrições dadas? 

1.60 (a) Qual é a diferença entre uma hipótese e uma 
teoria? (b) Explique a diferença entre uma teoria 
e uma lei científica. Qual delas aborda o com- 
portamento da matéria e qual aborda os motivos. 
pelos quais a matéria se comporta de determina- 
da maneira? 

1.61 Uma amostra de ácido ascórbico (vitamina C) 
é sintetizada em laboratório. Ela contém 1,50 g 
de carbono e 2,00 g de oxigênio. Outra amos- 
tra de ácido ascórbico isolado de frutas cítricas 
contém 6,35 g de carbono. Quantos gramas de 
oxigênio essa segunda amostra contém? Qual 
lei você está considerando ao responder essa 
pergunta? 

1.62 O cloreto de etila é vendido na forma líquida, em 
um recipiente pressurizado (ver foto) para ser utili- 
zado como anestésico local. O cloreto de etila entra 
em ebulição a 12 °C a pressão atmosférica. Quan- 
do o líquido é lançado sobre a pele, ele entra em 
ebulição resfriando a pele e deixando-a dormente à 
medida que vaporiza. (a) Que mudanças de estado 
estão envolvidas nesse uso do cloreto de etila? (b) 
Qual é o ponto de ebulição do cloreto de etila em 
graus Fahrenheit? (e) O frasco mostrado contém 
103,5 ml, de cloreto de etila. A densidade do clore- 
to de etila a 25 °C 6 0,765 g/cm’. Qual é u massa do 
cloreto de etila contida no recipiente? 


1.63 Em um laboratório, dois estudantes determi- 
nam a percentagem de chumbo contida em uma 
amostra. A percentagem real é 22,52%. Os três 
resultados determinados pelos alunos são os se- 
guintes: 

(1) 22,52; 22,48; 22,54 

(2) 22,64; 22.58; 22.62 

(a) Calcule a percentagem média para cada con- 
junto de dados e estabeleça qual deles é o 
mais preciso com base na média. 

(b) A precisão pode ser avaliada com base na 
média dos desvios do valor médio para esse 
conjunto de dados. (Calcule o valor médio 
para cada conjunto de dados e, depois, o 
valor médio dos desvios absolutos de cada 
medida em relação à média.) Que conjunto é 
mais preciso? 

1.64 O uso dos algarismos significativos está ade- 
quado em cada uma das seguintes afirmações? 
Explique. (a) A Apple vendeu 22.727.000 iPods 
nos últimos três meses de 2008. (b) A cidade 
de Nova York recebe 49,7 polegadas de chuva, 
em média, por ano. (c) Nos Estados Unidos, 
0.621% da população tem o sobrenome Brown 
(d) O cálculo da sua média de notas resulta em 
3,87562. 

1.65 Que tipo de quantidade (por exemplo, compri- 
mento, volume, densidade) indica as seguintes 
unidades? (a) mL, (b), cm°, (e) mm”, (d) mg/L, 
(e) ps, (D nm, (g) K. 

1.66 Determine as unidades do SI derivadas para cada 
uma das seguintes quantidades em unidades do 
SI básicas: 

(a) aceleração = distlncia / tempo? 

(b) força = massa X aceleração 


(©) trabalho = força X distância 
(A) pressão = força / área 

(6) potência = trabalho / tempo 
(O veloci istância / tempo 


(8) energia = massa X (velocidade)? 

1.67 A distância da Terra à Lua é de aproximadamente 
240.000 milhas. (a) Determine essa distância em 
metros. (b) Mediu-se a velocidade do voo de um 
falcão peregrino durante um mergulho no ar e o 
resultado obtido foi de 350 km/h. Se esse falcão 
pudesse voar para a Lua a essa velocidade, quan- 
tos segundos ele levaria? (€) A velocidade da luz 
€3,00X 10º m/s. Quanto tempo leva para a luz ir 
da Terra à Lua e voltar novamente? (d) A Terra 
gira em tomo do Sol a uma velocidade média de 


29,783 knus. Converta essa velocidade em milhas 
por hora. 

1.68 Qual das seguintes substâncias você caracteriza- 

como pura ou quase pura? (a) fermento em 

Pó; (b) suco de limão; (c) gás propano, utilizado 

em churrasqueiras a gás; (d) folha de alumínio; 

(e) ibuprofeno; (1) uísque; (g) gás hélio; (h) água 
limpa bombeada de um aquífero profundo. 

1.69 A moeda de vinte e cinco centavos de dólar ame- 
ricano tem massa de 5,67 g e espessura de aproxi- 
madamente 1,55 mm. (a) Quantas moedas desse 
tipo você teria que empilhar para atingir $75 pés, 
a altura do Monumento a Washington? (b) Qual 
seria a massa dessa pilha de moedas? (c) Quantos 
dólares haveria nessa pilha de moedas? (d) A di- 
vida pública dos EUA era de 16.213.166.914.811 
dólares em 28 de outubro de 2012. Quantas pilhas. 
de moedas como a descrita seriam necessárias 
para pagar essa dívida? 

1:70 Nos Estados Unidos, a água utilizada para irri- 
gação é medida em acre-pé, Um acre-pé de água 
cobre um acre e apresenta uma profundidade de 
exatamente um pé. Um acre tem 4,840 jardas ao 
quadrado, Um acre-pé de água tem água suficien- 
te para abastecer duas famílias médias por 1,00 
ano. (a) Se a água dessalinizada custa 1.950 dó- 
lares por acre-pé, qual é o valor da água dessali- 
nizada por litro? (b) Qual seria o valor gasto por 
uma família por dia se essa fosse a única fonte 
de água? 

1:71 Utilizando técnicas de estimativa, determine qual 
dos seguintes elementos é o mais pesado e qual éo 
mais leve; um saco de $ libras de batatas, um saco 
de 5 kg de açúcar ou 1 gal de água (densidade = 
19 gm). 

1:72 Suponha que você decidiu definir uma escala pró- 
pria de temperatura com unidades de O, utilizando 
o ponto de congelamento (13 °C) c o ponto de ebu- 
lição (360 °C) do ácido oleico, o principal ingre- 
diente do azeite de oliva. Se você estabelecer que 
o ponto de congelamento do ácido oleico é 0 0, e 
que o ponto de ebulição é 100 70, qual é o ponto de 
congelamento da água nessa nova escala? 

1:73 As substâncias líquidas mercúrio (densidade = 
13,6 g/mL), água (1,00 g/ml.) e cicloexano (0,778 
mL) não formam uma solução quando mistura- 
das, A mistura apresenta camadas distintas. De- 
senhe como os líquidos se posicionariam em um 
tubo de ensaio. 

1.74 Duas esferas de igual volume são colocadas nas 
balanças da maneira mostrada na figura a seguir. 
Qual delas é a mais densa? 
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1.75 A água tem uma densidade de 0,997 g/cm? a 25 
°C; o gelo tem uma densidade de 0,917 g/cm? a 

O °C. (a) Se uma garrafa de refrigerante, com 
“volume de 1,50 L, for preenchida completamente 
com água e, em seguida, congelada a —10 ºC, que 
volume o gelo vai ocupar? (b) O gelo pode ser 
contido no interior da garrafa? 

1:76 Uma amostra de 32.65 g de um sólido é colocada 
em um frasco. Em seguida, adiciona-se tolueno 
ao frasco, no qual o sólido é insolúvel, de modo 
que o volume total de sólido e líquido juntos será 
50,00 mL. O sólido € o tolueno pesam, juntos, 
58,58 g. A densidade de tolueno à temperatura do 
experimento é 0,864 g/mL., Qual é a densidade 
do sólido? 

1.77 Um ladrão planeja roubar uma esfera de ouro, com 
raio de 28,9 cm, de um museu, Como o ouro tem 
densidade de 19.3 g/cm’, qual é a massa da esfera 
em libras? [O volume de uma esfera é dado por 
V= (4/3)mr".] O ladrão irá conseguir sair do mu- 
seu coma esfera de ouro sem a ajuda de ninguém? 

1.78 Baterias de automóveis contêm ácido sulfúric 
que é comumente chamado de “ácido de bateri: 
Calcule a quantidade, em gramas, de ácido sulfú- 
ricoem 1,00 gal de ácido de bateria, considerando 
que a solução tem uma densidade de 1,28 g/mL e 
o ácido sulfúrico constitui 38,1% em massa. 

1:79 Um recipiente com 40 libras de turfa mede 14 X 
20x 30 polegadas. Um recipiente com 40 libras de. 
solo arável tem um volume de 1,9 gal (a) Calcule as. 
densidades médias de turfa e solo arável em g/cm”. 
Seria coreto dizer que a turfa é mais “leve” que o 
solo arável? Explique. (b) Quantos sacos de turfa 
são necessários para cobrir uma área de 15,0 pés X 
20,0 pés, com profundidade de 3,0 pol.? 

1.80 Um pacote de papel-alumínio contém 50 pé? do 
material, que pesa aproximadamente 8,0 onças. 
O alumínio tem uma densidade de 2,70 g/cm’. 
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Qual é a espessura aproximada da folha em 
milímetros? 

1.81 A taxa total de energia utilizada por seres huma- 
nos em todo o mundo é aproximadamente 15 TW 
(terawats). O fluxo solar médio sobre a metade 
da Terra iluminada pelo Sol é 680 W/m? (con- 
siderando uma ausência de nuvens). À área do 
disco da Terra vista do Sol é 1,28 x 104 mê, A 
área da superfície da Terra é aproximadamente 
197.000.000 milhas quadradas. Que área da su- 
perfície da Terra teríamos que cobrir com cole- 
tores de energia solar para fornecer energia para 
todos os seres humanos? Considere que os coleto- 
res de energia solar podem converter apenas 10% 
da luz solar disponível em energia útil. 

1.82 Em 2005, J. Robin Warren e Barry J. Marshall 
ganharam o Prêmio Nobel de Medicina pela des- 
coberta das bactérias Helicobacter pylori e por 
apresentarem uma prova experimental de que 
elas desempenham um papel fundamental no de- 
senvolvimento da gastrite e úlcera péptica. Essa 
história começou quando Warren, um patologista, 
percebeu que bacilos estavam ligados aos tecidos 
retirados de pacientes que sofriam de úlcera. Ana- 
lise a história e descreva a primeira hipótese de 
Warren, Que tipos de evidência o levaram a criar 
uma teoria confiável com base nessa hipótese? 

1.83 Um tubo cilíndrico de vidro com 25,0 em de com- 
primento, vedado em uma das extremidades, foi 
preenchido com etanol. Descobriu-se que a massa. 
de etanol necessária para encher o tubo é 45,23 g. 
A densidade do etanol é 0,789 g/mL. Calcule o 
diâmetro interno do tubo em centímetros. 

1.84 O ouro é ligado (misturado) a outros metais para 
aumentar sua dureza na fabricação de joias. (a) 
Considere uma joia de ouro que pesa 9,85 g e 
tem um volume de 0,675 cm”. A joia é composta 
somente de ouro e prata, que têm densidades de 
19,3 e 10,5 g/cm’, respectivamente. Se o volume 
total da joia é a soma dos volumes do ouro e da 
prata contidos nela, calcule a percentagem de 
ouro (em massa) presente na joia. (b) À quantida- 
de relativa de ouro em uma liga é geralmente ex- 
pressa em quilates. O ouro puro tem 24 quilates, e 
a percentagem de ouro em uma liga é dada como 
uma percentagem desse valor. Por exemplo, uma 
liga com 50% de ouro tem 12 quilates. Indique a 
pureza da joia de ouro em quilates. 

1.85 A cromatografia em papel é um método simples, 
mas seguro, de separar as substâncias que com- 
põem uma mistura. Você tem uma mistura de dois 
corantes vegetais, um vermelho e um azul, que está 


tentando separar. Tenta dois processos diferentes. 
de cromatografia e obtém as separações mostradas 
na figura a seguir, Qual procedimento funcionou 
melhor? Você é capaz de sugerir um método para 
quantificar a qualidade das separações? 


1.86 Determine se as seguintes afirmações são verda- 
deiras ou falsas. Corrija as afirmações falsas. 
(a) O ar e a água são substâncias simples. 
(b) Todas as misturas contêm pelo menos uma 
substância simples e uma substância composta. 


(6) As substâncias compostas podem ser separa- 
das em duas ou mais substâncias; já as subs- 


recimento das manchas é decorrente de uma 
transformação física. 

(DA sustentação de uma hipótese é mais frágil 
pela evidência experimental do que por uma 
teoria. 

(8) O número 0,0033 tem mais algarismos. 
ficativos que o número 0,033, 

(h) Fatores de conversão utilizados na conversão 
de unidades sempre apresentam um valor nu- 
mérico igual a um. 

(9) Substâncias compostas sempre contêm pelo 
menos duas substâncias simples diferentes. 

1.87 Foi designada a você a tarefa de separar um ma- 
terial granulado desejado com uma densidade de 

3,62 g/cm’ de um material granulado indeseja- 

do que tem uma densidade de 2,04 g/cm’. Você 

quer fazer isso agitando a mistura em um liqui- 

do, pois o material mais pesado vai afundar e o 

material mais leve, flutuar. Um sólido vai flutuar 

em qualquer líquido mais denso que ele. Usando 
uma fonte disponível na internet ou um manual 

“de Química, encontre as densidades das seguin- 

tes substâncias: tetracloreto de carbono, hexano, 


benzeno e di-iodometano. Qual desses líquidos. 
vai ajudá-lo em sua tarefa, considerando que não 
há interação química entre o líquido e os sólidos? 
1.88 Em 2009, uma equipe das universidades North- 
westem e Westem Washington anunciou a prepara- 
ção de um novo material “esponjoso”, composto de 
níquel, molibdênio e enxofre, ideal para a retirada. 
de mercúrio da água. A densidade desse novo ma- 
terial € 0,20 g/cm”, e sua área de superfície, 1.242 
mê por grama de material. (a) Calcule o volume 
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de uma amostra de 10,0 mg desse material, (b) 
Calcule a área superficial de uma amostra de 10,0 
mg desse material. (c) Uma amostra de 10,0 ml. 
de água contaminada tinha 7,748 mg de mercúrio. 
Após o tratamento com a utilização de 10,0 mg do 
novo material esponjoso, 0,001 mg de mercúrio 
permaneceu na água contaminada. Qual percenta- 
“gem de mercúrio foi retirada da água? (d) Qual é a 
massa final do material esponjoso após a exposição. 
ao mercúrio? 


fe 2 


ÁTOMOS, MOLÉCULAS E ÍONS 


Olhe ao redor e observe a grande variedade de cores, texturas e outras propriedades dos 
materiais que o cercam — as cores de um jardim, a textura do tecido da sua roupa, a solubilida- 
de do açúcar em uma xícara de café, ou a beleza e a complexidade de um geodo, assim como 
O representado na imagem da página seguinte. Como podemos explicar a variedade impressio- 
nante e aparentemente infinita de propriedades dos materiais que compõem nosso mundo? O 
que toma os diamantes transparentes e duros? Um cristal grande de coreto de sódio, o sal de 
cozinha, se parece um pouco com um diamante, mas é frágil e se dissolve facilmente na água. 
O que explica essas diferenças? Por que o papel queima e a água apaga o fogo? As respostas 
à todas essas perguntas estão nas estruturas dos átomos, que determinam as propriedades. 


fisicas e químicas da matéria. 


Embora os diferentes tipos de matéria presentes no mundo variem muito com relação a 
suas propriedades, tudo é formado a partir de cerca de 100 elementos e, por isso, tudo também 
é originado a partir de cerca de 100 tipos de átomos quimicamente diferentes. De certa forma, 
esses diferentes átomos são como as 26 letras do alfabeto, que se juntam em diferentes combi- 
nações para formar o imenso número de palavras de uma língua. No entanto, que regras deter- 
minam as maneiras pelas quais os átomos se combinam? Como as propriedades de uma subs- 
tância se relacionam com os tipos de átomos que a compõe? O que é, na verdade, um átomo, e 
o que faz com que os átomos de um elemento sejam diferentes dos átomos de outro elemento? 

Neste capítulo, apresentaremos a estrutura básica dos átomos e discutiremos a forma- 
ção de moléculas e fons, oferecendo assim uma base para que a Química seja explorada 


mais profundamente nos próximos capítulos. 


2.1 | TEORIA ATÔMICA DA MATÉRIA 


Desde os primórdios, filósofos especulavam sobre a natureza do “material” funda- 
mental do qual o mundo é feito. Demócrito (460-370 a.C.) e outros antigos filósofos 
gregos diziam que o mundo material é composto por minúsculas partículas indivisíveis, 
que cles chamavam de aromas, que significa “indivisível”. Mais tarde, no entanto, Platão 
€ Aristóteles formularam a noção de que, definitivamente, não poderiam existir partículas 
indivisíveis, e a noção “atômica” da matéria ficou de lado por muitos séculos, durante os 


quais a filosofia aristotélica dominou a cultura ocidental. 


O QUE VEREMOS 


2.1 | Teoria atômica da matéria Começaremos 
este capítulo com um breve histórico da noção de 
átomo — a menor parte da matéria. 


2.2 | Descoberta da estrutura atômica Em segui- 
da, estudaremos alguns dos principais experimentos. 
que levaram à descoberta dos elétrons e ao desenvol- 
vimento do modelo nuclear do átomo. 


2.3 | Visão moderna da estrutura atômica 
Exploraremos a estrutura moderna do átomo, incluin- 
do as ideias de número atômico, número de massa e 
isótopos, 

2.4 | Massas atômicas Apresentaremos o conceito 
de número atômico e como ele se relaciona com as 
massas de átomos específicos. 

2.5|Tabela periódica Examinaremos a organização 
da tabela periódica, na qual elementos são dispostos 


DIDS 


em ordem crescente de número atômico e agrupados 
de acordo com similaridades quimicas. 


2.6 | Moléculas e compostos moleculares Discu- 
tiremos os conjuntos de átomos denominados molé- 
culas e como esses compostos são representados por 
fórmulas empíricas e fórmulas moleculares 


2.7 | fons e compostos iônicos Aprenderemos 
que os átomos podem ganhar ou perder elétrons para 
formar ions. Também abordaremos o uso da tabela 
periódica para prever as cargas dos lons e as fórmulas 
empíricas dos compostas iônicos. 


2.8 | Nomeação por nomenclatura Estudaremos 
O processo sistemático utilizado para dar nome às 
substâncias, chamado de nomenclatura, e como ela é 
aplicada a compostos inorgânicos. 


2.9 | Alguns compostos orgânicos simples Apre- 
sentaremos a Quimica orgânica, a Quimica do carbono. 


CORTE TRANSVERSAL DE UM GEODO Um geodo é uma massa de matéria mineral (geralmente contendo quartzo) 
acumulada lentamente na parede interna de uma rocha oca e mais ou menos esférica. Eventualmente, cristais per- 
feitos podem se desenvolver no centro de um geodo. As suas cores dependem da composição que apresenta, Aqui, 
“ágata se cristalizou durante a formação do geodo. 


o as 
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A noção de átomo ressurgiu na Europa durante o sé- 


culo XVIL No momento em que os químicos aprenderam 
a medir a quantidade de elementos que reagiam com ou- 
tros para formar novas substâncias, o terreno tornou-se 
fénil para o estabelecimento de uma teoria atômica que 
ligava a ideia de elemento ao átomo. Essa teoria surgiu 
a partir do trabalho de John Dalton, no período de 1803 a 
1807. À teoria atômica de Dalton baseou-se em quatro 
postulados (ver Figura 2 

A teoria de Dalton explica várias leis de combinação 
química que ficaram conhecidas nessa época, incluindo 
a lei das proporções constantes œ (Seção 1.2), que se 
baseava no postulado 4: 


Em um dado composto, os números e os tipos relati- 
vos de átomos são constantes. 
Essa teoria também explica a lei de conservação de 
massa, baseada no postulado 3: 
A massa total dos materiais presentes depois de uma 
reação química é igual à massa total dos materiais 
presentes antes da reação. 


Uma boa teoria explica fatos conhecidos é também 
prevê novos. Dalton usou sua teoria para deduzir a lei das 
proporções múltiplas: 
Se dois elementos A e B são combinados para formar 
mais de um composto, as diferentes massas de B que 
podem ser combinadas com uma dada massa de A 
guardam entre si uma relação de números inteiros e 
Pequenos. 


Podemos ilustrar a lei das proporções múltiplas par- 
tindo do exemplo da água e do peróxido de hidrogênio, 
sendo ambos constituídos pelos elementos hidrogênio e 
oxigênio. Na formação da água, 8,0 g de oxigênio são 
combinados com 1,0 g de hidrogênio, Na formação do 
peróxido de hidrogênio, 16,0 g de oxigênio combinam- 
-se com 1,0 g de hidrogênio. Assim, a razão entre as 
massas de oxigênio por grama de hidrogênio dos dois 
compostos é 2:1. Usando a teoria atômica de Dalton, 
concluímos que o peróxido de hidrogênio contém duas 
vezes mais átomos de oxigênio por átomo de hidrogênio 
do que a água. 


Teoria atômica de Dalton 


O un tomo se oxigtnio 


o oo Oxigênio 


|. Todo elemento é composto por partículas extremamente pequenas chamadas de átomos. 


2. Todos os átomos de um dado elemento são idênticos, porém os átomos de um elemento 
são diferentes dos átomos de todos os outros elementos. 


O inscritos 


000“ 


reações químicas. 


3, Os átomos de um elemento não podem ser convertidos em átomos de outro elemento 
por meio de reações químicas; átomos não podem ser criados ou destruídos em 


oxigênio D @ Nitrogênio 


4. Os compostos são formados quando átomos de mais de um 
elemento se combinam; um dado composto sempre tem o- 
mesmo número relativo e os mesmos tipos de átomos. 


Figura 2.1 Teoria atômica de Dalton.” Jor Daon (1765-1844) iho de um pobre eceão ig começou a ensinar 
om aidde de 12 anos Passou a maior parte de sua vida em Manchete, onde foi prolessor tarto da escola ecra quanto 
a ensino superior. Seu grande interesse por meteorolog o levou a estudar os gases, depois a Quinica e, por fim, a teoria 
atômica Apesar de saa origem humide, Dakon conquista em vida uma boa reputação no meio denen. 


* O símbolo semelhante a uma pequena corrente ce que precede a refestncia à seção indica um elo de conceito para ideias apresentadas anterior- 


* Dakon, John. "Atomie Theory”, 1844. 


Reflita 


O composto A contém 1,333 g de oxigênio por grama de car- 

bono, enquanto o composto B contém 2,666 g de oxigênio por 

grama de carbono. 

(a) Esses dados ilustram qual lei da Química? 

(b) Se o composto A tem um número igual de átomos de oxi- 
Gênio e de carbono, o que podemos concluir sobre a com- 
posição do composto 8? 


2.2 | DESCOBERTA DA 
ESTRUTURA ATÔMICA 


Dalton tirou suas conclusões a respeito de átomos 
com base em observações químicas feitas em laboratório. 
Ao assumir a existência dos átomos, ele pôde explicar as 
leis das proporções constantes e a lei das proporções múl- 
tiplas. No entanto, nem Dalton nem aqueles que vieram 
depois de seu trabalho ser publicado tinham qualquer 
dência concreta da existência dos átomos, Hoje, porém, 
podemos medir as propriedades de átomos específicos e 
até mesmo capturar imagens deles (Figura 2.2). 

À medida que os cientistas desenvolveram métodos 
para investigar a natureza da matéria, o átomo, suposta- 
mente indivisível, começou a mostrar sinais de que é uma 
estrutura mais complexa. Hoje, sabemos que ele é com- 
posto de partículas subatômicas. Antes de resumirmos 
as características do modelo atual, faremos uma breve 
apresentação de algumas das principais descobertas que 
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Figura 2.2 Superfície do silo A imagem foi 
obriga por uma sérica chamada microscopia de tu- 
pelamento com vanesa. Usando um computados 
a cor foi sicoada à imagem para ajudar na distin- 
ão de suas caracteristicas Cada esfera vermelha é 
um itono de sic, 


nos levaram a esse modelo, Veremos que parte do átomo. 
é composta por partículas eletricamente carregadas, algu- 
mas com carga positiva e outras com carga negativa. Ao 
discutirmos o desenvolvimento do modelo atômico atual, 
Jembre-se de que: particulas com a mesma carga se repe- 
lem, enquanto partículas com cargas opostas se atraem, 


RAIOS CATÓDICOS E ELÉTRONS 


Em meados do século XIX, cientistas começaram a 
estudar a descarga elétrica em um tubo de vidro quase 
desprovido de ar (Figura 2.3). Quando uma alta tensão 
foi aplicada aos eletrodos no tubo, produziu-se radiação 
entre os eletrodos. Essa radiação, chamada de raios ca- 
tódicos, foi originada no eletrodo negativo (cátodo) e 
deslocou-se para o eletrodo positivo (nodo) . Embora os 
raios não pudessem ser vistos, sua presença foi detectada, 
pois eles faziam certos materiais fluorescer, ou emitir luz. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Com base na figura, como podemos deduzir que os átomos migram do cátodo para o nodo? 


“Ox eiérons se desocam 
do citado negato para 
O inodo posto. 


EE 


O tubo contém wra tea Fuorecemte 
que mostra o camiza dos raios 


Os raos são desviados 
por um inā. 


Figura 2.3 Tubo de raios catódicos. 
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Experimentos mostraram que campos elétricos ou 
magnéticos causavam desvios dos raios catódicos, com- 
portamento condizente com o fato de se tratar na verdade. 
de um fluxo de cargas elétricas negativas. O cientista bri- 
tânico J. J. Thomson (1856-1940) observou que os raios 
catódicos são iguais, independentemente da identidade do 
material que compõe o cátodo. Em um artigo publicado 
em 1897, Thomson descreveu os raios catódicos como 
correntes de partículas carregadas negativamente, Neste 
artigo, considera-se que está descrita a descoberta do que 
ficou conhecido como o elétron. 

Thomson construiu um tubo de raios catódicos no 
qual o ânodo tinha um orifício pelo qual um feixe de eté- 
trons poderia passar, Placas eletricamente carregadas e 
“um Ímã foram posicionados perpendicularmente ao feixe 
de elétrons, e uma tela fluorescente foi colocada em uma 
das extremidades (Figura 2.4). O campo elétrico des- 
viou os raios em uma direção, e o campo magnético, na 
direção oposta. Thomson ajustou as forças dos campos de 
modo que os efeitos pudessem se anular, permitindo que 
os elétrons percorressem uma trajetória retilínea em dire- 
ção à tela. O conhecimento das forças resultantes nessa 
reta possibilitou que ele chegasse ao valor de 1,76 X 10º 
coulombs” por grama, para a razão entre a carga elétrica 
do elétron e sua massa, 


Reflita 


Thomson observou que os raios catódicos produzidos no tubo 
se comportavam de maneira idêntica, independentemente do 
metal utilizado no cátodo. À que condusão podemos chegar 
com essa observação? 


Depois que a razão entre a carga e a massa do elétron 
foi determinada, medir qualquer uma dessas quantida- 
des permitia que os cientistas calculassem a outra, Em 
1909, Robert Millikan (1868-1953), da Universidade de 
Chicago, conseguiu medir a carga de um elétron realizan- 
o o experimento descrito na Figura 2.5, Ele, então, cal- 
culou a massa do elétron, utilizando seu valor experimen- 
tal para a carga, 1,602 X 10779 C, e a razão de Thomson 
“entre a carga e a massa do elétron, 1,76 X 10º C/g: 


te adotado para a massa do elétron, que é de 9,10938 X 
107% g. Esse valor é cerca de 2.000 vezes menor do que o 
“da massa do hidrogênio, o átomo mais leve, 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se não fosse aplicado nenhum campo magnético, você esperaria que o feixe de elétrons fosse desviado para cima ou para baixo 


pelo campo elétrico? 


Figura 2.4 Tubo de raios catódicos com campos elétrico e magnético perpendiculares. Os raios catódicos 
fedora) orgnam-se no citado e sio acelerados em ção am no, que tem um oca no cenia Um feire estreito de 


elétrons atravessa o fwo e atinge a teta fresco. 


* O coulomb (C) € a unidade do SI para a carga elétrica. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


As massas das gotas de óleo seriam alteradas signiicativamente por quaisquer elétrons que se acumulassem sobre elas? 


Orificio na placa. 


Figura 2.5 Experimento da gota de óleo de Millikan para medir a carga do elétron. Pequenas gotas de ea são 
borifadas sobre placas eievicamente camegadas. As gatas abervem elévons extras devido à irstção por raios X e fam, 
asim, carregadas negatvamente. Militan medu corno a variação tensão entre as placas afetou a velocidade da queda 
das gotas A partir desses dados, calculou a carga negativa nas gotas Uma vez que a carga em qualquer gota era sempre um 
múlipl inteiro de 1.602 x 107" C, Milian dedus que esse valor correspondia à caga de um único elton. 


RADIOATIVIDADE 


Em 1896, o cientista francês Henri Becquerel (1852- 
-1908) descobriu que compostos de urânio emitem espon- 
tancamente radiação de alta energia. Essa emissão espontá- 
nea de radiação é chamada de radioatividade. Inspirada 
pela descoberta de Becquerel, Marie Curie (Figura 2.6) 
e seu marido, Pierre, começaram a realizar experimentos. 
para identificar e isolar a fonte da radioatividade no com- 
posto e concluíram que eram os átomos de urânio. 

Outro estudo sobre a radioatividade, realizado pelo 
cientista britânico Emest Rutherford, revelou três tipos 
de radiação: alfa (a), beta (8) e gama (y). Os caminhos 
percorridos pelas radiações a e / são perturbados por um 
campo elétrico, embora em direções opostas; a radiação 
y näo é afetada pelo campo (Figura 2.7). Rutherford 
(1871-1937) foi uma figura muito importante nesse pe- 
ríodo da ciência atômica. Depois de trabalhar na Univer- 
sidade de Cambridge com J. J. Thomson, ele foi para a 
Universidade McGill, em Montreal, no Canadá, onde fez 
pesquisas sobre a radioatividade que o levaram a receber 
o Prêmio Nobel de Química em 1908. Um ano antes, em 
1907, ele havia retornado à Inglaterra e se tomado mem- 
bro do corpo docente da Universidade de Manchester, 
onde fez seus famosos experimentos de espalhamento da 
partícula a, descritos a seguir. 

Rutherford mostrou que os raios a e 8 consistem em 
partículas que se movem rapidamente. Na verdade, as 
partículas £ são elétrons que se movem em alta velocida- 
de e podem ser consideradas o equivalente radioativo dos 
raios catódicos, Elas são atraídas por placas carregadas 


positivamente. As partículas a têm uma carga positiva e 
são atraídas por placas negativas. Em unidades de carga 
do elétron, as partículas têm carga 1— as partículas a, 
carga 2+, Cada partícula a tem uma massa cerca de 7.400 
vezes maior que a de um elétron. A radiação gama é uma 
radiação de alta energia semelhante aos raios X; porém 
não é composta por partículas e não tem carga. 


Figura 2.6 Marie Sklodowska Curie (1857-1934). 
Em 1903, Herri Becquerel Marie Curie e seu marido, Piere, 
ganharam cojurtamente o Pb Nobel de Fisca pelo tra 
balho pioneiro com a radioatividade (um termo introduzido 
por Marie Curie) Em 1911, ela ganhou um segundo prêmio 
Nobel dessa vez de Qima, peia descoberta dos elementos 
poli e rádio. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual dos três tipos de radiação, mostrados na Figura 2.7, é composto por elétrons? Por que esses raios são mais desviados que os outros? 


Bloco de chumbo 


Substância radioativa 


Figura 2.7 O comportamento dos raios alfa (a) beta (5) e gama (y) em um campo elétrico. 


MODELO NUCLEAR DO ÁTOMO 


À medida que obtinham mais provas de que o átomo 
é composto por partículas menores, os cientistas come- 
garam a reparar no modo como as partículas eram com- 
binadas. No início do século XX, Thomson argumentou 
que, uma vez que os elétrons contribuem apenas com uma. 
fração muito pequena da massa de um átomo, cles pro- 
vavelmente são responsáveis por uma fração igualmente 
pequena do tamanho do átomo. Ele sugeriu, então, que o 
átomo seria uma esfera de matéria positiva uniforme na 
qual a massa estaria distribuída uniformemente e os clé- 
trons estariam incrustados como ameixas em um pudim 
ou sementes em uma melancia (Figura 2.8). Esse mode- 
lo de pudim de ameixas, que recebeu esse nome por causa 
de uma sobremesa tradicional inglesa (plum-pudding, em 
inglês), teve uma vida muito curta. 


Elétron negativo 


Cargas positivas espalhadas 
por toda a esfera 
Figura 2.8 Modelo atômico do pudim de ameixas de 1 


L Thomson. Emest Rather e Eme Marsden provaram que 
ese modelo estava enado. 


Em 1910, Rutherford estudava os ângulos em que as 
partículas a eram desviadas, ou espalhadas, quando atra- 
vessavam uma fina folha de ouro (Figura 2.9), Ele des- 
cobriu que quase todas as partículas atravessavam a folha 
sem sofrer desvios, mas algumas se desviavam em cerca 
de 1º, o que seria consistente com o modelo do pudim de 
ameixas de Thomson. Como queria um estudo mais com- 
pleto, Rutherford sugeriu que Emest Marsden, um aluno 
de graduação que trabalhava no laboratório, investigasse 
os espalhamentos com ângulos maiores. Para a surpresa 
de todos, uma pequena quantidade de partículas sofreu 
desvios com ângulos grandes, algumas chegando a retor- 
nar ão lugar de onde haviam saído, A explicação para esse 
fenômeno não foi exatamente óbvia, mas os resultados. 
eram claramente incompatíveis com o modelo de pudim 
de ameixas de Thomson. 

Rutherford explicou os resultados postulando o mo- 
delo nuclear do átomo, que estabelece que a maior parte 
“da massa do átomo de ouro e toda sua carga positiva se 
concentrava em uma região muito pequena, extremamen- 
te densa, chamada núcleo. Postulou ainda que a maior 
parte do volume de um átomo é constituído de espaço va- 
zio, no qual os elétrons se movem ao redor do núcleo. No 
experimento de espalhamento a, a maioria das partículas. 
atravessam a folha sem sofrer desvios, porque não encon- 
tou o núcico minúsculo de nenhum dos átomos de ouro. 
Eventualmente, no entanto, uma partícula a colidia com 
o núcleo do ouro. Em tais encontros, a repulsão entre a 
carga altamente positiva do núcleo do ouro e a carga posi- 
tiva da partícula a era suficientemente forte para desviar a 
partícula, como mostra a Figura 2.9. 

Experimentos subsequentes levaram ao descobrimen- 
to de partículas positivas (prótons) e neutras (nêutrons) 
no núcleo. Os prótons foram descobertos em 1919 por 
Rutherford e os nêutrons em 1932, pelo cientista britânico 
James Chadwick (1891-1972). Dessa forma, o átomo é 
então composto por elétrons, prótons e nêutrons. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual é a carga das partículas que formam o feixe? 


Figura 2.9 Experimento de espalhamento a de Rutherford. Quando as paris a aavessam uma folha de ouro, 
a maioria não sohe desvios, mas algumas são desviadas em dados bem grandes. Segundo o modelo do pudim de ameixas do 
Atoma, as particulas deveriam solrer desvios muto menores O modelo nuclear do Momo espia por que algumas particulas 
são desviadas com eus grandes Embora o tomo nuclear tenha 1. dustrado aqul como uma estera amarela, é inportante 
perceber que a maior parte do espaço em tomo do md cont apenas elévons de posca massa. 


Reflita 


O que acontece com a maioria das particulas que atingem a 
folha de ouro no experimento de Rutherford? Por que elas se 
comportam dessa maneira? 


2.3 | VISÃO MODERNA DA 
ESTRUTURA ATÔMICA 


Desde a época de Rutherford, conforme os físicos. 
foram aprendendo cada vez mais sobre os núcleos atômi- 
cos, a lista de partículas que compõem os núcleos aumen- 
tou e continua crescendo. Como químicos, no entanto, 
podemos adotar um ponto de vista simples em relação ao. 
átomo porque apenas três partículas subatômicas — pró- 
tons, nêutrons e elétrons — são importantes para o enten- 
dimento do comportamento químico. 


Como observado anteriormente, a carga de um elétron 
€-1,602x 107° C. A carga de um próton tem sinal oposto, 
mas possui a mesma magnitude da carga de um elétron: 
+1,602x 10 C. A quantidade 1,602 x 101º C é chamada 
de carga eletrônica ou carga elementar, Por convenção, as. 
cargas das partículas atômicas e subatômicas geralmente são 
expressas em múltiplos dessa carga em vez de em coulombs 
(©. Assim, a carga de um elétron é 1- e a de um próton é 14. 
Os nêutrons são eletricamente neutros (por isso receberam 
esse nome). Cada átomo tem um nimero igual de elétrons e 
prótons, portanto átomos são eletricamente neutros. 

Prótons e nêutrons ficam localizados no minúsculo nú- 
cleo do átomo. À maior parte do seu volume é o espaço no 
qual os elétrons estão posicionados (Figura 2.. 
ria dos átomos tem diâmetro entre 1 X 10710 m (100 pm) e 
5x 1071 m (500 pm). A unidade que não faz parte do SI de 
comprimento que costuma ser usada para dimensões atômi- 
cas é o angstrom (À), em que 1 À = 1 X 101º m, Assim, 
“os átomos têm diâmetros de cerca de 1 a $ À, a exemplo do 
diâmetro de um átomo de cloro, que é de 200 pm, ou 2,0 Å. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual é o diâmetro aproximado do núcieo em pm? 
Yolum ocupado 


Núcleo com 
prótons e nêutrons 


-10*A 


ha 


Figura 2.10 Estrutura do átomo. Uma nuvem de elé- 
ron que se deslocam rapidamente ocupa a mao parte do 
volume do tomo. O núdeo ocupa uma pequena regido no 
cetro do dtomo e é composto de prótons e nbusos. Nele 


gas atrativas entre os elétrons e o núclco podem ser usadas 
para explicar muitas das diferenças entre os elementos, 


Reflita 


(2) Se um átomo tem 15 prótons, quantos elétrons ele possui? 
(b) Onde estão localizados os prótons de um átomo? 


Os áiomos têm massas extremamente pequenas. A 
massa do átomo mais pesado conhecido, por exemplo, é 
aproximadamente 4 x 10 2? g. Uma vez que seria com 
cado expressar massas tão pequenas em gramas, utiliza- 
mos a unidade de massa atômica (uma), em que 1 uma = 
1,66054 x 10724 g. Um próton tem massa de 1,0073 uma, 
um nêutron de 1,0087 uma e um elétron de 5,486 X 10-+ 
uma (Tabela 2.1), Como são necessários 1.836 elétrons. 
para atingir a massa de um próton ou de um nutron, O 
núcleo contém a maior parte da massa de um átomo, 


Tabela 2.1 Comparação entre prótons, nèutrons e elétrons. 


“está praticamente toda a massa do tomo. Partícula Carga Massa (uma) 
Préton Posta (14) 10073 
Os elétrons são atraídos para os prótons do núcleo pela  Nėvwon Nenhuma (neuva) 1,0087 
força eletrostática que existe entre partículas de carga clé- £iévon Negatva (1-) 5486x104 


trica oposta. Nos capítulos posteriores, veremos que as for- 


Massa atômica 
O diâmetro de uma moeda de 10 centavos de dólar é 17,9 mm, e o diâmetro de um átomo de prata é 2.88 À. Quantos átomos de 
prata podem ser dispostos lado a lado ao longo do diâmetro de uma moeda? 


SOLUÇÃO 


A incógnita do problema é o número de átomos de prata (Ag). Utilizando a relação 1 átomo de Ag = 2.88 À como um fator de 
conversão entre o número de átomos e a distância, começamos com o diâmetro da moeda, convertendo primeiro a distância em 
angstroms e, depois, utilizamos o diâmetro do átomo de Ag para converter a distância em número de átomos de Ag: 


Átomos de Ag = sm (1 e 


Wm. 


Ltomo de Ag 


E) am 1 tonene 


255A 


Ou seja, 62,2 milhões de átomos de prata poderiam ser dispostos lado a lado em uma moeda de dez centavos! 


Para praticar: exercício 1 


Para praticar: exercício 2 


Qual dos seguintes fatores determina o tamanho de um átomo? 
(a) O volume do núcleo; (b) o volume ocupado por elétrons 
no átomo; (e) o volume de um único elétron multiplicado pelo 
número de elétrons no átomo: (d) a carga nuclear total; (e) a 
massa total de elétrons em tormo do núcleo. 


O diämetro de um átomo de carbono € 1,54 À. (a) Exprese o 
diâmetro em picômetros. (b) Quantos átomos de carbono 
podem ser alinhados lado a lado ao longo de uma linha de 
0.20 mm feita com um lápis? 


A abreviatura do SI para a unidade de mansa atômica € u. Usaremos neste livro a abreviatura uma, por ser mais comum. 


O diâmetro de um núcleo atômico é aproximada- 
mente 10" À, apenas uma pequena fração do diâmetro 
total do átomo, Você pode ter uma ideia dos tamanhos 
relativos do átomo e do seu núcleo imaginando que, se 
o átomo de hidrogênio fosse do tamanho de um campo 
de futebol, o núcleo seria do tamanho de uma pequena 
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bola de gude. Uma vez que o minúsculo núcleo con- 
centra a maior parte da massa do átomo em um volume 
tão pequeno, ele tem uma densidade incrivelmente alta, 
da ordem de 10" — 10º g/cm? Uma caixa de fósfo- 
ros cheia de material de tal densidade pesaria mais de 
2.5 bilhões de toneladas! 


E 


Quatro forças básicas são conhecidas na natureza: (1) gravita- 
cional, (2) eletromagnética, (3) nuclear forte e (4) nuclear fraca. 
As forças gravitacionais são forças atrativas que atuam entre 
todos os objetos na proporção de suas massas, As forças gravi- 
tacionais entre os átomos, ou entre as partículas atômicas, são 
ão pequenas que não têm relevância do ponto de vista químico. 
Forças eletromagnéticas são forças atrativas ou repulsivas que 
atuam tanto entre objetos eletricamente carregados quanto entre 
objetos magnéticos. Forças elétricas são importantes para com- 
prender o comportamento químico dos átomos. A magnitude 
da força elétrica entre duas partículas carregadas é dada pela ei 
de Coulomb: F = kQ,Q/, em que Q, é Q são as magnitudes. 
das cargas nas duas partículas, d € a distância entre seus centros 
€ k é uma constante determinada pelas unidades estabelecidas 
paraQed. 


oLHanço ereto EEE 


Um valor negativo para a força indica atração, enquanto um va- 
lor positivo representa repulsão. Forças elétricas são essenciais 
para determinar as propriedades quimicas dos elementos. 
Todos os núcleos, exceto dos átomos de hidrogênio, contém 
dois ou mais prótons, Como cargas iguais se repelem, a repul- 
são elétrica faria com que os prótons fossem separados, caso a 
força nuclear forte não os mantivessem juntos, Essa força atua. 
sobre as partículas subatômicas, assim como no núcleo. À essa 
distância, a força nuclear forte atrativa é mais forte do que a 
força elética repulsiva positiva-positiva, fato que mantém o 
máclco unido, 

A força nuclear fraca é mais fraca do que a força elétrica, porém 
mais forte do que a força gravitacional. Só sabemos que ela exis- 
te porque aparece em certos tipos de radioatividade. 

Exercício relacionado: 2.112 


A Figura 2.10 incorpora as características que aca- 
bamos de analisar, sendo os elétrons os protagonistas das 
reações químicas. À importância de representar a região 
que contém elétrons como uma nuvem indistinta ficará 
clara nos próximos capítulos, quando consideraremos as 
energias e as configurações espaciais dos elétrons. Poren- 
quanto, temos todas as informações necessárias para dis- 
cutir muitos temas que fundamentam os usos cotidianos. 
da Química. 


NÚMEROS ATÔMICOS, NÚMEROS 
DE MASSA EISÓTOPOS 


O que toma o átomo de um elemento diferente do 
átomo de outro elemento? Os átomos de cada elemento 
têm um número característico de prótons. O número de 
prótons de um átomo de qualquer elemento específico é 
chamado de número atômico do elemento. Uma vez que 
um átomo não possui carga elétrica líquida, seu número 
de elétrons deve ser igual ao seu número de prótons. To- 
dos os átomos de carbono, por exemplo, têm seis prótons 
e seis elétrons, enquanto todos os átomos de oxigênio têm 
oito prótons e oito elétrons. Assim, o carbono tem núme- 
ro atômico 6 e o oxigênio, 8. O número atômico de cada 
elemento é listado com o nome e o símbolo do elemento 
na abertura do livro. 

Os átomos de um dado elemento podem ter variados 
números de nêutrons e, consequentemente, massas dife- 


rentes. Por exemplo, ainda que a maioria dos átomos de 
carbono tenha seis nêutrons, alguns têm mais e outros. 
menos. O símbolo !3C (leia-se “carbono doze”, carbo- 
no-12) representa o átomo de carbono que contém seis. 
prótons e seis nêutrons, enquanto átomos de carbono que 
contêm seis prótons e oito nêutrons (14 de número de 
massa) são representados como '4C ou "C e são chama- 
dos de carbono- 14. 

O número atômico é indicado pelo número subscrito; 
já o número sobrescrito, chamado número de massa, re- 
presenta a quantidade de prótons somados ao número de 
nêutrons do átomo: 


Número de massa 
Unimero de prótons >, 
mais número de nêutrons) ` 12C e— Simbolo 


docemento 
E ad 
dntmero de prótons ou elétrons) 


Uma vez que todos os átomos de um dado elemento 
possuem o mesmo número atômico, o número subscrito é 
redundante e, muitas vezes, omitido. Por isso, o símbolo 
“que representa o carbono-12 pode ser simplesmente PC. 

mos com números atômicos idênticos, mas dife- 
rentes números de massa (isto é, mesmo número de pró- 
tons, mas quantidade de nêutrons diferente) são chamados 
de isótopos. Diferentes isótopos de carbono são listados 
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na Tabela 2.2, Em geral, utilizaremos a notação com 
números sobrescritos apenas quando nos referimos ao 
isótopo específico de um elemento. É importante lembrar 
que os isótopos de um determinado elemento são todos 
quimicamente semelhantes, Uma molécula de dióxido de 
carbono que contém um átomo de PC se comporta de 
maneira razoavelmente idêntica a uma que contenha um 
átomo de PC. 


) EXERCÍCIO RESOLVIDO 2.2 


a imerodo mind mao de 
ic 6 5 5 
“e 6 6 6 
ke 6 6 7 
las 6 6 8 


Tamm amon araa E e TE 


Como determinar o número de particulas subatômicas nos åtomos 
Quantos prótons, nêutrons e eléwons existem em um átomo de (a) "7 Au, (b) estrôncio-90? 


SOLUÇÃO 
(a) O número 197 sobrescriio representa o número de massa 
(prótons + nêutrons) De acordo com a lista de elementos que 
está na abertura do livro, o ouro tem número atômico 79, Con- 
sequentememte, um átomo de "Au tem 79 prótons, 79 elétrons. 
e 1897-798 nêutrons. (b) O número atômico doestrôncio é 38. 
Assim, todos os átomos desse elemento possuem 38 prótons e 38 
elétrons. O isótopo do estròncio-90 tem 90 


Para praticar: exercicio 1 
Qual destes átomos tem o maior número de nêutrons em seu 
mócico? (a) Eu, (b) "Dy, (e) "Na, (a) "Ho, (6) "Ga. 
Para praticar: exercicio 2 

Quantos prótons, nêutrons e elétrons há em um átomo de (a) ™Ba, 
Cb) fósforo-31? 


Como escrever símbolos para átomos 
O magnésio tem três isótopos com números de massa 24, 25 e 26. (a) Escreva o símbolo químico completo (com números so- 
brescritos e subscritos) para cada um deles. (b) Quantos nêutrons há nos átomos de cada isótopo? 


SOLUÇÃO 

(a) O magnésio tem número atômico 12; sendo assim, to- 
dos os átomos de magnésio têm 12 prótons e 12 elétrons. Os. 
três isótopos são, portanto, representados por 14Mg, FMg e 
JM. (b) O número de nêutrons em cada isótopo é o nó- 
mero de massa menos o número de prótons. O número de 
nêutrons nos átomos de cada isótopo é, portanto, 12, 13 e 14, 
respectivamente, 


Para praticar: exercício 1 

Qual dos seguintes tens € uma representação incorreta de um 
átomo neutro? (a) $Li, b) 'C, (e) $]Cu, (d) e) "Ag. 
Para praticar: exercicio 2 

Determine qual é o símbolo químico completo para um átomo. 
“que tem 82 prótons, 82 elétrons e 126 nêutrons. 


2.4 | MASSAS ATÔMICAS 


Os átomos são pequenos pedaços de matéria, portanto 
eles possuem massa. Nesta seção, discutiremos a escala de. 
massa utilizada para os átomos e apresentaremos o con- 
ceito de massa atômica. 


ESCALA DE MASSA ATÔMICA 

Os cientistas do século XIX sabiam que átomos de dife- 
rentes elementos apresentam massas diferentes, descobrin- 
do, por exemplo, que cada 100,0 g de água contém 11,1 g 
de hidrogênio e 88,9 g de oxigênio. Assim, a água contém 
88,9/11,1=8 vezes mais oxigênio, em massa, do que hidro- 
gênio. Depois de compreender que a água contém dois áto- 


mos de hidrogênio para cada átomo de oxigénio, eles con- 
cluíram que um átomo de oxigênio deve ter 2X8 = 16 vezes 
a massa de um átomo de hidrogênio, Dessa forma, foi 
buído ao hidrogênio, o átomo mais leve, a massa relativa 1 
(sem unidade). As massas atômicas dos outros elementos fo- 
ram, inicialmente, determinadas em relação a esse valor. As- 
sim, estabeleceu-se que o oxigênio tem massa atômica 16. 
Hoje, podemos determinar as massas dos átomos com 
um grau elevado de exatidão. Por exemplo, sabemos que 
o átomo de `H tem massa 1.6735 X 10%" g o átomo de 
160 tem massa 2,6560 x 10? g. Como dito na Seção 2. 
é conveniente utilizar a unidade de massa atômica ao li- 
dar com esses números de massa extremamente pequenos: 


1 uma = 1,66054 X 10 g e 1 g =6,02214 x 10º uma 


Atualmente, a unidade de massa atômica é definida por 
meio da atribuição de uma massa de exatamente 12 uma 
a um átomo quimicamente não ligado do isótopo de car- 
bono !2C, Nessa unidade, um átomo de 'H tem massa de 
1,0078 uma é um átomo de '60 tem massa de 15,9949 uma. 


MASSA ATÔMICA 


A maioria dos elementos é encontrada na natureza 
como misturas de isótopos. Podemos determinar a mas- 
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O carbono encontrado na natureza, por exemplo, é 
98,93% de “Ce 1,07% de "C. As massas desses isótopos 
são 12 uma e 13,00335 uma, respectivamente. Assim, a 
massa atômica do carbono é: 


(0989312 uma) + (0,0107X13,00335 uma) = 12,01 uma 


As massas atômicas dos elementos estão listadas tan- 
to na tabela periódica quanto na tabela de elementos pre- 
sente na abertura do livro. 


sa atômica média de um elemento, geralmente chamada. 
de massa atômica do elemento, pela soma (indicada pela 
letra grega sigma, E) das massas de seus isótopos multi- 
plicadas pelas abundâncias relativas: 


Reflita 


Um átomo de cromo tem uma massa de 52,94 uma, enquanto 


abundância a massa atômica do cromo é 51,99 uma. Explique a diferença 
proporcional entre os dois números de massa. 

massa do | | doisótopode || [2.1] 

isótopo todos os isótopos] 
do elemento 


Como calcular a massa atômica de um elemento a partir da abundância isotópica 
O cloro encontrado na natureza é constituído de 75,78% de “CI (massa atômica 34,969 uma) e 24,22% de ™'C] (massa atômica 
36,966 uma). Calcule a massa atômica do cloro. 


SOLUÇÃO 
Podemos calcular a massa atômica multiplicando a abundância de cada isótopo por sua massa atômica, e, em seguida, somar 
esses produtos, Uma vez que 75,78% = (1,7578 e 24,22% = 0,2422, temos: 


Massa atômica = (0,7578) (34,969 uma) + (0,2422) (36.966 uma) 
= 26,80 uma + 8.953 uma 
ISAS uma 


Essa resposta faz sentido, uma vez que o valor da massa atômica, que é, na verdade, a massa atômica média, está entre as massas 
dos dois isótopos e mais próximo do valor de ™CI, o isótopo mais abundante. 


Para praticar: exercício 1 Para praticar: exercício 2 
A massa atômica do cobre, Cu, está listada como 63,546.Com São encontrados três isótopos de silício na natureza: *Si 
base neste dado, qual das frases a seguir não é verdadeira? (92,29%), massa atômica 27597693 uma; Si (4,68%), massa 
(a) Nemtodas os domos de oe tm o mesmo número de és. atbeica 28.97649 uma; e Si (3,09%) massa atômica 2997377 
(b) Todos os átomos de cobre têm 29 prótons no núcleo. uma. Calcule a massa atômica do silício. 
(e) Os isótopos dominantes do Cu são Cu e “Cu. 
(4) O cobre é uma mistura de pelo menos dois isótopos. 
(6) O número de elétrons nos átomos de cobre é independente 

da massa atômica. 


RA des ESPECTRÓMETRO DE massa 


O modo mais preciso de se determinar massas atômicas é por. os átomos ou moléculas do gás produzem partículas carregadas 
meio do uso do espectrômetro de massa (Figura 2.11). Uma positivamente, chamadas de fons, que são então acelerados em 
amostra gasosa é introduzida em À e bombardeada por um fluxo direção a uma rede carregada negativamente (C). Depois que os. 
de elétrons de alta energia em B. As colisões destes eléronscom fons passam pela rede, eles encontram duas fendas, que permi- 
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tem a passagem de um estreito fixe de fons. Esse feixe passa 
então, entre os polos de um fmi, que o desviam, em uma waje- 
tória curvilínea. Para fons com a mesma carga, a magnitude dos 
desvios depende da massa — quanto maior for a massa do fon, 
menor o desvio. Os fons são, assim, separados de acordo com 
suas massas. Com a variação da intensidade do campo magnéii- 
co ou com o aumento da tensão na rede, o detector pode selecio- 
nar fons de diferentes massas. 

O gráfico da intensidade do sinal no detector versus a massa dos 
fons é chamado de espectro de massa (Figura 2.12. Análises 
desse espectro fornecem tanto as massas dos fons que alcançam 
o detector quanto suas abundäncias relativas, obtidas a partir das 
intensidades do sinal. Conhecer a massa atômica e a abundância 


(jo (e 
0) 


de cada isótopo permite-nos calcular a massa atômica de um 
elemento, como mostra o Exercicio resolvido 2.4, 

Hoje, os especrômetros de massa são amplamente utilizados 
para identificar compostos químicos e analisar misturas de subs- 
lância. Toda e qualquer molécula que perde elétrons pode ser 
quebrada, formando uma gama de fragmentos caregados po- 
Stivamente O espetrômetro de massa mede as massas desses 
fragmentos, produzindo uma “impressão digital" química da 
molécula e dando pistas sobre como os átomos estavam liga- 
dos na molécula original. Assim, um químico pode utilizar essa 
técnica para determinar a estrutura molecular de um composto 
recém sintetizado ou identificar um poluente no ambiente. 
Exercícios relacionados: 227, 238, 2.40, 2.88, 2.98, 299 


ya 


Vel 


Feixe de Bomba de vácuo Separação dos fons 
elétrons “com base em diferenças. 34 35 36 37 3 
ionizantes de massa Massa atômica (uma) 


Figura 2,11 Espectrômetro de massa Átomos de CI sio introduzidos em A e ionizados para Figura 2:12 Espectro de massa do átomo de doro. 
formar ions CIP, que atravessam um campo magnético. Os caminhos das ions das dois isótopos de CI As abundincias proporcionais dos isótopos de 7C e 77C são. 


veem à medida que passam por meio do amga. 


cas pelas iso relatas de iral dos fes que 
angen o detector do especnômeno de mawa. 


2.5 | TABELA PERIÓDICA 


Como a lista dos elementos químicos conhecidos se 
expandiu durante o início do século XIX, foram feitas ten- 
ativas para encontrar padrões de regularidade no comporta- 
mento químico. Esses esforços culminaram no desenvolvi- 
mento da tabela periódica, em 1869. Teremos muito a dizer 
sobre esta ferramenta nos próximos capítulos, mas, por ser 
tão importante e útil, você já deve começar a se familiarizar 
ala. Você vai entender rapidamente que a tabela periódica. 
é a ferramenta mais importante que os químicos utilizam 
para organizar dados químicos e lembrar-se deles, 

Muitos elementos apresentam fortes semelhanças com 
outros. Os elementos lítio (Li), sódio (Na) e potássio (K) 
são todos metais macios e muito reativos, por exemplo. Os. 
elementos hélio (He), neônio (Ne) e argônio (Ar), por sua 
vez, são gases não reativos. Já que na tabela periódica os. 
elementos estão dispostos em ordem crescente de número 
atômico, suas propriedades químicas e físicas apresentam 
“um padrão de repetição, ou periódico. Por exemplo, cada 
um dos metais macios e reativos — litio, sódio e potássio. 
— vem imediatamente depois de um dos gases não reati- 
vos — hélio, neônio e argônio, respectivamente —, como 
mostra a Figura 2.13, 


A organização dos elementos em ordem crescente de 
número atômico, com elementos que apresentam proprie- 
dades semelhantes colocados em colunas verticais, é co- 
nhecida como tabela periódica (Figura 2.14), A tabela 
mostra o número atômico e o símbolo atômico de cada 
elemento, e a massa atômica é também muitas vezes for- 
mecida, como neste exemplo do potássio: 


19+—|— Número atômico 


cas de um livro para outro, ou entre a que foi apresentada 
ma sala de aula e a que está neste livro. Essas variações 
são simplesmente uma questão de estilo ou relacionadas. 
a informações específicas que foram incluídas ou não; no 
entanto, não há diferenças fundamentais. 

As linhas horizontais da tabela periódica são cha- 
madas de períodos. O primeiro período é composto por 
apenas dois elementos: hidrogênio (H) e hélio (He). O se- 
gundo e o terceiro períodos têm oito elementos cada um. 


CAPÍTULO 2 ÁTOMOS, MOLÉCULAS EÍONS | 55 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Se F é um não metal reativo, que outro(s) elemento(s) mostrado(s) aqui você também espera que seja(m) um não metal reativo? 


Número 

atômico 1 4: 

Símbolo H Be = 
Metal 
macio e 


Gás não reativo 


restivo 


Figura 2.13 A organização dos elementos de acordo com seu número atêmico revela um padrão periódico 
de propriedades Esse padrão é a base da tabela perca 
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Figura 2.14 Tabela periódica dos elementos. 


Os quarto e quinto períodos contam com 18 elementos. zado na América do Norte, Nesse esquema, algarismos 
O sexto período tem 32 elementos, mas, para que a ta- romanos são utilizados com mais frequência que os ará- 
bela caiba em uma página, 14 deles (números atômicos bicos. O grupo 7A, por exemplo, é muitas vezes classifi- 
57-10) aparecem na parte inferior. O sétimo período está. cado como VIIA. Os europeus utilizam uma convenção 
incompleto, mas também tem 14 de seus membros em semelhante que numera as colunas de 1A a 8A, e de 1B 
uma linha na parte inferior. a 8B, dando assim o rótulo 7B (ou VIIB), em vez de 7A, 

As colunas verticais são os chamados grupos. A for- . para o grupo que começa com o flúor (F). A fim de elir 
ma pela qual os grupos são classificados é de certa ma- nar essa confusão, a União Intemacional de Química Pura 
neira arbitrária, Três sistemas de classificação são de uso e Aplicada (IUPAC) convencionou a numeração dos gru- 
comum, dois dos quais são mostrados na Figura 2.14. 0. posde I a 18, sem designações A ou B, conforme a Figura 
conjunto de classificação localizado na parte superior da 2.14. Usaremos a convenção norte-americana tradicional, 
tabela, que têm designações A e B, é amplamente utili- com algarismos arábicos e as letras A e B. 
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Os clementos de um grupo geralmente apresentam 
similaridades nas propriedades físicas e químicas, Por 
exemplo, os “metais para cunhagem” — cobre (Cu). 
prata (Ag) e ouro (Au) — fazem parte do grupo IB. Esses. 
elementos são menos reativos que a maioria dos metais, 
motivo pelo qual eles têm sido tradicionalmente utilizados 
em todo o mundo para fazer moedas. Muitos outros grupos. 
na tabela periódica também têm nomes e estão listados na 
Tabela 2.3. 

Nos Capítulos 6 e 7, veremos que os elementos de 
um grupo têm propriedades semelhantes porque possuem 
a mesma estrutura de elétrons na periferia de seus áto- 
mos. No entanto, não precisamos esperar até lá para fa- 
zer um bom uso da tabela periódica; afinal, químicos que 
não sabiam nada sobre elétrons desenvolveram a tabela! 
Podemos usá-la, assim como eles, para correlacionar os. 
comportamentos dos elementos e consultar diversos da- 
dos químicos. 


Tabela 2.3 Nomes de alguns grupos da tabela periódica. 


Grupo Nome Elementos 
MA Metais alcalinos U Na, K, Rb, Cs fr 

2A Metas akcalino-terosos Be, Mg, Ca, S Ba, Ra 
64 Cakogênios 0.5, Se te Po 

TA Malogênios ROLBAL At 

8A Gases nobres (ou gases raros) He, Ne, Ar Ki Xe. Ra. 


O código de cor da Figura 2.14 mostra que, exceto 
pelo hidrogênio, todos os itens no lado esquerdo e no 
meio da tabela são elementos metálicos, ou metais. To- 
dos os elementos metálicos compartilham propriedades 
características, como brilho e alta condutividade elétrica 
€ térmica. Além disso, todos, exceto o mercúrio (Hg), são 
sólidos à temperatura ambiente. Os metais são separados. 
dos elementos não metálicos, ou não metais, por uma 
linha diagonal em forma de escada, que vai do boro (B) 
ao astato (At). Observe que o hidrogênio, apesar de estar 
do lado esquerdo da tabela, é um não metal, À tempe- 
ratura ambiente, alguns não metais são gasosos, outros, 
sólidos, e um € líquido. Os não metais geralmente dife- 
rem dos metais com relação à aparência (Figura 2.15) 
e outras propriedades fisicas. Muitos dos elementos que 
se encontram próximos da linha que separa os metais dos 
não metais têm propriedades desses dois tipos de ele- 
mentos e são frequentemente chamados de metaloides. 


Reflita 


O cloro é um halogênio (Tabela 2.3). Localize esse elemento na 
tabela periódica (Figura 2.14). 

(a) Qual é o simbolo deste elemento? 

(b) Em que periodo e em que grupo o elemento está localizado? 
(6) Qual é o seu número atômico? 

(A) O elemento é um metal ou um não metal? 


E) ouimoveremo RT 


O cobre, a prata e o ouro foram muito utilizados para fazer moc- 
das. Hoje em dia, as moedas modernas são feitas de outros me- 
tais. Para que seja adequado para a cunhagem, um metal, ou uma 
combinação de metais (chamada de liga), deve ser resistente à 
corrosão. Ele também precisa ser forte o suficiente para resistir 
ao uso e ainda ter uma consistência que permita a impressão. 
com precisão. Alguns metais que poderiam ser usados na produ- 
ção de boas moedas — como o manganês (Mn) — não servem, 
pois dificultam a impressão, Um terceiro critério considerado é 
que o valor do metal utilizado na cunhagem não deve ultrapassar 
o valor nominal da moeda. Por exemplo, se hoje as moedas de 
um centavo fossem feitas de cobre puro, o metal valeria mais 
“que uma moeda de um centavo, convidando, assim, as fundições. 
a derreter as moedas para ganhar o valor do metal. As moedas 
de um centavo atuais são feitas, principalmente, de zinco com 
revestimento de cobre. 

Uma das ligas tradicionais usada para a cunhagem de moedas é 
uma mistura de cobre é níquel. Atualmente, apenas a moeda de 
5 centavos de dólar americano é feita com essa liga, chamada 
de cuproníquel, que consiste de 75% de cobre e 25% de níquel. 
A moeda moderna de | dólar americano, muitas vezes chamada 
de dólar de prata, não contém nenhuma prata, sendo constituí- 


Fotografia de uma moeda de 1 dlar da série com 
imagens de exprsientes 


da de cobre (88,5%), zinco (6,0%), manganês (3,5%) e níquel 
(2.0%). Em 2007, o Congresso dos Estados Unidos criou uma 
mova série de moedas de 1 dólar que homenageia seus ex-pre- 
sidentes. Essas moedas não foram bem recebidas e o estoque 
delas encalhou, de modo que o secretário do Tesouro dos EUA | 
precisou suspender sua produção em dezembro de 2011. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Determine duas maneiras pelas quais os metais mostrados na Figura 2.15 diferem dos não metais com relação a sua aparência geral. 


Metais 
Fero (Fe) 


w tv 


Ouro (Au) 


Cobre (Cu) Alumínio (AM) 


Prata (Ag) Chumbo (Pb) 
Figura 2.15 Exemplos de metais e não metais. 


Não metais 


Como usar a tabela periódica 
Des elementos, Ca, F, He, Mg selecione os dois que mostram mais similaridades em etação A suas propriedades quimica e ficas 


SOLUÇÃO 

Os clementos do mesmo grupo da tabela periódica são mais 
propensos a exibir propriedades semelhantes Assim, espera- 
mos que o Ca e o Mg sejam mais parecidos porque estão no 
mesmo grupo (2A, metais alcalino-terrosos). 


Para praticar: exercício 1 


elemento não metálico podem ter comportamentos seme- 
antes? Para responder a esse questionamento, em qual dos 
elementos a seguir ela deve focar sua atenção? (a) O. (b) As, 
(9 Se, (d) Cr, (e) P. 


Para praticar: exercício 2 


Uma bioquímica que está estudando as propriedades de cer- 
tos compostos de enxofre (S) presentes no corpo se faz a 
seguinte pergunta: compostos que contêm resíduos de outro 


Localize o Na (sódio) e o Br (bromo) na tabela periódica. Dê 
© número atômico de cada um e os clasifique como metal, 
imetaloide ou não metal. 


2.6 | MOLÉCULAS E COMPOSTOS 
MOLECULARES 


Mesmo que o átomo seja a menor espécie represen- 
tativa de um elemento, apenas os gases nobres são encon- 
trados na natureza na forma de átomos isolados. Grande 
parte da matéria é composta por moléculas ou fons. Nesta 
seção, analisaremos as moléculas e, na Seção 2.7, os fons. 


MOLÉCULAS E FÓRMULAS QUÍMICAS 
Várias substâncias simples são encontradas na natu- 
reza na forma molecular — dois ou mais átomos do mes- 
mo tipo ligados entre si. Por exemplo, a maior parte do 
oxigênio no ar é composto por moléculas que contêm dois 
“átomos de oxigênio. Como vimos na Seção 1.2, represen- 
tamos esse oxigênio molecular com a fórmula química 
O) (leia-se “6 dois”). O número subscrito indica que dois 


átomos de oxigênio estão presentes em cada molécula. 
Por sua vez, uma molécula composta por dois átomos é 
chamada de molécula diatômica. 

O oxigênio também existe em outra forma molecular 
conhecida como ozônio. Moléculas de ozônio são cons- 
tituídas por três átomos de oxigênio, cuja fórmula quf- 
mica é Oy. Embora o oxigênio "normal" (0) e o ozônio 
(Os) sejam ambos compostos unicamente por átomos de 
oxigênio, eles apresentam muitas propriedades fisicas e 
químicas diferentes. Por exemplo, o Oz é essencial para a 
vida, já o Os é tóxico; o Oz é inodoro, enquanto o O; tem 
um cheiro intenso e pungente. 

Os elementos que normalmente são encontrados na 
forma de moléculas diatômicas são o hidrogênio, o oxigê- 
nio, o nitrogênio e os halogênios (Ha, O2, No, Fa, Ch Bra 
€ th). À exceção do hidrogênio, os elementos que consti- 
tuem essas substâncias simples diatômicas estão agrupa- 
dos no lado direito da tabela periódica. 


58 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


Compostos constituídos por moléculas com mais de 
um tipo de átomo são chamados de compostos molecu- 
lares, Uma molécula de metano, por exemplo, consiste 
em um átomo de carbono e quatro átomos de hidrogênio 
e, portanto, é representado pela fórmula química CHa. A 
falta de um número subscrito no C indica um átomo de 
C por molécula de metano. Na Figura 2.16, são mos- 
radas várias moléculas comuns de substâncias simples e 
compostos. Observe como a composição de cada uma das. 
substâncias é dada por sua fórmula química. Também é 
possível notar que essas substâncias são compostas ape- 
nas por elementos não metálicos. Grande parte das subs- 
tâncias moleculares que iremos encontrar contém apenas. 
não metais, 


FÓRMULAS MOLECULARES E EMPÍRICAS 


As fórmulas químicas que indicam o número real de 
“átomos de uma molécula são chamadas de fórmulas mo- 
leculares — por exemplo, as fórmulas na Figura 2.16 são 
fórmulas moleculares, Já fórmulas químicas que dão ape- 
nas o número relativo de átomos de cada tipo em uma mo- 
Iécula são chamadas de fórmulas empíricas. Os números. 
subscritos em uma fórmula empírica são sempre as meno- 
res razões possíveis de números inteiros. À fórmula mole- 
cular para o peróxido de hidrogênio é H20, por exemplo, 
enquanto a fórmula empírica desse composto é HO. A fór- 
mula molecular do etileno é CsH é a fórmula empírica 
é CH. Para muitas substâncias, as fórmulas molecular e 
empírica são idênticas, como no caso da água, H;O. 
Sempre que conhecemos a fórmula molecular de um 
“composto, podemos determinar sua fórmula empírica. No. 
entanto, o contrário não é verdadeiro. Se conhecermos 
apenas a fórmula empírica de uma substância, não po- 
deremos determinar sua fórmula molecular, a menos que 
sejam disponibilizadas mais informações. Então, por que 


) EXERCÍCIO RESOLVIDO 2. 


os químicos se preocupam com as fórmulas empíricas? 
Como veremos no Capítulo 3, certos métodos comuns. 
de análise de substâncias conduzem somente à fórmula 
empírica. Uma vez que a fórmula empírica é conhecida, 
experimentos adicionais podem fornecer a informação 
necessária para converter a fórmula empírica em molecu- 
lar. Além disso, há substâncias que não existem como mo- 
Iéculas isoladas. Quando lidamos com essas substâncias, 
temos de confiar nas fórmulas empíricas, 


Metano, CHa 


Figura 2.16 Modelos moleculares. Observe como as fórmulas quicas. 
essas moléculas simples correspondem à suas composições 


Etileno, CoHly 


Como relacionar fórmulas moleculares e empíricas 
Escreva as fórmulas empíricas para (a) glicose, substância também conhecida como dextrose — fórmula molecular CgH:0%: 
(b) óxido nitroso, substância utilizada como anestésico e popularmente chamada de “gás do riso” — fórmula molecular N20. 


SOLUÇÃO 

(a) Os números subscritos de uma fórmula empírica são as 
menores razões de números inteiros. As menores razões. 
são obtidas por meio da divisão de cada número subscrito 
pelo maior fator comum, nesse caso, o número 6. Sendo 
assim, a fórmula empirica resultante da glicose é CH;O. 

(b) Uma vez que os números subscritos em N20 já são os 
números inteiros mais baixos, a fórmula empírica para o 
óxido nitroso é igual a sua fórmula molecular, N;O. 


Para praticar: exercicio 1 


Quais são as fórmulas molecular e empírica dessas substân- 
cias? (a) C202, CO, (b) CD. CO, (c) CO2, CO, (d) C402 
GO. (©) C20, CO3. 


Para praticar: exercício 2 


O dióxido de tetracarbono é um dióxido de carbono instável, 
que apresenta a seguinte estrutura molecular: 


Determine a fórmula empírica do decaborano, cuja fórmula 
molecular é ByoHys. 


Reflita 


Considere as quatro seguintes fórmulas: S03, BzHg, CH, C4Hz02- 
Qual dessas pode ser (a) somente uma fórmula empirica, (b) 
somente uma fórmula molecular, (e) uma fórmula molecular ou 
uma fórmula empirica? 


REPRESENTANDO MOLÉCULAS 


A fórmula molecular de uma substância resume sua 
composição, mas não mostra a forma como os átomos es- 
tão ligados na molécula. Uma fórmula estrutural apre- 
senta quais átomos estão ligados entre si, como nos exem- 
plos a segui: 


i 
o, H-C—H 
AN 
nom t 
Água Peróxidodehidrogênio Metano 


Os átomos são representados por seus símbolos quí- 
micos, e as linhas são usadas para indicar as ligações que 
os unem. 
Uma fórmula estrutural geralmente não descreve a 
geometria real da molécula, isto é, os ângulos reais das 
igações entre os átomos. A fórmula estrutural pode ser 
descrita como um desenho em perspectiva (Figura 2.17) 
para representar a forma tridimensional. Os cientistas. 
também contam com vários modelos para ajudá-los a 
visualizar as moléculas. Os modelos de bola e vareta 
mostram átomos como esferas e ligações como varetas. 
Esse tipo de modelo tem a vantagem de representar com 
precisão os ângulos das ligações entre os átomos em uma 
molécula (Figura 2.17). Por vezes, os símbolos químicos 
dos elementos são colocados sobrepostos às bolas, mas 
frequentemente os átomos são identificados simplesmen- 
te por cores. 


Reflita 
Responda com base na fórmula estrutural do etano: 


(a) Qual é a fórmula molecular do etano? 

(b) Qual é a fórmula empirica do etano? 

(c) Que tipo de modelo molecular mostraria mais claramente 
os ângulos de ligação entre os átomos? 
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Um modelo de preenchimento espacial representa 
como seria uma molécula na qual os átomos tivessem 
seu tamanho ampliado (Figura 2.17), Esse modelo mos- 
tra os tamanhos relativos dos átomos, embora os ângulos. 
de ligação entre eles, os quais ajudariam a definir sua 
geometria molecular, são muitas vezes mais difíceis de 
serem visualizados nesse modelo do que no modelo de 
bola e vareta. Tal como no modelo anterior, as identida- 
des dos átomos são indicadas por uma determinada cor, 
mas eles também podem ser marcados com o símbolo 
do elemento. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual modelo mostra de maneira mais eficaz os ângulos entre as 
ligações feitas por um átomo central, o de bola e vareta ou o de 
preenchimento espacial? 


TA inha sólida 


Modelo de preenchimento espacial 


Figura 2.17 Representações diferentes da molécula de metano 
CHa) Fórmula estrdtural desenho em perspectiva, modelo de boia e vareta, e 
modelo de preenchimento espacial 


60 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


2.7 | ÍONS E COMPOSTOS IÔNICOS 


O núcleo de um átomo não pode ser alterado por meio. 
de processos químicos, mas alguns átomos podem facil- 
mente ganhar ou perder elétrons. Se os elétrons são remo- 
vidos ou adicionados a um átomo, forma-se uma partícula 
carregada, chamada fon. Um fon com carga positiva é um 
cátion; um fon carregado negativamente é um ânion. 
Para ver como fons são formados, considere o átomo de 
sódio, que tem 11 prótons e 1 elétrons. Esse átomo perde. 
facilmente um elétron. O cátion resultante tem 11 prótons e 
10 elétrons, o que significa que ele tem carga líquida de 1+. 


npt ne 


Átomo de Na fon Nat 

A carga líquida de um fon é representada por um nú- 
mero sobrescrito. Os sinais de +, 2+ e 3+, por exemplo, 
representam a carga líquida resultante da pera de um, dois. 
e três elétrons, respectivamente. Os sinais sobrescritos =, 
2- e 3- representam cargas líquidas resultantes do ganho 
de um, dois e três elétrons, respectivamente. Por exemplo, 
o cloro, com 17 prótons e 17 elétrons, pode ganhar um elé- 
tron em reações químicas, produzindo o fon CI: 


Vo. age 


Em geral, os átomos de metal tendem a perder elé- 
trons para formar cátions, e átomos de não metal tendem 
a ganhar elétrons para formar ânions. Assim, compostos 
iônicos costumam ser metais ligados a não metais, como 
o NaCl. 

Além dos fons simples, como Na e CF, existem os 
íons poliatômicos, como NH.” (íon amônio) e SO,” (íon 
sulfato), os quais consistem em átomos ligados como em 
uma molécula, mas que carregam uma carga líquida po- 
sitiva ou negativa. Os fons polistômicos serão discutidos 
na Seção 28. 

É importante perceber que as propriedades químicas 
dos íons são muito diferentes das propriedades quími- 
cas dos átomos dos quais os fons derivam, A adição ou 
a remoção de um ou mais elétrons produz uma espécie 
carregada com comportamento bastante diferente do seu 
“átomo ou grupo de átomos associados. 


COMO PREVER CARGAS IÔNICAS 


Como pode ser visto na Tabela 2.3, os elementos do 
grupo 8A são chamados de gases nobres, representando 
elementos quimicamente não reativos e que formam pou- 
cos compostos. Muitos átomos ganham ou perdem elé- 
trons para acabar com o mesmo número de elétrons que o 
gás nobre mais próximo deles na tabela periódica. Pode- 
mos deduzir que os átomos tendem a adquirir as configu- 
rações eletrônicas dos gases nobres porque elas são muito 
estáveis, Elementos próximos podem obter essas mesmas. 
configurações estáveis perdendo ou ganhando elétrons. 
Por exemplo, a perda de um elétron de um átomo de sódio 
“Seixa-o com o mesmo número de elétrons que um átomo 
de neônio (10). Da mesma forma, quando o cloro ganha 
um elétron, ele fica com 18 elétrons, o mesmo número de 


Como escrever símbolos químicos para ions 
Dè o símbolo químico, incluindo sobrescritos para indicar o número de massa, para (a) o fon com 22 prótons, 26 nêutrons e 19 
elétrons; (b) o fon de enxofre, que tem 16 nêutrons e 18 elétrons. 


SOLUÇÃO 

(a) O número de prótons é o número atômico do elemento. 
A tabela periódica ou uma lista com os elementos indica 
que o elemento de número atômico 22 é o titânio (Tì). O 
número de massa (prótons + nêutrons) desse isótopo de 
titânio €22 + 26 = 48. Uma vez que o fon tem três pró- 
tons a mais que elétrons, ele tem uma carga líquida de 3+ 
e é designado 17%. 

(b) A tabela periódica mostra que o enxofre (S) tem número 
atômico 16. Assim, cada átomo ou fon de enxofre con- 
tém 16 prótons. Sabemos que o fon também tem 16 nêu- 
tons, significando que o número de massa é 16 + 16 = 
32. Como o fon tem 16 prótons e 18 elétrons, sua carga 
Mquida é 2- e o símbolo do fon é 257, 


Em geral, vamos nos concentrar nas cargas líquidas dos 
fons e ignorar seus números de massa, a menos que as 
circunstâncias imponham que especifiquemos um deter- 
minado isótopo. 

Para praticar: exercício 1 

Em qual dos seguintes elementos o número de prótons é menor 

que o número de elétrons? (a) T®*, (b) P™, (c) Mn, (d) Se”, 

tc. 

Para praticar: exercício 2 

Quantos prótons, nêutrons e elétrons tem o fon 527 


elétrons do argônio. Essa simples observação será útil de 
agora em diante para explicar a formação dos fons, No Ca- 
pítulo 8, veremos uma explicação mais detalhada, quando 
discutiremos as ligações químicas. 
A tabela periódica é muito útil para consultar car- 
gas iônicas, especialmente de elementos à esquerda e à 
direita da tabela. Como mostra a Figura 2.. 
gas desses fons se relacionam de maneira simples com 
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suas posições na tabela periódica: os elementos do grupo 
1A (metais alcalinos) formam fons 14, os elementos do 
grupo 2A (alcalino-terrosos) formam fons 24, os clemen- 
tos do grupo 7A (halogênios) formam fons 1-, e os ele- 
mentos do grupo 6A formam íons 2-, Como observado 
no Para praticar: exercício 1 do Exercício resolvido 2.8, 
muitos dos elementos de outros grupos não obedecem a 
essas regras simples. 


Como prever a carga iônica 
Faça uma previsão da carga esperada para o fon mais estável de bário e para o fon mais estável de oxigênio. 


SOLUÇÃO 

Vamos considerar que o bário e o oxigênio formem fons 
“com o mesmo número de elétrons que o átomo do gás no- 
bre mais próximo deles na tabela periódica. Consultando a 
tabela, vemos que o bário tem número atômico $6. Neste 
caso, o gás nobre mais próximo é o xenônio, de número atô- 
mico S4, O bário pode adquirir uma configuração eletrônica 
estável de $4 elétrons ao perder dois elétrons, formando o 
cátion Ba™, 

Já o oxigênio tem número atômico 8. O gás nobre mais próxi- 
mo é o ncônio, de número atômico 10. O oxigênio pode adqui- 
rir essa configuração eletrônica estável ganhando dois eléroes. 
e, assim, formar o nion 07. 


Para praticar: exercicio 1 

Embora seja dti saber que muitos fons possuem a configuração 
eletrônica de um gás nobre, muitos elementos, especialmente 
os metais, formam fons que não têm a configuração eletrônica 
de um gás nobre. Use a tabela periódica da Figura 2.14 para 
determinar quais dos seguintes fons têm configuração eletrônica 
“de um gás nobre e quais não têm essa mesma configuração Para 
aqueles que apresentam, indique a configuração de gás nobre 
correspondente: (a) Ti”, (b) Mn?”, (6) Pb?” (d) Te, (e) Zn?” 


Para praticar: exercício 2 


Faça uma previsão da carga esperada para o fon mais estável 
de (a) alumínio e (b) Nor. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Os lons mais comuns para a prata, o zinco e o escândio são Ag”, Zn?* e Sc, Você colocaria esses ions em quais posições da tabela 
à seguir? Qual desses ions tem o mesmo número de elétrons de um gás nobre? 


TH 


v=Rsoz omo>a|$ 


Figura 2.18 Cargas previstas de alguns ions comuns. Observe que a beha vermelha 
que Gie metais de não metais tanbém separa citions de Sion. O hidrogèrio forma tanto 


ions 1 quanta ions 1- 


COMPOSTOS IÔNICOS 


Uma grande parte da atividade química envolve a 
transferência de elétrons de uma substância para outra. 
A Figura 2.19 mostra que, quando o sódio clemen- 
tar reage com o cloro elementar, um elétron passa de 
um átomo de sódio para um átomo de cloro, formando. 


o fon Na* e o fon CIT. Uma vez que objetos de car- 
gas opostas se atraem, os fons Na” e CI” se ligam para 
formar o composto cloreto de sódio (NaCI), mais co- 
nhecido como sal de cozinha, que é um exemplo de 
composto iônico, ou seja, um composto formado por 
cátions e ânions. 
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Átomo de CI pars 


Formação de um composto inico. A tansfrência de um elton de ur tomo de Na para um tomo de CI leva à formação de um ion 


Figura 
Na” e um ion CF. Esses fons sã dispostos em rede no doneto des sli, NaCL 


Podemos dizer se um composto é iônico (formado por 
fons) ou molecular (formado por moléculas) com base em 
sua composição. Em geral, os cátions são fons de metais 
eos ânions são fons de não metais. Consequentemente, 


os compostos iônicos, como o NaCl, costumam ser com- 
binações de metais e não metais. Em contrapartida, os 
compostos moleculares são geralmente formados apenas 
por não metais, como em H30. 


Como identificar compostos iônicos e moleculares 
Qual destes compostos você espera que sejam iônicos: N20, NasO, CaCts, SF4? 


SOLUÇÃO 

Consideramos o NaO e o CaCl; compostos iônicos porque 
são compostos por um metal combinado com um não metal. 
Consideramos o N20 eo SF, compostos moleculares, pois são 
“compostos apenas por não metais. 


Para praticar: exercício 1 


Quais destes compostos são moleculares: Chry, FeS, POr 
PoE? 


Para praticar: exercício 2 

Explique por que as seguintes afirmações estão sempre corretas: 

(a) Todo composto de Rb com um não metal é iônico. 

©) Todo composto de nitrogênio com um halogênio é molecular, 

(6) O composto MgKr; não existe. 

(4) O Na e o K são muitos semelhantes nos compostos que 
formam com não metais. 

(6) Em um composto iônico, o cálcio (Ca) estará na forma de 
tum fon de casga dopis, Ge. 


Os fons em compostos iônicos estão dispostos em 
estruturas tridimensionais, como no caso do NaCI, mos- 
trado na Figura 2.19. Uma vez que não há nenhuma “mo- 
Iécula” isolada de NaCl, podemos escrever apenas a fór- 
mula empírica dessa substância. Isso se aplica à maioria 
dos compostos iônicos. 

Podemos escrever a fórmula empírica de um compos- 
to iônico se soubermos as cargas dos fons. Uma vez que 
os compostos químicos são eletricamente neutros, os íons. 
de um composto iônico sempre ocorrem em uma propor- 
ção tal que a carga total positiva é igual à carga total ne- 
ativa. Assim, há um Na* para um CT no NaCl, um Ba?* 
para dois CI no BaCly, e assim por diante. 

Considerando esses e outros exemplos, você pode ver 
que, se as cargas do cátion e do ânion são iguais, o nú- 
mero subscrito em cada fon é 1. Se as cargas diferirem, 


a carga de um fon (sem sinal) será o número subscrito 
“do outro fon. Por exemplo, o to iônico formado a 
partir de Mg (que forma fons Mg**) e N (que forma fons 
NH EMeNy: 


Com base na fórmula de uma substância, você pode determinar 
se ela é iônica ou molecular na natureza? Por quê? 
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A QuÍMIC 


Os elementos essenciais para a vida estão destacados em cores 
na Figura 2.20. Mais de 97% da massa da maioria dos orga- 
nismos é constituída de apenas seis desses elementos — oxigê- 
nio, carbono, hidrogênio, nitrogênio, fósforo e enxofre. A água 
é o composto mais comum nos organismos vivos, responsável 
por, pelo menos, 70% da massa da maioria das células. Já nos 
componentes sólidos das células, o carbono é o elemento mais 
predominante em massa. Os átomos de carbono são encontra- 
dos em uma grande variedade de moléculas orgânicas, ligadas a 
outros átomos de carbono ou a átomos de elementos diferentes. 
Todas as proteínas, por exemplo, contêm o seguinte grupo car- 
búnico que se repete nas moléculas. 


ELEMENTOS QUÍMICOS NECESSÁRIOS PARA ORGANISMOS VIVOS 


o Réumétomo de H ou uma combinação de sto- 
| mos, como CH. 
—N—C— Além disso, 23 outros elementos são encontra- 
N iaa vlin vaidai SO Oie la 
mecessáios em todos os organismos: Ca?*, CI, 
Mg?*, K* € Na”. Os fons cálcio, por exemplo, 
são necessários para a formação dos ossos c a transmissão de si- 
nais no sistema nervoso. Muitos outros elementos são necessários 
cm quantidades bem pequenas e são chamados de oligoelemen- 
tos. Por exemplo, traços de cobre são necessários na dicta dos 
seres humanos para auxiliar na síntese de hemoglobina. 
Exercício relacionado: 2.102 


EB Os seis cementos 


Figura 2.20 Elementos essenciais à vida. 


C Omno cinco elementos [E Elementos necessários 
essenciais mais abundantes ~ essenciais mais abundantes. apenas em quantidades traço” 


Como utilizar carga iônica para escrever fórmulas empíricas de compostos iônicos 
Escreva a fórmula empírica do composto formado pelos fons (a) AI" e CI, (b) AP* 07, e (c) Mg?” e NOY”, 


SOLUÇÃO 

(a) Três fons CI” são necessários para anular a carga de um 

fon AP”, assim a fórmula empírica é AIC. 

Dois fons AI são necessários para equilibrar a carga de 

trt fons 0%. Uma razão 23 é necessária para que a carga. 

positiva total de 6+ seja anulada pela carga negativa total 
de 6. A fórmula empírica é AkO. 

(9) Dois fons NOs são necessários para equilibrar a carga de 
um Mg?*, produzindo o Mg(NO))a. Observe que a fór- 
mula para o fon poliatômico, NOy , deve ser colocada en- 
tre parênteses, de modo que fique claro que o 2 subscrito 
aplica-se a todos os átomos do fon. 


w 


Para praticar: exercício | 

Para os seguintes compostos iônicos formados com S7”, qual 
é a fórmula empírica para o fon positivo envolvido? (a) MnS, 
(b) FesSs (c) MoS, (d) KS. (e) Ag:S. 

Para praticar: exercicio 2 

Escreva a fórmula empírica para o composto formado por 
(a) Nate PO, (b) Za™* e SOF, (0) Fe” e CO. 


2.8 | NOMEAÇÃO POR 
NOMENCLATURA 
Os nomes e as fórmulas químicas de compostos são 


o vocabulário essencial da Química. O sistema utilizado 
para nomear substâncias é chamado de nomenclatura 


química. O termo nomenclatura deriva das palavras lati- 
nas nomen (nome) e calare (chamar). 

Há mais de 50 milhões de substâncias químicas 
conhecidas. Nomear cada uma delas seria uma tarefa 
extremamente complicada se cada uma tivesse um nome 
independente de todas as outras, Muitas substâncias. 


2 N do R.T: Quantidades trago são qutiddes extremamente pequenas detectadas em certo ambiente o amostra, da ordem de microgramas por tro 
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importantes conhecidas há tempos, como a água (H20) 
ea amônia (NH), têm nomes tradicionais (chamados de 
nomes comuns), Para a maioria das substâncias, no entanto, 
contamos com um conjunto de regras que determinam um 
nome informativo e exclusivo para cada uma delas e que 
expressam, por sua vez, a composição da substância. 

As regras para a nomenclatura química são baseadas 
na divisão das substâncias em categorias. A principal di- 
visão é entre compostos orgânicos e inorgânicos. Com- 
postos orgânicos geralmente contêm carbono e hidrogê- 
nio em combinação com oxigênio, nitrogênio ou outros. 
elementos. Todos os outros são compostos inorgânicos. 
Químicos do passado associavam compostos orgânicos a 
plantas e animais, e compostos inorgânicos à matéria não 
viva do mundo. Embora essa distinção não seja mais per- 
tinente, a divisão dos compostos em orgânicos e inorgâni- 
cos continua sendo útil. Nesta seção, vamos aprender as. 
regras básicas para nomear três categorias de compostos. 
inorgânicos: compostos iônicos, compostos moleculares 
e ácidos. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Quais propriedades das duas substâncias, apresentadas na Fi- 
gura 2.21, que diferem: fisicas ou quimicas? 


Figura 2.21 lons diferentes do mesmo ele- 
mento têm propriedades diferentes. Antas 
as substâncias mostradas são compostos de ferro. A 
substância à esquerda é o Fed que contém ions 
Fe efe, A substância à Greta é o Fez03, que con- 
tém lons fer 


NOMES E FÓRMULAS DE COMPOSTOS 
IÒNICOS 

Como já vimos na Seção 2.7, compostos iônicos ge- 
ralmente consistem em fons de um metal combinados 
com fons de um não metal. Os metais formam os cátions 
cos não metais, os ânions. 
1. Cátions 

a. Cátions formados a partir de átomos de metal 

têm o mesmo nome que o metal: 


fonsódo Zn? lonzo AM ion aluminio 


b. Se um metal formar cátions com diferentes cargas, 
a carga positiva será indicada por um algarismo 
romano entre parênteses após o nome do metal: 


Fe on fenol) 
Fer ion fenoti) 


Cr 
[Ca 


ton cobre) 
fon cobre) 


Os fons do mesmo elemento que têm cargas diferentes. 
apresentam propriedades e cores diferentes (Figura 
2.21). 

A maioria dos metais que formam cátions com car- 
gas diferentes são metais de transição, elementos locali- 
zados no meio da tabela periódica, do grupo 3B ao grupo 
2B (tal como indicado na tabela periódica na contracapa 
inicial deste livro). Os metais que formam apenas um 
cátion (somente uma carga possível) são os dos grupos. 
1A € 2A, assim como o AI” (grupo 3A), e dois fons de 
metais de transição: Ag" (grupo 1B) e Zn?* (grupo 2B). 
As cargas não são expressas quando nomeamos esses. 
fons. No entanto, se você não tiver certeza de que um 
metal forma mais de um cátion, use um numeral romano 
para indicar a carga. 

Um método mais antigo, porém ainda amplamente 
utilizado para distinguir fons de um metal com cargas 
diferentes, emprega as terminações -oso e -ico junto à 
raiz do nome latino do elemento: 


o 
pele 


fon ferroso 
on férrico 


a 
qui 


fon cuproso 
fon cùprico 


Embora esses nomes mais antigos sejam raramente 
utilizados neste livro, você pode encontrá-los em outras 
publicações. 
e. Cátions formados a partir de átomos de não me- 
tais têm nomes que terminam em cio: 


NH” ion amônio H0 Tonhitênio 

Esses dois fons são os únicos desse tipo que vamos 
encontrar com frequência neste livro. 

Os nomes e as fórmulas de alguns cátions comuns 
são mostrados na Tabela 2.4 e na contracapa final do 
livro. Os do lado esquerdo da Tabela 2.4 são os fons 
monoatômicos, que não têm mais do que uma carga 
possível. Os do lado direito são cátions poliatômicos ou 
cátions com mais de uma carga possível. O fon Hg)? 
€ incomum porque, mesmo sendo um fon de metal, 
não é monatômico. Ele é chamado de fon mercúrio(I), 
porque pode ser considerado dois fons Hg* ligados. Os 
cátions que você encontrará com mais frequência neste 
livro aparecem em negrito, sendo os mais importantes. 
para você aprender primeiro. 
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Carga Fórmula, Nome Fórmula, Nome 
w w on hidrogênio NH ion amônio 
w bonito ar om cobret) ou cuproso 
nat lon sódio 
K fon potássio 
[e fonctso 
ag lon prata 
» Mg lon magnésio Co ton cobalto(i) 
ar lon cálcio q fon cobre(il) ou cúprico 
se fonestrêncio Li fon ferro(H) ou ferroso 
Bar fonbário. Maèt ionmanganêsdi) 
ue fonzinco Hg?’ ion merciriot) ou mercuroso 
car fon cádmio Hg fon mercúriofi) ou mercúrico 
[o ion niquel(ii) 
Pa fon chumbo(il) 
Sme don estanho(i) 
» ar lon aluminio (ad ion cromo) 
F fon ferro(u) ou férrico 


“o ndo ne a em e Es pi 


Reflita 


(a) Por que para nomear o CrO usamos um número romano, 
óxido de cromo(1), e para nomear o CaO, óxido de cálcio, 
não usamos um número romano? 

(b) O que a terminação sa, do amônio, informa sobre a com- 
posição do ion? 


2. Ânions 
a. Os nomes dos ânions monoatômicos são forma- 
dos ao substituir o final do nome do elemento 
pelo sufixo -eto ou ido: 


W lonhidrio O” jonóido Nº ion mieto 


Alguns ânions poliatômicos também têm nomes que 
terminam com -eto ou -ido: 


OH- fonhidrónido CN joncaneto Of” lonperónco 


b. Ânions poliatômicos que contêm oxigênio têm 
nomes terminados em ato ou ito e são chamados 


de oxdânions. O sufixo -ato é utilizado para o oxi- 
Anion mais comum ou mais representativo de um 
elemento, e o sufixo ~ito é utilizado para os oxiá- 
nions que têm a mesma carga mas um átomo de O 


amenos: 
NOF ionntnto SO fonsulito 
NO7 fonntrto $0; ion sulfito 


Os prefixos são usados quando a série de oxiânions de 
um elemento se estende a quatro membros, como ocorre com 
os halogênios. O prefixo per- indica um átomo a mais de O 
que o oxiânion terminado em ~ato; já o sufixo hipo- indica 
um átomo de O a menos que o oxiânion terminado em ito: 


E 
cor 


fon perdorato (um tomo de O a mais que o corto) 
ion dorato 

CIO; ion dorio (um átomo de O a menos que o corato) 

C07 _ fon hipoclorito (um tomo de O a menos que o corto) 


Essas regras estão resumidas na Figura 2.22. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Nomeie o ânion obtido a partir da remoção de um átomo de oxigênio do ion perbromato, BIOs. 


Ånion 
simples Telorto, CI) 
Ammo +0 Armo -0 Aumo -0 
» pe mo xo jo hipo —jto 
Oniânions (perciorao,CIO;) *—— (cloro, CIO; ) (lorito, CiO) T (hipoclorito, CIO”) 
Oxitnion comum 
ou representativo 
Tuga 222 Procedimento para nomear ndo A pe pae o rome ĉo men com “apta o us pu en idos 
epsçesem 
período, têm apenas três átomos de O cada, enquanto os 
Reflita Faro 


Quais informações são transmitidas pelas terminações -eto, ato 
e-ito no nome de um ánion? 


do número de átomos de oxigênio em vários oxiânions. 
Observe que o C e o N, ambos elementos do segundo 


elementos do terceiro período, P, S e CI, têm quatro áto- 
mos de O cada. Começando pelo canto inferior direito da 
Figura 2.23, observe que a carga iônica aumenta da direita 
para a esquerda, indo de 1-, no caso do CIO, para 3-, 
no caso do POg"”. No segundo período, as cargas tam- 
bém aumentam da direita para a esquerda, indo de 1-, no 
caso do NOJ”, para 2-, no caso do COy?”. Observe tam- 
bém que, embora o nome de cada ânion apresentado na 


Fio de vës tomor 
de O no segundo periodo: 
EN SA EN IA x 
cor NO; aumentam da 
Segundo perodo| fog a ed 
Por sor Cio; mo aa 
Tens o [e | testo | inseto 
emo de quatro domo 
de O no terceiro periodo. 


Figura 2.23 Osiânions comuns A composição e as cargas dos onde com estão relacionadas à localização deies na tabela periódica. 


) EXERCÍC! 


Como determinar a fórmula de um oxiânion a partir do seu nome 
Com base na fórmula do fon sulfato, determine a fórmula do (a) fon selenato e (b) fon selenito. Vale lembrar que o enxofre e o 


selênio estão ambos no grupo 6A e formam oxiânions análogos. 


SOLUÇÃO 

(a), A fórmula do fon sulfato é SO. O fon selenato é ansio- 
goaele e, portanto, sua fórmula é Se. 

(©) A terminação -ito indica um oxiânion com a mesma car- 
a. mas um átomo de O a menos que o oxiânion corres- 
pondente, cujo nome termina em -ato. Assim, a fórmula 
para o fon selenito é Se? 


IOF, clorato, (b) 104”, periodato, (e) SO?” sulfito (d) 105. 
jodato, (e) SeO4”, selenato. 

Para praticar: exercício 2 

A fórmula do fon bromat é análoga à fórmula do fon corato. 
Sendo assim, escreva a fórmula dos fons hipobromito e bromito. 


Figura 2.23 termine com -ato, o nome do fon CIOs” tam- 
bém tem um prefixo per. 


Reflita 


Preveja as fórmulas para o ion borato e ion silicato, consideran- 
do que elas contêm um único átomo de B e S respectivamente, 
e siga as tendências apresentadas na Figura 2.23. 


e. Ânions derivados da adição de H* a um axiânion 
são nomeados ao colocar como prefixo as palavras 
hidrogeno- ou di-hidrogeno, conforme o caso: 


CO,™ ion carbonato 


- kn 
HCO  hidrogenocarbonato 


[a 
HO fon diiiogenciotto 


Ton fosato 


Observe que a cada H* adicionado, é reduzida a carga 
negativa do nion de origem. Um método mais antigo 
usado para nomear alguns desses fons emprega o prefixo bi. 
Assim, o fon HCOy é comumente chamado de fon bicar- 
bonato, e o HSO” é, por vezes, chamado de fon bissulfato. 

Os nomes e as fórmulas dos ânions comuns estão lis- 
tados na Tabela 2.5 e na contracapa final do livro. Os 
ânions cujos nomes terminam em -eto estão listados na 
Tabela 2.5, à esquerda, e aqueles cujos nomes terminam 
em -ato estão na mesma tabela, listados à direita. Perceba 


Tabela 2.5 Anions comuns* 
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que os fons mais comuns estão em negrito, destacando 
aqueles que você deve aprender os nomes e as fórmulas 
primeiro, As fórmulas dos fons cujos nomes terminam 
com -ito podem ser derivadas daquelas que terminam com 
-ato por remoção de um átomo de O. Observe a localiza- 
ção dos fons monoatômicos na tabela periódica. Os do 
erupo 7A sempre têm carga 1- (F", CT, Br eT) eos do 
grupo 6A têm carga 2- (0% e S°. 


3. Compostos iônicos 
Os nomes dos iônicos são formados pelo 
nome do ânion, seguido pelo nome do cátion: 


Cah — Coretodecáico 
ANO Nivato de aluminio 
CUCO), + perciorato de cobre) (ou perclorato cúprico) 


Nas fórmulas químicas de nitrato de alumínio e per- 
elorato de cobre(II), parênteses seguidos do número subs- 
crito adequado são utilizados porque os compostos con- 
têm dois ou mais fons poliatômicos. 


Reflita 


O bicarbonato de cálcio também é chamado de hidrogenocarbo- 
mato de cálcio. (a) Escreva a fórmula desse composto e (b) dé as 
fórmulas do bissulfato de potássio e do di-hidrogenofosfato de litio. 


Carga Fórmula Nome Fórmula Nome 
1 r enero ita fon acetato 
F fon fluoreto cor fon dorato 
a on coreto ao fon perclorato 
Ca fon brometo noy lon nitrato 
Ñ lon iodeto Mor fon permanganato 
ar foncaneto 
om on hidróxido 
2 o> ion óxido co ton carbonato 
o fon peróxido cor fon cromato 
E fon sulfeto mor fon dicromato 
so fon sulfato 
3 i onniveo Pod fon fosfato 
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'XERCÍCIO RE 


Como determinar os nomes dos compostos iônicos a partir de suas fórmulas 
Nomeie os compostos iðnicos (a), KSO. (b) Ba(OH)a (e) FeCls- 


SOLUÇÃO 

“Ao nomear compostos iôicos, é importante reconhecer os 

fons poliatômicos e determinar a carga dos cátions que podem 

ter carga variável, 

(a) O cátion Kº, fon potássio, e o ânion SO,%, fon sulfato, 
formam o nome sulfato de potássio. (Se você pensou que 
o composto continha fons S™ e O”, não conseguiu reco- 
nhecer o fon sulfato poliaômico.) 

(9) O ction é Ba, fon bário; e o ânion é OHT, fon hidróni- 
do: hidróxido de bário. 

(6) Vocë deve determinar a carga de Fe nesse composto porque 
um átomo de ferro pode formar mais de um cátion. Uma 
vez que o composto contém wès fons cloreto, CI. o cátion 


deve ser Fe?*, o fon ferro(IIM), ou férrico. Assim, o compos- 
to é chamado de cloreto de ferro) ou cloreto férrico. 


Para praticar: exercício 1 
Qual dos seguintes compostos iônicos foi nomeado incorreta- 
mente? (a) Za(NOs) nitrato de zinco, (b) TeCla, cloreto de 
telório(IV), (e) Fez0,, Óxido diferro (d) BaO, óxido de bário, 
(6) Mas(POsd fosfato de mangamês(l) 

Para praticar: exercício 2 

Nomeic os compostos ignicos (a) NHyBr, (b) CO. (6) 
CoNo) 


NOMES E FÓRMULAS DOS ÁCIDOS 


Os ácidos são uma classe importante de compostos. 
que contêm hidrogênio e são nomeados de uma maneira 
especial. Neste livro, vamos nos contentar com a defini- 
ção de que um ácido é uma substância cujas moléculas 
produzem fons hidrogênio (H°) quando dissolvida em 
“água. Quando nos depararmos com a fórmula química de 
um ácido nessa fase do curso, veremos o H como o pri- 
meiro elemento, assim como em HCI e H2504. 

Um ácido é formado por um ânion, que se 
quantidade de fons H* suficiente para neutraliza, ou anu- 
lar, a carga do ânion. Assim, o fon SO, requer dois fons 
H”, formando H)SO,. O nome de um ácido está relacio- 
nado ao nome do seu ânion, conforme a Figura 2.24. 
1. Ácidos derivados de ânions cujos nomes tem termi- 


nação -cto são nomeados substituindo o final -cto 
por idrico e utilizando a palavra ácido no início: 


2. Os ácidos derivados de ânions com terminação -no 
ou -ito são nomeados substituindo a terminação «ato 
por ico, e -ito por -oso. Em seguida, a palavra ácido 
é adicionada no início. Os prefixos do nome do ânion 


são mantidos no nome do ácido: 
Anion Acido correspondente 
CO (perdera) HCIO, (ácido perdlórico) 
O05 (dorato) HCIO; (cido dórico) 
CO; orto) HCIO, (cido cloroso) 
CIO fipodorta) HCIO (ácida hipocoroso) 
Reflita 


Nomeie o ácido obtido pela adição de H* ao fon iodato, 1037. 


Anion Acido correspondente 
CF (oreto) HCI (cido doridrico) 
SP (sulfeto) Has (ácido sulco) 


Figura 2.24 Como os nomes de ânions e ácidos se relacio- 
am. Os preficos do nome do Anion per e po são mantidos quando 
formamos o nome do cio. 


Anion Ácido 
adicionase ácido fdrico 
Taci) Ton? (cido cloridrico, HCI) 
Gomo Ee (cido ciórico, CIO) 
(perclorato, CIO;) fons H* (ácido perclórico, HCIO4) 
io afonso ácido. oo 
iao) o (ácido cioroso, HC1O;) 
(hipoclorito, CIO) fons H' (ácido | loroso, HCIO) 


RESOLVIDO 
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Como relacionar nomes e fórmulas de ácidos 


Nomeie os ácidos (a) HCN, (b) HNO;, (e) HsSOs, (d) HsSO; 


SOLUÇÃO 

48) O ânion do qual esse ácido deriva é o CN”, fon ciancio. 
Uma vez que o nome desse fon termina com -eo, o nome 
do ido terá a terminação -fárico, ficando: ácido ciani- 
rico, Somente as soluções aquosas de HCN são chamadas 
de ácido cianídrico. O composto puro, que é um gás sob 
condições normais, é chamado de cianeto de hidrogênio. 
Tanto o ácido cianídrico quanto o cianeto de hidrogênio 
são extremamente tóxicos. 

(b) Uma vezque o NO” é o oa nitrato, o HNO; é chamado de 
ácido nitrico (a terminação -ato do ânion é substituída por 
«ico so nomearmos o ácido) 

(6 Comoo SO,” éo fon sulfato, o H:SO, é chamado de ácido. 
sulfúrico, 


(4) Uma vez que o SO;* é o fon sulfito, o HsSOs é o ácido 
sulfuroso (a terminação -ito do ânion € substituída pela 
terminação -as0). 

Para praticar: exercício | 

Quais dos seguintes ácidos foram nomeados incorretamente? 

Corrija esses nomes. (a) ácido cianírico, HCN; (b) ácido ni- 

troso, HNO (e) ácido pertrômico, HBO; (d) ácido iódico, 

HI; (€) seido selênico, HScO, 


Para praticar: exercicio 2 
Dë as fórmulas químicas do (a) ácido bromídrico, (b) ácido 
carbônico. 


NOMES E FÓRMULAS DE COMPOSTOS 

MOLECULARES BINÁRIOS 
Os procedimentos utilizados para nomear compostos 

moleculares binários (dois elementos) são semelhantes 

aos utilizados para nomear os compostos iônicos: 

1. Ao escrever a fórmula química, o nome do elemento 
mais à esquerda na tabela periódica (próximo aos 
metais) é sempre colocado em primeiro lugar. Uma 
exceção à regra ocorre quando o composto contém oxi- 
gênio ligado ao cloro, bromo ou iodo (qualquer halogê- 
nio exceto o flúor), nesse caso o oxigênio é escrito em 
segundo lugar. 

2. Seambos os elementos pertencerem ao mesmo grupo 
da tabela periódica, o que estiver mais abaixo no 
grupo aparece em primeiro lugar na fórmula quimica. 

3. O nome do composto molecular binário é dado pelo 

nome do segundo elemento da fórmula química com 

a terminação -eto” seguido da preposição de e do 

nome do primeiro elemento na fórmula química. 

Os prefixos gregos (Tabela 2.6) indicam o número 

de átomos de cada elemento na fórmula. No entanto, 

há uma exceção: o prefixo mono- nunca é usado com 

o primeiro elemento, Quando o prefixo termina em a 

ou, eo nome do segundo elemento começa com uma 

vogal (como óxido, por exemplo), o a ou o do prefixo 

é normalmente excluído. 


Os seguintes exemplos ilustram essas regras: 


Cho monbidode Nf — tilluoreto de 
áidoro nitrogênio 

MO, tenbridode  PiSro decassulieto 
dintrogênio de tetrafêstoro 


Tabela 2.6 Prefixos utilizados para nomear compostos binários: 
formados por não metais. 


Prefixo Significado Prefixo Significado 
Mono- 1 Hea- 6 
o 2 Hepta- 7 
T 3 Ota- 8 
Tera 4 Nona- 9 
Penta. s Deca “w 


A regra 4 é necessária porque não podemos prever 
fórmulas para a maioria das substâncias moleculares da 
maneira que fazemos com os compostos iônicos. No en- 
tanto, compostos moleculares que contêm hidrogênio e 
outro elemento são considerados exceções importantes. 
Esses compostos podem ser tratados como se fossem subs- 
tâncias neutras que contêm fons H e ânions. Assim, é 
possível prever que a substância chamada cloreto de hi- 
drogênio tem a fórmula HCI, com um H* para balance- 
ar a carga de um CT”. (O nome cloreto de hidrogênio é 
usado apenas para o composto puro; soluções aquosas de. 
HCI são chamadas de ácido clorídrico. A distinção entre 
eles, que é importante, será explicada na Seção 4.1) Do 
mesmo modo, a fórmula para o sulfeto de hidrogênio é 
HS, porque dois fons H” são necessários para balancear 
acargano ST. 


Reflita 
O SOCIz é um composto binário? 


*N. do RiT: exceto quando esse elemento for o oxigênio, neste caso, utiliza-se a terminação ido. 


70 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


EXERCÍC! 


Como relacionar nomes e fórmulas de compostos moleculares binários 


Nomeie os compostos (a) SO, (b) Cla. (e) C1203. 


SOLUÇÃO 


Os compostos são formados somente poe não metais, por isso são moleculares, e não iônicos. Usando os prefixos da Tabela 2.6, 
temos (a) dióxido de enxofre, (b) pentacloreto de fósforo, e) riáxido de diloro. 


Para praticar: exercício 1 


Para praticar: exercício 2 


Nomeie cada um dos seguintes compostos binários de carbo- 
no: (a) CSa, (b) CO, (€) C30% (d) CB e) CF. 


DE as fórmulas químicas para (a) tetrabometo de silicio, (b) 
dicloreto de di-enxofre, (e) hexaóxido diosforoso. 


2.9 | ALGUNS COMPOSTOS 
ORGÂNICOS SIMPLES 


O estudo dos compostos de carbono é chamado de 
Química orgânica e, como dito anteriormente, compos- 
tos que contêm carbono e hidrogênio, muitas vezes combi- 
nados com oxigênio, nitrogênio ou outros elementos, são 
chamados de compostos orgânicos. Os compostos orgåni- 
cos são uma parte muito importante da química e a quan- 
tidade deles supera a de todos os outros tipos de substân- 
cias químicas com larga vantagem. Vamos estudá-los mais. 
detalhadamente no Capítulo 24, mas você vai encontrar 
muitos exemplos deles ao longo do livro. A seguir, apre- 
sentaremos uma breve introdução de alguns compostos or- 
gânicos mais simples e a forma como eles são nomeados. 


ALCANOS 

Os compostos que contêm apenas carbono e hidrogê- 
nio são chamados de hidrocarbonetos. Nos hidrocarbo- 
netos mais simples, que são os alcanos, cada carbono está 
ligado a quatro outros átomos. Os três alcanos menores são 
o metano (CH), o etano (CHg) € o propano (CsHy). As. 
fórmulas estruturais desses três alcanos são as seguintes: 


Embora os hidrocarbonetos sejam compostos mole- 
culares binários, eles não são nomeados como os compos- 
tos inorgânicos binários discutidos na Seção 2.8. Em vez 
disso, cada alcano recebe um nome terminado em -ano. 


Por exemplo, o alcano com quatro carbonos é chamado 
de butano. Para alcanos com cinco ou mais carbonos, os. 
nomes derivam de prefixos como os que aparecem na 
Tabela 2.6. Já um alcano com oito átomos de carbono é 
chamado de octano (CyHyy) em que o prefixo octa- (oito) 
é combinado com a terminação -ano dos alcunos. 


ALGUNS DERIVADOS DE ALCANOS 


Outras classes de compostos orgânicos são obtidas 
quando um ou mais átomos de hidrogênio em um alcano 
são substituídos por grupos funcionais, ou seja, grupos 
específicos de átomos. Um álcool, por exemplo, é obtido 
a partir da substituição de um átomo de H de um alcano 
Por um grupo -OH. O nome do álcool deriva do nome do 
alcano e recebe a terminação -ol: 


H—C—C—C—oH 


H HH 
1-Propanol 


Álcoois têm propriedades muito distintas em compa- 
ração aos alcanos, dos quais eles se originam. Por exem- 
plo, o metano, o etano e o propano são todos gases incolo- 
res sob condições normais, enquanto o metanol, o etanol e 
o propanol são líquidos incolores. Discutiremos as razões 
para essas diferenças no Capítulo 11. 

O prefixo “1” no nome do I-propanol indica que a 
substituição do H pelo OH ocorreu em um dos átomos 
de carbono “extemos”, em vez de acontecer no átomo de 
carbono do “meio”, Um composto diferente, chamado de 
2-propanol, ou álcool isopropílico, é obtido quando o gru- 
po funcional OH está ligado ao átomo de carbono central 
(Figura 2.25). 


Figura 2.25 As duas formas (isômeros) de propanol 


Os compostos que possuem fórmula molecular igual, 
porém diferentes configurações de átomos, são chamados. 
isômeros, Há muitos tipos diferentes de isômeros, como. 
veremos mais adiante neste livro. O que temos aqui, com 
I-propanol e 2-propanol, são os isômeros estruturais, 
compostos que têm a mesma fórmula molecular, mas di- 
ferentes fórmulas estruturais. 

Como vimos anteriormente, muitos grupos funcio- 
nais diferentes podem substituir um ou mais dos átomos 
de hidrogênio em um alcano; por exemplo, um ou mais 
átomos de halogênio ou um grupo especial de átomos de 
carbono e oxigênio, tal como o grupo do ácido carboxí- 
lico, “COOH. A seguir, veja alguns exemplos de grupos. 
funcionais que você vai encontrar em capítulos posterio- 
res (o grupo funcional está destacado em azul): 
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Reflita 


lustre as fórmulas estruturais dos dois isômeros de butano, 
Co 


Grande parte da riqueza da Química orgánica é possf- 
vel porque os compostos orgânicos podem formar longas. 
cadeias de ligações carbono-carbono, À série de alca- 
nos que começa com o metano, o etano € o propano, e a 
série de álcoois que começa com o metanol, o etanol e 
o propanol, em princípio, podem ambas ser estendidas. 
tanto quanto desejarmos. As propriedades dos alcanos e 
dos álcoois mudam à medida que as cadeias ficam mais 
longas. Octanos, que são alcanos com oito átomos de car- 
bono, são líquidos sob condições normais. Se a série de 
alcanos é estendida a dezenas de milhares de átomos de 
carbono, obtemos o polietileno, uma substância sólida, 
utilizada para produzir milhares de produtos de plástico, 
como sacolas, recipientes para alimentos e equipamentos. 
de laboratório. 


Como escrever fórmulas estruturais e moleculares para hidrocarbonetos 


Assumindo que os átomos de carbono no pentano estão em uma 
molecular desse alcano. 


cadeia linear, escreva (a) a fórmula estrutural e (b) a fórmula 


SOLUÇÃO 


(a) Os aleanos contêm apenas carbono e hidrogênio, e cada carbono está ligado a quatro outros átomos. O nome pentano- 
tem o prefixo penta (cinco), como vimos na Tabela 2.6, e sabemos que os átomos de carbono estão em uma cadeia. 
linear, Se, então, adicionarmos átomos de hidrogênio suficientes para fazer quatro ligações em cada carbono, obtere- 
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Essa forma de pentano é frequentemente chamada de 
mepentano, em que o n- significa “normal”, uma vez que 
todos os cinco átomos de carbono estão em uma linha na 
fórmula estrutural, 

(b) Depois de escrita a fórmula estrutural, determinamos a 
fórmula molecular pela contagem dos átomos presentes. 
Assim, o n-pentano possui a fórmula molecular Cala. 


Para praticar: exercício 1 
(a) Qual € a fórmula molecular do hexano, o alcano com seis 


carbonos? (b) Quais são o nome e a fórmula molecular do ál- 
cool derivado do hexano? 


Para praticar: exercício 2 
Os dois seguintes compostos tèm “butano” no nome, Eles são 
isômeros? 


COMO FAZER UMA PROVA 


Neste estágio do seu estudo da Química, é provável que você 

tenha que fazer sua primeira prova. A melhor maneira de se pre- 

parar é estudar, dedicar-se nas lições de casa, e pedir ajuda do 

Professor para esclarecer pontos que estejam pouco claros para. 

você, (Veja as dicas para aprender e estudar Química apresenta- 

das no prefácio). À seguir, veja algumas orientações gerais para 

a realização de provas, 

Dependendo da natureza do seu curso, a prova pode ter pergun- 

tas de diferentes tipos. 

1. Questões de múltipla escolha Muitos dos exercícios. 
para praticar deste livro são apresentados nesse formato, 
permitindo que você pratique a resolução desse tipo de 
questão. Quando nos deparamos com uma questão dessas, 
devemos ter em mente que cla foi escrita de maneira que. 
à primeira vista, todas as respostas pareçam estar corre- 
tas. Desse modo, você não deve concluir que, pelo fato de 
umas das opções parecer estar correta, cla seja de fato a 
melhor alternativa. 

Se uma pergunta de múltipla escolha envolve cálculo, faça 
o cálculo, confira o que você fez e só então compare sua 
resposta com as opções. Tenha em mente, porém, que é 
provável que seu professor tenha previsto os erros mais 
“comuns na resolução de determinado problema e tenha co- 
locado as respostas incorretas resultantes desses erros entre 
as opções. Sempre verifique mais de uma vez se pensou e 
estruturou sua resolução da maneira correta e use a análise 
dimensional para chegar à resposta numérica correta e às. 
unidades adequadas. 

Em questões de múltipla escolha que não envolvem cádcu- 
los, se você não tem certeza a respeito de qual é a opção 
correta, elimine todas as alternativas que tem certeza de que 


estão incorretas. O raciocínio que você usa na eliminação 
das opções incorretas pode ajudá-lo a perceber qual é a al- 
temativa cena. 

2. Desenvolvimento de cálculos Em questões desse tipo, 

você pode receber crédito parcial, mesmo se não chegar à 
resposta correta, se seu professor conseguir acompanhar a 
sua inha de raciocínio, É importante, portanto, apresentar 
cálculos organizados e claros. Preste especial atenção às in- 
formações fornecidas « ao que você deve descobrir. Pense 
em como você pode chegar ao resultado com base nos da- 
dos fornecidos. 
Você pode querer escrever algumas palavras ou fazer um 
diagrama em sua folha de prova para deixar clara a abor- 
“Sagem pretendida. Em seguida. registre seus cálculos da 
melhor maneira que consegui, Indique as unidades de to- 
“Sos os números que escrever e use a análise dimensional 
sempre que puder para mostrar como as unidades foram 
canceladas. 

3. Questões que exigem ilustrações Questões desse tipo 
aparecerão mais à frente neste curso, mas é útil falar so- 
bre elas agora. (Você sempre deve rever esse quadro antes 
de cada prova para se lembrar de como pode se preparar) 
Coloque legendas em suas ilustrações sempre que for 
possível. 

Por fim, se você achar que simplesmente não vai conseguir che- 

“gar a uma resposta para a questão, não perca tempo com ela. 

Faça uma marca e vá para a próxima. Se o tempo permitir, você 

pode voltar às perguntas não respondidas, e tentar solucionálas. 

Passar muito tempo em uma questão que você não tem ideia de 

“como resolver é perder um tempo que pode ser necessário para 

concluir a prova. 
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RESUMO DO CAPITULO E TERMOS-CHAVE 


TEORIA ATÔMICA DA MATÉRIA: DESCOBERTA DA ES- 
TRUTURA ATÔMICA (SEÇÕES 2-1 E 2.2) Os átomos são 
os componentes básicos de composição da matéria. Eles são as 
menores unidades de um elemento, podendo se combinar com 
outros elementos. São compostos por partículas ainda menores, 
chamadas de partícula subatômicas. Algumas dessas particu- 
las estão carregadas e seguem o comportamento comum espera- 
do por exse tipo de partícula: as com a mesma carga se repelem, 
enquanto aquelas com cargas diferentes se atraem. 
Apresentamos alguns dos principais experimentos que levaram 
à descoberta c A caracterização das particulas subatômicas. Os 
experimentos de Thomson sobre o comportamento de ralos ca- 
tódicos em campos magnéticos e elétricos levou à descoberta 
do elétron e permitiu que a relação entre massa e carga fosse, 
finalmente, medida. O experimento da gota de óleo de Millikan 
determinou a carga do elétron. Realizada por Becquerel, a des- 
coberta da radioatividade, a emissão espontânca de radiação 
pelos átomos, forneceu ainda mais provas de que o átomo possui 
uma subestrutura. Os estudos de Rutherford do espalhamento de 
particulas a com a utilização de folhas metálicas finas levaram 
ão desenvolvimento do modelo nuclear do átomo, mostrando 
que o stomo tem um múio denso e carregado positivamente. 


VISÃO MODERNA DA ESTRUTURA ATÔMICA (SEÇÃO 
2.3) Átomos têm um núcleo formado por prótons e nêutrons: 
Já os elétrons se movimentam no espaço em tomo do núcleo. 
A magnitude da carga do elétron, 1,602 X 1077? C, é chamada 
de carga do elétron. As cargas das partículas são geralmente 
representadas por múltiplos dewe valor, partindo da informação 
que um elétron tem carga 1- e um próton tem carga 1+. As mas- 
sas dos átomos são comumente expressas em unidade de massa 
tömiea (1 uma = 1,66054 X 10/24 g). As dimensões dos átomos. 
são frequentemente expressas em angstroms (1 À = 10? m). 
Os elementos podem ser classificados por número atômico, ou 
seja, o número de prótons presentes no núcleo de um átomo. 
Todos os somos de um dado elemento têm o mesmo número 
atômico, O número de massa de um stomo é a soma do número 
de pstons e nutre. Átomos do mesmo elemento que tèm nó- 
meros de massa diferentes ão conhecidos como ibtopos. 


MASSAS ATÔMICAS (SEÇÃO 2.4) A escala de massa tb 
mica é definida pela atribuição de uma massa de exatamente 
12 uma a um átomo de '?C. A massa atômica (massa atômica 
média) de um elemento pode ser calculada a partir das bundão 
cias relativas e das massas dos isótopos do elemento. A espec- 
trometria de massa é o meio mais objetivo e preciso para medir 
esperimentalmente massas atômicas (e moleculares). 


TABELA PERIÓDICA (SEÇÃO 2.5) A tabela periódica é a 
disposição dos elementos em ordem crescente de número atômi- 
co. Elementos com propriedades semelhantes são dispostos em 
colunas verticais, de modo que os elementos da mesma coluna. 
formam um grupo. Os elementos da mesma linha horizontal 
formam um período, Os elementos metálicos (metais) corres- 
pondem à maioria dos elementos, dominam o lado esquerdo e o 


meio da tabela; os elementos não metálicos (não metais) estão 
localizados no lado superior direito da tabela. Muitos dos ele- 
mentos encontrados ao longo da linha que separa os metais dos 
não metais são metaloides. 

MOLÉCULAS E COMPOSTOS MOLECULARES (SEÇÃO 
2.6) Os átomos podem se combinar para formar moléculas. Os 
compostos formados por moléculas, ou compostos moleculares, 
geralmente comém apenas elementos não metálicos. Uma molé- 
cula que contém dois átomos é chamada de molécula diatômi- 
a A composição de uma substância é definida por sua fórmula 
química, Uma substância molecular pode ser representada por 
sua fórmula empírica, que forece os números relativos de dio 
mos de cada tipo. No entanto, geralmente é representada por sua 
fórmula molecular, que apresenta os números reis de cada tipo 
Se átomo de uma molécula. As fôrmulas estruturais mostram a or- 
dem em que os átomos estão ligados em uma molécula. O modelo. 
“de bola e vareta c o modelo de preenchimento espacial são 
frequentemente utilizados para representar as moléculas, 


TONS E COMPOSTOS IÔNICOS (SEÇÃO 2.7) Os átomos 
podem ganhar ou perder elétrons, formando parículas carrega- 
“as chamadas fons. Metais tendem a perder clétrons. tomando- 
~se fons carregados positivamente (cátions), Por sua vez, não 
metais tendem a ganhar elétrons, tomando-se fons carregados. 
negativamente (ânions). Uma vez que os compostos iônicos. 
são eletricamente neutros, contendo tanto cátions quanto ânions, 
eles geralmente têm elementos metálicos e não metálicos. Áto- 
mos ligados, assim como em uma molécula, que apresentam 
carga líquida, são chamados de fons poliatômicos, As fórmulas 
químicas utilizadas para os compostos iônicos são empíricas, 
que podem ser facilmente escritas se as cargas dos fons forem 
“conhecidas. À carga positiva total dos cátions de um composto 
iônico é igual à carga negativa total dos Anions. 


NOMEAÇÃO POR NOMENCLATURA (SEÇÃO 2.8) Ocon- 
Junto de regras para nomear compostos químicos é chamado de 
nomenclatura química. Estudamos as regras sistemáticas utili- 
“atas para nomear três classes de substâncias inorgânica: com- 
postos iicos, ácidos e compostos moleculares binários. Ao no- 
mear compostos únicos, o nome do ánion é colocado em primeiro 
lugar e, em seguida, o do cátion. Os cátions formados a partir de 
tomos de metais recebem o mesmo nome do metal. Se o metal 
pode formar cátions com diferentes cargas, a carga é indicada em. 
algarismos romanos e entre parênteses. Ånions monoatômicos. 
têm nomes terminados em et. Ànions poliatômicos que contêm 
oxigênio e outro elemento (oxiânions) têm nomes terminados em 
~aro ou ito. 

ALGUNS COMPOSTOS ORGÂNICOS SIMPLES (SEÇÃO 
2.9) A Química orgânica é o estudo de compostos que con- 
têm carbono, A classe mais simples de moléculas orgânicas são 
os hidrocarbonetos, que contêm apenas carbono e hidrogênio. 
“Os hidrocarbonetos em que cada átomo de carbono está ligado 
a quatro outros átomos são chamados de aleanos, que recebem. 
nomes que terminam em ano, como metano e etano. Outros 
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compostos orgânicos são formados quando um átomo de H de 
um hidrocasboneto é substituído por um grupo funcional, Um 
álcool, por exemplo, é um composto no qual um stomo de H de 
um bidrocarboncto é substituido por um grupo funcional OH. 


Álcoois recebem nomes terminados em ~ol, como metano! € 
etanol. Os compostos com a mesma fórmula molecular, mas dife- 
temes configurações de ligação dos átomos que os constituem 
são chamados de Isômeros. 


) RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, 

VOCÊ SERÁ CAPAZ DE: 

+ Listar o% postulados básicos da teoria atômica de Dalton 
(Seção 2.1) 

+ Descrever os principais experimentos que levaram à desco- 
berta dos elétrons e no desenvolvimento do modelo nuclear 
do átomo (Seção 2.2). 

+ Descrever a estrutura do átomo no que se refere a prótons, 
nêutrons e elétrons (Seção 2.3). 

+ Descrever a carga elétrica œ a massa relativa de prótons, 
nêutrons e elétrons (Seção 2.3). 

+ Utilizar símbolos químicos junto com o número atômico e 
o número de massa para expressar a composição subatômi- 
ca dos isótopos (Seção 2.3) 

+ Calcular a massa atômica de um elemento a partir das mas- 
sas de átomos específicos e de seu conhecimento sobre as 
abundâncias naturais (Seção 2.4). 

+ Descrever como os elementos são organizados na tabela 
periódica pelo número atômico e por semelhanças no com- 
portamento químico, que dão origem a períodos e grupos 
(Seção 2.5). 


* Localizar metais e não metais na tabela periódica (Seção 
29. 

+ Distinguir as substâncias moleculares das substâncias ii 
cas, em termos de suas composições (seções 2.6 € 2.7) 

* Diferenciar fórmulas empíricas de fórmulas moleculares. 
(Seção 26), 

* Descrever como fórmulas moleculares € fórmulas estru- 
turais são utilizadas para representar as composições das 
moléculas (Seção 26). 

+ Explicar como os fons são formados com o ganho ou a per- 
da de elétrons e ser capaz de usar a tabela periódica para 
prever as cargas de fons comuns (Seção 2.7), 

+ Escrever as fórmulas empíricas de compostos iônicos, a 
partir das cargas dos fons que os formam (Seção 2.7). 

+ Escrever o nome de um composto iônico com base na sua 
fórmula química ou escrever a fórmula química de acordo 
“com o nome do composto nico (Seção 2.4). 

* Nomear ou escrever fórmulas químicas para compostos. 
inorgânicos binários e para ácidos (Seção 2.8). 

+ Identificar compostos orgânicos e nomear alcanos e álcoois. 
simples (Seção 29). 


abundância 

proporcional 
ia massado! | doisótopode || [21] 
atómica isótopo | “| todos os isótopos! 

do elemento 


Calculando a massa atômica como uma média ponderada proporcional de massas isotópicas. 


EXERCÍCIOS SELECIONADOS 


VISUALIZANDO CONCEITOS 
O foco desses exercícios é verificar sua compreensão de 
conceitos-chave, em vez de avaliar sua capacidade de uti- 
lizar fórmulas e realizar cálculos. Exercícios com núme- 
ros em vermelho apresentam resposta no final do livro. 
2.1 Uma partícula carregada é deslocada entre duas 
placas eletricamente carregadas, como mostrado 
na figura a seguir. 


(a) Por que a partícula carregada assume uma tra- 
jetória curvilínca? (b) Qual é o sinal da carga clé- 
trica na partícula? (e) À medida que se aumenta a 
carga das placas, a curvatura fica mais acentuada, 
menos acentuada ou permanece igual? (d) Se a 
massa da partícula é aumentada enquanto a velo- 
cidade das partículas permanece igual, a curvatura 
fica mais acentuada, menos acentuada ou perma- 
nece a mesma? [Seção 2.21 

22 O diagrama a seguir é uma representação de 20 
átomos de um elemento fictício, que chamaremos 
de nevádio (Nv). As esferas vermelhas são de 
Nv, e as esferas azuis são de 2ºNv. (a) Con- 
siderando que essa amostra representa estatistica- 
mente o elemento, calcule a abundância porcen- 
tual de cada elemento. (b) Se a massa do "Nv 
€ 293,15 uma, e a massa do ”Ny é 295,15 uma, 
qual é a massa atômica do Nv? [Seção 2.4] 


2.3 Quatro caixas na seguinte tabela periódica foram 
coloridas. Quais são os metais e quais são os não 
metais? Qual deles é um metal alcalino-temroso? 
Qual deles é um gás nobre? [Seção 2.5) 


HE 
HHHH 


24 A ilustração a seguir é a representação de um 
átomo neutro ou de um fon? Escreva seu símbolo 
químico completo, incluindo número de massa, 
número atômico e carga líquida (se houver). [Se- 
qões2,3€27] 


16 prótons + 16 nêutrons 
18 elétrons. 


2.5 Qual dos seguintes diagramas representa um com- 
posto iônico e qual representa um composto mo- 
lecular? Explique. [Seções 2.6 e 2.7] 


RA 
o 


ci 
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2.6 Escreva a fórmula química do composto seguinte. 
Ele é um composto iônico ou molecular? Nomei 
o composto. [Seções 2.6 € 2.8] 


2.7 Cinco caixas da seguinte tabela periódica foram 
coloridas. Dè a carga do fon de cada um desses 
elementos. [Seção 2.7] 


HHHH 


28 O diagrama a seguir representa um composto ið- 
nico, no qual as esferas vermelhas representam os 
cátions e as esferas azuis representam os ânions. 
Qual das fórmulas seguintes condiz com a ilustra- 
ção? KBr, K250, Ca(NOs)a, Fe2($0,4);. Nomeie 
o composto. [Seções 2.7 e 2.8] 


29 Estes dois compostos são isômeros? Explique. 
[Seção 2.9] 


cH—cHal 
CHy—CHy 


CH—cH—cH;— CH;CI 


2.10 No experimento da gota de óleo de Millikan (ver 
Figura 2.5), pode-se observar por meio de lentes. 
microscópicas que as minúsculas gotas de óleo 
estão subindo, fixas ou caindo, como mostrado na 
figura a seguir. (a) O que faz com que a velocida- 
de de queda, nesse caso, seja diferente da veloci- 
dade de queda na ausência de um campo elétrico? 
(b) Por que algumas gotas sobem? [Seção 2.2] 
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Os seguintes exercícios são divididos de acordo com 
temas específicos do capitulo e agrupados em pares. 
No final do livro, é possível conferir as respostas dos 
exercícios de numeração impar, indicados com a cor 
vermelha. Os exercícios cujos números aparecem en- 
tre colchetes são mais desafiadores do que os outros. 


TEORIA ATÔMICA DA MATÉRIA E DESCOBERTA 
DA ESTRUTURA ATÔMICA (SEÇÕES 2.1 E 2.2) 


2.11 Como a teoria atômica de Dalton explica o fato 
“de que quando 1,000 g de água é decomposto em 
seus elementos, são obtidos 0,111 g de hidrogê- 
nio e 0,889 g de oxigênio independentemente da 
fonte da água? 

2.12 O sulfeto de hidrogênio é composto por dois 
elementos: hidrogênio e enxofre. Em um experi- 
mento, 6,500 g de sulfeto de hidrogênio são to- 
talmente decompostos em seus elementos. (a) Se 
0.384 g de hidrogênio é obtido nesse experimen- 
to, quantos gramas de enxofre devem ser obtidos? 
(b) Que Iei fundamental é demonstrada por esse 
experimento? (e) Como essa lei é explicada pela 
teoria atômica de Dalton? 

2.13 Um químico descobre que 30,82 g de nitrogênio 
reagirão com 17,60; 35,20; 70,40; ou 88,00 g de 
oxigênio para formar quatro compostos diferentes. 
(a) Calcule a massa de oxigênio por grama de ni- 
trogênio em cada composto. (b) Como os números 
do item (a) sustentam a teoria atômica de Dalton? 

2.14 Em uma série de experimentos, um químico pre- 
parou três compostos diferentes que contêm ape- 
nas iodo e flúor, e determinou a massa de cada 
elemento em cada composto: 


Composto Massa de iodo (g) — Massa de flùor (9) 
1 475 356 
38 
286 


(a) Calcule a massa de flãor por grama de iodo em 
cada composto. (b) Como os números do item (a) 
sustentam a teoria atômica? 

2.15 Faça um resumo das evidências utilizadas por J. J. 
Thomson para argumentar que os raios catódicos 
consistem em partículas carregadas negativamente. 

2.16 Uma partícula desconhecida se desloca entre duas 
placas eletricamente carregadas, como ilustrado 
na Figura 2.8. Ela sofre desvio em uma magnitu- 
de menor e no sentido oposto ao da partícula beta. 
O que você pode concluir sobre a carga e a massa 
dessa partícula desconhecida” 

217 Como Rutherford interpretou as seguintes observa- 
ções feitas durante seus experimentos de espalha- 
mento de partículas a? (a) A maioria das partículas. 


a não foram consideravelmente desviadas quando 
atravessaram a folha de ouro. (b) Algumas particu- 
las a foram desviadas em ângulos muito grandes. 
(© Que diferenças seriam vistas se fossem usadas 
folhas de berilio em vez de folhas de ouro no expe- 
rimento do espalhamento de partículas a? 

2.18 Millikan determinou a carga do elétron estudando 
as cargas estáticas de gotas de óleo sendo borri- 
fadas sobre um campo elétrico (Figura 2.5). Uma 
estudante realizou esse experimento utilizando 
várias gotas de óleo para medir e calcular as car- 
gas das gotas, Ela obteve os seguintes dados: 


Gota Carga calculada (O) 


A 1601077 
8 asx” 
t xw” 
o sarxio 


(a) Por que as gotículas têm cargas diferentes? (b) 
Com base nesses dados, o que a aluna pode con- 
cluir a respeito da carga do elétron? (e) Que valor 
(e com quantos algarismos significativos) ela deve 
registrar para a carga do elétron? 


VISÃO MODERNA DA ESTRUTURA ATÔMICA; 
MASSAS ATÔMICAS (SEÇÕES 2.3 E 2.4) 


2.19 O raio de um átomo de ouro (Au) mede cerca de 
1,35 À, (a) Expresse essa distância em nanôme- 
tros (nm) e em picômetros (pm). (b) Quantos áto- 
mos de ouro teriam de ser alinhados para ocupar 
1.0 mm? (e) Se considerarmos que o átomo é uma 
esfera, qual é o volume, em cm”, de um único áto- 
mo de Au? 

2.20 Um átomo de ródio (Rh) tem diâmetro aproxi- 
mado de 2,7 x 10% em. (a) Qual é o raio de um 
átomo de ródio em angstroms (À) e em metros 
(m)? (b) Quantos átomos de Rh teriam de ser co- 
Tocados lado a lado para ocupar 6,0 um? (c) Se 
considerarmos que o átomo de Rh é uma esfera, 
qual é o volume, em m?, de um único átomo? 

2.21 Responda às seguintes perguntas sem consultar a 
Tabela 2.1: (a) Quais são as principais partículas 
subatômicas que compõem o átomo? (b) Qual éa 
carga relativa (em múltiplos da carga do elétron) 
de cada uma das partículas? (e) Qual das particu- 
las é a mais maciça? (d) Qual é a menos maciça? 

222 Determine se cada uma das seguintes afirmações 
é verdadeira ou falsa. Caso seja falsa, corrija-a: 
(a) O núcleo contém a maior parte da massa e 
compreende a maioria do volume de um átomo. 
(b) Todos os átomos de determinado elemento 
possuem o mesmo número de prótons. (€) O nú- 
mero de elétrons em um átomo é igual ao número 
de nêutrons no mesmo átomo. (d) Os prótons no 


núcleo do átomo de hélio são ligados pela força 
nuclear forte, 

2.23 Qual dos seguintes pares de átomos representa isóto- 
pos? (a) "'B, HC; (b) “Mn, “Mn; (e) "sn, ES. 

A a 

ntes pares de núcleos de átomos? (a) 21$Bi. 
Agp, (b) BN, TN, (e) TON, Ar. 

2.25 (a) Defina número atômico e número de massa. 
(b) Qual desses números pode variar sem alterar a 
identidade do elemento? 

2.26 (a) Quais dos dois elementos seguintes são isóto- 

pos: 14X, HEX, 18X. (b) Que elemento é esse? 

ao pede Aa A E 

uintes átomos: (a) Ar, (b) “Zn, (c) "Ga, (d) 
E (© w, Pam. 

2.28 Todos os isótopos seguintes são utilizados na Medi- 
cina. Indique o número de prótons e de nêutrons de 
cada isótopo: (a) fósforo-32, (b) cromo-51, (€) co- 
balto-60, (d) tecnécio-99, (e) iodo-131, (f) tálio-201. 

2.29 Preencha as lacunas da tabela a seguir, supondo 
que cada coluna traga informações de um átomo 
neutro. 


Simbolo Mer 
Prótons 3 a 
Ntutrons EJ 
Eltros 
Número de massa an | 207 


6 
as 


2.30 Preencha as lacunas da tabela a seguir, supondo 
que cada coluna traga informações de um átomo 
neutro. 


Simbolo mea 
Prótons 3 E) 
Nêutrons ss | 4 
Eltons 38 |36 
Número de massa a |as 


2-31 Escreva o símbolo correto, com números sobres- 
critos e subscritos, para cada um dos seguintes 
itens. Use a lista de elementos da contracapa ini- 
cial do livro, se necessário: (a) o isótopo da platina 
que tem 118 nêutrons, (b) o isótopo do criptônio 
com número de massa 84, (€) o isótopo do arsênio 
com número de massa 75, (d) o isótopo do mag- 
nésio que tem número igual de prótons e nêutrons. 

232 Uma maneira de entender o desenvolvimento da 
Terra é medindo as quantidades de certos isótopos 
nas rochas. Uma quantidade medida recentemente 
éa razão entre "xe e "Xe em alguns minerais. 
De que forma esses dois isótopos diferem? Em 
que aspectos eles são iguais? 


CAPÍTULO 2 ÁTOMOS, MOLÉCULAS EÍONS | 77 


233 (a) Que isótopo é usado como padrão no estabele- 
“cimento da escala de massa atômica? (b) A massa 
atômica do boro é relatada como 10,81; embora 

massa de 10,81 


2.34 (a) Qual é a massa de um átomo de carbono-12 
em unidades de massa atômica, uma? (b) Por que 
a massa atômica do carbono é informada como 
12,011 na tabela periódica e na tabela de elemen- 
tos na contracapa incial deste livro? 

2.35 São encontrados apenas dois isótopos de cobre na 
natureza, “Cu (massa atômica = 62,9296 uma; 
abundância de 69,17%) e “Cu (massa atômica = 
64,9278 uma; abundância de 30,83%). Calcule a 
massa atômica média do cobre. 

2.36 São encontrados dois isótopos do rubídio na natu- 
reza, o rubídio-85 (massa atômica = 84,9118 uma; 
abundância de 72,15%) e o mubídio-87 (massa 
atômica = 86,9092 uma; abundância de 27,85%). 
Calcule a massa atômica do rubidio. 

2.37 (a) Tanto o tubo de raios catódicos de Thomson 
(Figura 2.4) quanto o espectrômetro de massa (Fi- 
Bura 2.11) empregam campos elétricos ou magné- 
ticos para desviar as partículas carregadas. Quais 
são as partículas carregadas envolvidas nesses. 
experimentos? (b) O que indicam os eixos de um 
espectro de massa? (c) Para medir o espectro de 
massa de um átomo, este deve primeiro perder um 
“ou mais elétrons. Qual fon, CI* ou CI”, sofreria 
maior desvio pela mesma configuração de campos 
elétricos e magnéticos? 

2.38 (a) O especirômetro de massa da Figura 2.11 tem 
um fmå entre seus componentes. Qual é a finalida- 
de do ímã colocado no local? (b) A massa atômica. 
do C1E35,5 uma. No entanto, o espectro de massa 
do CI (Figura 2.12) não mostra um pico nesse va- 
lor de massa. Explique. (c) Um espectro de massa 
de átomos de fósforo (P) mostra apenas um único 
pico a uma massa de 31. O que você pode concluir 
a partir dessa observação? 

2.39 O magnésio encontrado na natureza tem as se- 
guintes abundâncias isotópicas: 


Isótopo | Abundância (%) | Massa atômica (um) 
“ng 7899 23,98504 
Bmg 100 24,98584 
Hg no 25,98259 


(4) Qual é a massa atômica média do Mg? (b) Es- 
boce um espectro de massa desse elemento. 

240 A espectrometria de massa é mais frequentemente. 
aplicada a moléculas do que a átomos. Veremos. 
no Capítulo 3 que o peso molecular de uma mo- 
lécula é a soma das massas atômicas dos átomos. 
da molécula. O espectro de massa do Hz é feito 
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sob condições que impedem sua decomposição 
em átomos de H. Os dois isótopos de hidrogênio 
encontrados na natureza são o 'H (massa atômi- 
ca = 1,00783 uma; abundância de 99,9885%) e 
02H (massa atômica = 2,01410 uma; abundância 
de 0,0115%). (a) Quantos picos o espectrômeiro 
de massa apresenta? (b) Dê as massas atômicas 
relativas de cada um desses picos. (e) Qual pico 
será o maior e qual será o menor? 


TABELA PERIÓDICA; MOLÉCULAS E COMPOSTOS 
MOLECULARES; ÍONS E COMPOSTOS IÔNICOS 
(SEÇÕES 2.8 A 2.7) 


241 Para cada um dos seguintes elementos escreva o 
símbolo químico, localize-o na tabela periódica, 
dê o número atômico e indique se é relativo a um 
metal, um metaloide ou um não metal: (a) cromo, 
(b) hélio, (e) fósforo, (d) zinco, (e) magnésio, (1) 
bromo, (g) arsênio. 

242 Localize cada um dos seguintes elementos na ta- 
bela periódica; dê o nome e o número atômico 
dele e indique se trata-se de um metal, de um me- 
taloide ou de um não metal: (a) Li, (b) Sc, (€) Ge, 
(d) Yb, (e) Mn, (f) Sb, (g) Xe. 

243 Para cada um dos seguintes elementos escreva o 
símbolo químico, determine o nome do grupo ao 
qual ele pertence (Tabela 2.3) e indique se é um 
metal, um metaloide ou um não metal: (a) potássio, 
(b) iodo, (c) magnésio, (d) argônio, (e) enxofre. 

2.44 Os elementos do grupo 4A mostram uma mudan- 
ça interessante em suas propriedades à medida 
que analisamos os elementos de cima para baixo 
na coluna. Dê o nome € o símbolo químico de 
cada elemento do grupo e classifique-os em não 
metal, metaloide ou metal. 

2.45 O que pode ser dito sobre um composto quando 
conhecemos a fórmula empírica dele? Que infor- 
mação adicional é dada pela fórmula molecular? 
E pela fórmula estrutural? Explique cada caso. 

2.46 Dois compostos têm a mesma fórmula empírica. 
Uma das substâncias é um gás, enquanto a outra 
é um líquido viscoso. Como é possível que duas 
substâncias com fórmula empírica igual tenham 
propriedades tão diferentes? 

2.47 Quais é a fórmula molecular e a fórmula empírica 
de cada um dos seguintes compostos? 


Pan 
H H 


y 
H H H 


2.48 A fórmula molecular e a fórmula empírica de duas 
substâncias são iguais. Isso significa que se trata 
do mesmo composto? Explique. 

2.49 Escreva a fórmula empírica correspondente a 
cada uma das seguintes fórmulas moleculares: 


(a) AlaBre, (b), Catho. (€) C4502, (d) P4O o. (© 
CoH4Cla, (f) B3N3He. 

2.50 Determine a fórmula molecular e a fórmula empí- 
rica dos seguintes compostos: (a) solvente orgá- 
nico benzeno, que tem seis átomos de carbono e 
seis átomos de hidrogênio; (b) composto tetra- 
cloreto de silício, que tem um átomo de silício e 
quatro átomos de cloro, e é utilizado na produção 
de chips de computador; (c) substância reativa 
diborano, que tem dois átomos de boro e seis áto- 
mos de hidrogênio: (d) o açúcar chamado glicose, 
que tem seis átomos de carbono, doze átomos de 
hidrogênio e seis átomos de oxigênio, 

2.51 Quantos átomos de hidrogênio há em cada 
um dos seguintes compostos: (a) C;HsOH, (b) 
Ca(CaHsCOO), (© (NHy)PO,? 

2.52 Quantos dos átomos indicados estão presentes 
em cada fórmula química: (a) átomos de car- 
bono no C,HyCOOCH;. (b) átomos de oxigê- 
nio no Caí(CIOs)a. (e) átomos de hidrogênio no 
(NH HPO,? 

2.53 Escreva a fórmula molecular e a fórmula estrutu- 
ral dos compostos representados pelos seguintes. 
modelos moleculares: 


e e 
aa” qa 


(o) O) 


w O) 
© w 


2.55 Preencha as lacunas da tabela a seguir: 


Símbolo Prod 

Prótons 2/7] & 
Nèutrons «6 |n| 120 
Elétrons % cJ 
Carga liquida » 


2.56 Preencha as lacunas da tabela a seguir: 


Simbolo Ea 

Prótons u | so 
Nèuvons ss | |ne 
Elton “| 7% 
Carga liquida - + 


2.57 Cada um dos seguintes elementos é capaz de for- 
mar um fon em reações químicas. Com o uso da 
tabela periódica, determine a carga do fon mais 
estável para: (a) Mg. (b) AI, (e) K, (d) S, (e) F- 

2.58 Usando a tabela periódica, determine as cargas 
dos fons dos seguintes elementos: (a) Ga, (b) Sr, 
(©) As, (d) Br, (e) Se. 

2.59 Tomando como base a tabela periódica, determine 
a fórmula química e o nome do composto forma- 
do pelos seguintes elementos: (a) Ga e F, (b) Li e 
H(GALCL(dKES. 

2.60 A carga mais comum associada ao escândio nos 
compostos em que esse elemento está presente é 
3+, Indique as fórmulas químicas dos compostos 
formados entre o escândio e (a) o iodo, (b) o en- 
xofre, (c) o nitrogênio. 

2.61 Determine a fórmula química do composto iônico 
formado por (a) Ca?" e Br (B)K"eCON (0 AD" 
e CH;COO”, (d) NH;* e S0;™, (e), Mg?* e PO. 

2.62 Determine as fórmulas químicas dos compostos. 
formados pelos seguintes pares de fons: (a) Cr'* e 
Br, (b) Fe” e O”, (e) Hgy?” e CO;®™, (d) Ca?" e 
CIOY, (e) NH;* e PO,™. 

2.63 Complete a tabela preenchendo a fórmula do 
composto iônico formado por cada par de cátions 
e ânions, conforme o exemplo preenchido do pri- 
meiro par. 


Toa E 
(a xa 


mè | m | r 
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2.64 Complete a tabela preenchendo a fórmula do 
“composto iônico formado por cada par de cátions 
e ânions, conforme o exemplo preenchido do pri- 
meiro par, 


fon nat 
tao 


Gt | pr am 


2.65 Determine se cada um dos seguintes compostos. 
é molecular ou iônico: (a) BaHo, (b) CHOH, (c) 
LINOs, (d) Sc;05, (e) CsBr, (1) NOCI, (g) Ns 
(h) Ag:S04. 

2.66 Quais dos seguintes compostos são iônicos e 
quais são moleculares? 

(a) PFs, (b) Nal, (€) SClh, (d) Ca(NOy), (e) 
FeChy, (f) La, (g) COCO, (h) Nz04. 


NOMEAÇÃO POR NOMENCLATURA; E 
ALGUNS COMPOSTOS ORGÂNICOS SIMPLES 
(SEÇÕES 2.8 E 2.9) 


267 Dê a fórmula química do (a) fon clorito, (b) fon 
cloreto, (e) fon clorato, (d) fon perclorato, (e) fon 
hipoiodito. 

2.68 O selênio, um elemento bastante nutritivo, devido 
a traços, forma compostos análogos aos de enxo- 
fre, Nomcie os seguintes fons: (a) SeOy 

(e) HSE, (d) HScO 5”. 

2,69 Dê os nomes e as cargas do cátion e do ânion em 
cada um dos compostos seguintes: (a) CaO, (b) 
Na;SOs, (€) KCIO, (d) Fe(NO a (€) CHOH)s. 

2.70 Dê os nomes e as cargas do cátion e do ânion em 
cada um dos compostos seguintes: (a) CuS, (b) 
AgS04, (€) ANCIOs)s. (d) Co(OH)a, (e) PbCO;. 

2.71 Nomeie os seguintes compostos iônicos: (a) LizO, 
(b) FeCl, (€). NaClO, (d) CaSO», (e) Cu(OH)z. 
(D) Fe(NOs)a, (8) Ca(CHSCOO), (h) Cra(COs)s. 
(D KCrO,, G) (NH4):S04. 

2.72 Nomeic os seguintes compostos iônicos: (a) KCN, 
(b) NaBrO2, (€) S(OH)z, (d) Coe, (6) Fex(CO3)y. 
(E) Cr(NOs)s, (g) (NH) SO, (h) NaH;POs, (i) 
KMnO4, (j) Ag2Cr207. 

2.73 Escreva as fórmulas químicas dos seguintes com- 
postos: (a) hidróxido de alumínio, (b) sulfato de 
Potássio, (€) óxido de cobre(1), (d) nitrato de zinco, 
(© brometo de mercário(II), (f) carbonato de 
ferro(HI), (p) hipobromito de sódio. 

2.74 Escreva a fórmula química de cada um dos 
seguintes compostos iônicos: (a) fosfato de 
sódio, (b) nitrato de zinco, (e) bromato de bário, 
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(d) perclorato de ferro(II), (e) hidrogenocarbo- 
nato de cobalto(I1), (f) acetato de cromo(LIN), (R) 
dicromato de potássio, 

2.75 Escreva o nome ou a fórmula química, confor- 
me o caso, de cada um dos seguintes ácidos: (a) 
HBO», (b) HBr, (c) HsPO,, (d) ácido hipocloro- 
so, (e) ácido iódico, (f) ácido sulfuroso. 

2.76 De acordo com cada caso, dê o nome ou a fórmula 
química de cada um dos seguintes ácidos: (a) áci- 
do iodídrico, (b) ácido elórico, (€) ácido nitroso, 
(9) HCO», (e) HCIO,. (N CH;COOH. 

2.77 De acordo com cada caso, dê o nome ou a fórmu- 
Ja química de cada uma das seguintes substâncias. 
moleculares binárias: (a) SF4, (b) IFs, (€) XeO, 
(d) tetróxido de dinitrogênio, (e) ciancto de hidro- 
gênio, (N) hexassulfeto de tetrafósforo. 

2.78 Os óxidos de nitrogênio são componentes muito 
importantes para a poluição do ar urbano. Nomeie. 
cada um dos seguintes compostos: (a) N30, (b) 
NO, (e) NO3, (d) N30, (e) N:O. 

2.79 Escreva a fórmula química para cada uma das 
substâncias mencionadas nas descrições seguintes. 
(veja a contracapa inicial do livro para encontrar 
os símbolos dos elementos que você não conhece). 
(a) O carbonato de zinco pode ser aquecido para 
formar óxido de zinco e dióxido de carbono. (b) 
No tratamento com ácido fluoridrico, o dióxido 
de silício forma tetraflvoreto de silício e água. (e) 
O dióxido de enxofre reage com a água para for- 
mar ácido sulfuroso. (d) A substância triidreto de 
fósforo, comumente chamada de fosfina, é um gás 
tóxico, (6) O ácido perclórico reage com o cádmio 
para formar perelorato de cádmio(1). (f) O bro- 
meto de vanádio(I1) é um sólido colorido. 


2.80 Suponhamos que você encontrou as seguintes 
frases em sua leitura. Qual é a fórmula química 
para cada substância mencionada? (a) O carbonato 
hidrogenado de sódio é utilizado como um deso- 
dorante. (b) O hipoclorito de cálcio é utilizado 
em algumas soluções alvejantes. (e) O cianeto de 
hidrogênio é um gás muito tóxico, (d) O hidróxido 
de magnésio é utilizado como laxante. () O fluo- 
reto de estanho(II) tem sido utilizado como um 
aditivo fluoretado em pastas de dente, (f) Quando 
o sulfeto de cádmio é tratado com ácido sulfúrico, 
gases de sulfeto de hidrogênio são liberados. 

2.81 (a) O que é um hidrocarboneto? (b) O pentano é o 
alcano com uma cadeia de cinco átomos de carbo- 
no. Escreva a fórmula estrutural desse composto e 
determine as fórmulas molecular e empírica dele. 

282 (a) O que significa o termo isômero? (b) Dos qua- 
tro alcanos (etano, propano, butano e pentano), 
qual tem forma isomérica? 

2.83 (a) O que é um grupo funcional? (b) Qual gru- 
po funcional caracteriza um álcool? (e) Escreva a 
fórmula estrutural do I-pentano! — o álcool que € 
derivado do pentano com a substituição de um dos 
átomos de carbono. 

2.84 (a) O que octanoc o etanol têm em comum? (b) Qual 
éa diferença entre o I-propanol e o propano? 

285 O cloropropano é derivado do propano com a subs- 
tituição do CI por H em um dos átomos de car- 
bono. (a) Desenho as fórmulas estruturais dos dois 
isômeros do cloropropano. (b) Sugira nomes para 
esses dois compostos. 

2.86 Desenhe as fórmulas estruturais para os três isò- 
meros do pentano, CsH a. 


) EXERCÍCIOS ADICIONAIS 


Estes exercícios não estão divididos por categoria, embora (a) Se as gotas são todas do mesmo tamanho, qual 
sigam a ordem dos tópicos do capítulo. Também não foram caiu mais lentamente sobre a placa? (b) Com base 
divididos em pares. messes dados, qual é a melhor escolha para definir 
2.87 Suponha que um cientista repita o experimento da a carga do elétron em warmombs? (e) Com base 
gota do ão de Millikan tons Jiformo: no cargas em sua resposta para o item (b), quantos elétrons. 
das gotas utilizando uma unidade incomum (e há em cada uma das gotas? (d) Qual é o fator de 
imaginária) chamada warmomb (wa). O cientista Conversão entre warmombs e coulombs? 
obtém os seguintes dados de quatro gotas: 2.88 A abundância natural do He é 0,000137%. (a) 
Quantos prótons, nêutrons e elétrons há em um 
“átomo de “He? (b) Com base na soma das massas 
das partículas subatômicas do elemento, espera- 


Gota Carga calculada (wa) 


A 384x107 -se que um átomo de He, ou um átomo de °H 
8 asoxio* (também chamado de trítio), seja mais maciço? 
c 28sx10+ (€) Com base em sua resposta para o item (b), qual 
Š TES teria de ser a precisão do espectrômetro de massa 
capaz de diferenciar os picos do *He' e do °H'? 


2.89 Um cubo de ouro de 1,00 cm de lado tem massa 
de 19,3 g. Um único átomo de ouro tem massa 
de 197,0 uma. (a) Quantos átomos de ouro há no 
cubo? (b) Com base nas informações fomecidas, 
faça uma estimativa do diâmetro em À de um úni- 
co átomo de ouro. (e) Que suposições você fez 
para chegar à resposta para o item (b)? 

2.90 O diâmetro de um átomo de rubídio é 4,95 À. Con- 
sideraremos duas maneiras diferentes de arranjar 
os átomos em uma superfície, Na configuração A, 
todos os átomos estão alinhados formando uma 
rede quadrada. A configuração B é chamada de 
empacotamento, porque os átomos são organi- 
zados para cobrir os pequenos espaços formados 
pela linha anterior de átomos conforme as figuras: 
(a) Usando a configuração A, quantos átomos de 
Rb podem ser colocados em uma superfície qua- 
drada de 1,0 em de lado? (b) Quantos átomos de 
Rb podem ser colocados em uma superfície qua- 
drada de 1,0 cm de lado usando a configuração B? 
(© Quanto aumenta o número de átomos na super- 
fície quando passamos da configuração B para a 
configuração A? Se disposta tridimensionalmente, 
qual configuração deixaria o metal Rb com maior 
densidade? 


A B 

291 (a) Considerando as dimensões do núcleo e do 
átomo mostradas na Figura 2.11, qual proporção 
do volume do átomo é tomada pelo núcleo? (b) 
Utilizando a massa do próton da Tabela 2.1 e con- 
siderando que seu diâmetro é 1,0 X 107! m, cal- 
cule a densidade de um próton em gem”. 

2.92 Identifique o elemento representado por cada um 
dos seguintes símbolos e dê o número de prótons 
e nêutrons de cada um: (a) $X, (b) "RX (e) 83X. 
(ax. 

2.93 O núcleo do *Li é um absorvedor poderoso de 
nêutrons. Ele é encontrado na natureza 7,5% das 
vezes como um metal. Na era da dissuasão nucle- 
ar, grandes quantidades de lítio foram processadas 
para extrair Li, visando sua utilização na produ- 
ção da bomba de hidrogênio. O lítio metálico re- 
manescente após a extração do “Li foi vendido co- 
mercialmente. (a) Quais são as composições dos. 
núcleos do Li e do 7Li? (b) As massas atômicas. 

do Li são 6,015122 e 7,016004 uma, 

respectivamente. Após análise, descobriu-se que 
uma amostra de lítio com quantidades reduzidas 

de isótopo mais leve tinha 1,442% de Li. Qual é 

a massa atômica média dessa amostra do metal? 
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2.94 São encontrados na natureza três isótopos do ele- 
mento oxigênio, com 8,9 e 10 nêutrons no núcleo, 
respectivamente. (a) Escreva os símbolos quími- 
“cos completos desses três isótopos, (b) Descreva 
as semelhanças e as diferenças entre os três tipos. 
de átomos de oxigênio. 

2.95 São encontrados na natureza quatro isótopos do 
elemento chumbo (Pb) com massas atômicas, 
203,97302; 205,97444; 206,97587; e 20797663 
uma. As abundâncias relativas desses quatro 
isótopos são 1.4; 2441; 22,1; e 52,4%, respectiva- 
mente, Com base nesses dados, calcule a massa 
atômica do chumbo. 

296 São encontrados na natureza dois isótopos do ele- 
mento gálio (Ga) com massas de 68,926 e 70,925 
uma. (a) Quantos prótons e nêutrons há no núcleo 
de cada isótopo? Escreva o símbolo atômico com- 
pleto de cada um, mostrando o número atômico e o 
número de massa. (b) A massa atômica média do Ga. 
€69,72 uma. Calcule a abundância de cada isótopo. 

2.97 Tomando como base uma referência confiável, 
como o CRC Handbook of Chemistry and Phy- 
sics ou o site <htp:lwwwwebelements.com>, 
procure as seguintes informações com relação ao 
níquel: (a) o número de isótopos conhecidos, (b) 
as massas atômicas (em uma), (c) as abundâncias 
naturais dos cinco isótopos mais abundantes. 

298 Existem dois isótopos de átomos de bromo, Sob 
“condições normais, o bromo elementar é constituí- 
“do por moléculas de Bra, e a massa de uma molé- 
cula de Bra representa a soma das massas dos dois 
átomos na molécula. O espectro de massa do Bry 
tem três picos: 


Massa (uma) Tamanho. 
157,836 0,2569 
159834 0,4999 
161,832 02431 


(a) Qual é a origem de cada pico (a que isótopos. 
cada um se refere)? (b) Qual é a massa de cada 
isótopo? (e) Determine a massa molecular média. 
de uma molécula de Bry. (d) Determine a massa 
atômica média de um átomo de bromo. (e) Calcu- 
Je as abundâncias dos dois isótopos. 

2.99 Na especirometria de massa, é comum considerar 
que a massa de um cátion € igual à do átomo do 
qual ele se origina. (a) Utilizando os dados da Ta 
bela 2.1, determine o número de algarismos signi- 
ficativos que não toma a diferença entre as massas 
de 'H e !Hº significativa. (b) Qual a percentagem 
“da massa de um átomo de 'H o elétron representa? 


2.100 Da seguinte lista de elementos — Ar, H, Ga, Al, 


Ca, Br, Ge, K, O — escolha o que melhor se encai- 
xa em cada descrição. Cada elemento só pode ser 
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considerado resposta uma única vez: (a) um metal 
alcalino, (b) um metal alcalino-terroso, (c) um gás 
nobre, (d) um halogênio, (e) um metaloide, (f) um 
não metal listado no grupo IA, (g) um metal que 
forma um fon 3+, (h) um não metal que forma um 
fon 2-, (i) um elemento semelhante ao alumínio. 

2.101 Em 1974, átomos de seabórgio (Sg) foram iden- 
tificados pela primeira vez. O isótopo do Sg de 
maior duração tem um número de massa de 266. 
(a) Quantos prótons, elétrons e nêutrons há em 
um átomo de Sp? (b) Os átomos de Sg são mui- 
to instáveis e, portanto, é difícil estudar as pro- 
priedades desse elemento, Com base na posição 
do Sg na tabela periódica, qual elemento deve ter 
propriedades químicas mais semelhantes às apre- 
sentadas por ele? 

2.102 A explosão de uma bomba atômica libera muitos 
isótopos radioativos, como o estrôncio-90. Consi- 
derando a localização do estrôncio na tabela perió- 
dica, sugira uma razão para o fato de esse isótopo 
ser particularmente perigoso para a saúde humana. 

2.103 Com base nas estruturas moleculares mostradas. 
a seguir, identifique a que corresponde cada uma 

es: (a) gás de cloro; (b) pro- 

pano; (e) fon nitrato; (d) trióxido de enxofre; (e) 

cloreto de metila, CHCI. 


w 


o 


2.104 Nomeie cada um dos seguintes óxidos. Conside- 
rando que os compostos sejam iônicos, que car- 
ga está associada ao elemento metálico em cada 
caso? (a) NiO, (b) MnOs, (c), CriOs, (d) MoO- 


2.105 Preencha as lacunas da tabela a seguir: 


Cátion Anion Fórmula Nome 
Oxido de litio 
e | ro 
ASOD 
Nitrato de cobre(ll) 
e r 
Macio, 
Carbonato de ambnio 
Perclorato de zinco 


2.106 O ciclopropano é um hidrocarboncto interessante. 
Em vez de ter três átomos de carbono em uma linha, 
esses três carbonos formam um anel, conforme a 
figura em perspectiva a seguir (ver a Figura 2.17, 
que apresenta o primeiro exemplo no livro desse 
tipo de desenho): 


4 H 

AF 

A. 

n% Yu 

WA 

O ciclopropano já foi utilizado como anestésico, 
mas sua utilização com esse propósito foi desconti- 
muada, em parte, porque ele é altamente inflamável. 
(a) Qual é a fórmula empírica do ciclopropano? 
Como essa fórmula difere da fórmula empírica do 
propano? (b) Três átomos de carbono forum colo- 
cados em um plano. Quais são os significados dos 
diferentes triângulos? (c) Que mudança você faria 
na estrutura mostrada para ilustrar o cloro-ciclo- 
propano? Há isômeros do cloro-ciclopropano? 

2.107 Elementos do mesmo grupo da tabela periódica 
geralmente formam oxiânions com a mesma fór- 
mula geral. Os ânions também são denominados 
de maneira semelhante. Com base nessas obser- 
vagões, sugira uma fórmula química ou um nome, 
conforme o caso, para cada um dos seguintes 
fons: (a) BrO% , (b) Sc0;™, (e) fon arsenato, (d) 
fon hidrogenotelurato. 

2.108 Os refrigerantes trazem, em sua composição, o 
ácido carbônico, que, quando reage com o hidró- 
xido de lítio, produz carbonato de lítio, utilizado 
para tratar a depressão e o transtorno bipolar. Es- 
creva as fórmulas químicas do ácido carbônico, 
do hidróxido de lítio e do carbonato de lítio. 

2.109 Dè os nomes químicos de cada um dos seguin- 
tes compostos comuns: (a) NaCl (sal de mesa), 


(b) NaHCO; (bicarbonato de sódio), (e) NaOCI 
(presente em muitos alvejantes), (d) NaOH (soda 
cáustica), (e) (NH):CO; (sais aromáticos), (f) 
CaSO, (gesso de Paris). 

2.110 Muitas substâncias populares receberam nomes 
não sistemáticos, comuns. Dê o nome sistemático 
correto de cada umas das substâncias a seguir: (a) 
salitre, KNOs; (b) carbonato de sódio, NasCOs; 
(0) cal, CaO; (d) ácido muriático, HCI; (e) sais de 
Epsom, MgSOs; (0) leite de magnésia, Mg(OH)z- 

2,111 Uma vez que muitos fons e compostos apresen- 
tam nomes semelhantes, existe grande chance de 
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nos confundirmos com eles, Escreva as fórmulas. 
“químicas corretas para determinar a diferença en- 
tre (a) o sulfeto de cálcio e o hidrogenosulfeto de 
cálcio, (b) o ácido bromídrico e o ácido brômico, 
(© o nitreto de alumínio e o nitrito de alumínio, 
(9) o óxido de ferro(I) e o óxido de ferro(IID), (e) 
a amônia e o fon amônio, (f) o sulfito de potássio e 
o bissulfito de potássio, (g) o cloreto mercuroso e 
o cloreto mercúrico, (h) o ácido clórico e o ácido 
perclórico. 

2.112 Em que parte do átomo atua a força nuclear forte? 


fe 3 


REAÇÕES QUÍMICAS E g 
ESTEQUIOMETRIA DE REAÇÃO 


Você já colocou vinagre em um recipiente com bicarbonato de sódio? Se sim, sabe que 
imediatamente surge uma cascata efervescente de bolhas As bolhas são formadas pelo gás. 
dióxido de carbono, que é produzido pela reação química entre o bicarbonato de sódio € o 
ácido acético do vinagre. 


Quando o bicarbonato de sódio reage com um ácido, as bolhas liberadas desempenham 
um papel importante na culinária: a liberação de CO) gasoso é responsável pelo crescimento 
da massa de pães e bolos. Uma forma altemativa de produzir CO; na cozinha é utilizando 
fermentos que dependem de reações químicas para converter açúcar em CO, etanol e outros. 
compostos orgânicos. Essas reações químicas têm sido utilizadas há milhares de anos para 
produzir pães e bebidas alcoólicas, como cerveja e vinho. No entanto, as reações químicas que 
produzem CO; não se restringem apenas à cozinha, clas ocorrem em lugares bem diferencia- 
dos como nas células do seu corpo e no motor do seu carro. 

Neste capítulo, exploraremos alguns aspectos importantes das reações químicas. O 
foco será tanto no uso de fórmulas químicas para representar reações, quanto na informação 
quantitativa que podemos obter a respeito das quantidades das substâncias envolvidas nessas 
reações. A estequiometria é o campo de estudo que examina as quantidades das substâncias 
consumidas e produzidas nas reações químicas. A estequiometria (do grego, stoicheion = 
“elemento” e metron = “medida” fornece um conjunto essencial de ferramentas amplamen- 
te utilizadas em química que tem diversas aplicações, como na medição das concentrações 
de ozônio na atmosfera e na abordagem de diferentes processos para converter carvão em 
combustíveis gasosos. 

A estequiometria é baseada em massas atômicas <=> (Seção 2.4), fórmulas quí- 
micas e na lei da conservação da massa <=> (Seção 2.1). O nobre cientista francês 
Antoine Lavoisier (Figura 3.1) chegou a essa importante lei da Química no fim do 
século XVIII. Ele estabeleceu a lei com as seguintes palavras: “Podemos aceitar como 
um axioma incontestável que, em todas as operações da arte e da natureza, nada se cı 


uma quantidade igual de matéria está presente antes e depois do experimento. Toda a 


átomos não são criados nem destruídos durante uma reação química. As transformações. 


FLAVOISIER, A. Element of Chemistry. 1790. 


O QUE VEREMOS 


3.1 | Equações quimicas Começaremos este capl- 
tulo considerando como podemos usar fórmulas qui- 
micas para escrever equações que representem rea- 
ções químicas. 

3.2 | Padrões simples de reatividade química Em 
seguida, examinaremos algumas reações químicas sim- 
ples: reações de combinação, reações de decomposi- 
ção e reações de combustão. 

3.3 | Massas moleculares Veremos como obter 
informações quantitativas a partir de fórmulas quimi- 
cas usando as massas moleculares. 


3.4 | Número de Avogadro e mol Utilizaremos 
fórmulas químicas para relacionar as massas das subs- 
tâncias aos números de átomos, moléculas ou íons 
contidos nelas. Essa relação leva 20 importante con- 
ceito do mol, definido como 6,022 x 10? átomos, 
moléculas, fons etc. 


3.5 | Fórmulas empíricas a partir de análises 
Aplicaremos o conceito de mol para determinar fórmu- 
las quimicas a partir das massas de cada elemento em 
uma dada quantidade de composto. 


3.6 | Informações quantitativas a partir de 
equações balanceadas Utilizaremos a informação 
quantitativa inerente às fórmulas químicas e equações. 
junto com o conceito de mol para prever as quanti- 
dades das substâncias consumidas ou produzidas nas 
reações químicas. 

3.7 | Reagentes limitantes Aprenderemos que um 
reagente pode ser consumido antes de outros em uma 
reação química. Esse é o reagente limitante. Quando 
isso acontece, a reação é interrompida, deixando algum 
excesso dos outros reagentes de partida. 


A TEXTURA E OS SABORES do pão e da cerveja dependem 
de reações químicas que ocorrem quando as leveduras fermen- 
tam os açúcares para produzir dióxido de carbono e etanol, 
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que ocorrem durante qualquer reação simplesmente reor- 
ganizam os átomos, uma vez que o mesmo conjunto de 
“átomos está presente tanto antes quanto depois da reação. 


Figura 3.1 Antoine Lavoisier (1734-1734) A arera Genelica de tn 
ue su tos estados igor sbre rsçõe de combustão fo reer 
rea pela Relação Fanta Moo ra gaeta, em 1794, no Ped do 
Tere, de costuma e considerado o pa da uia moda os andado 
epeimentos tdos cotolda e ico ed quinas 


3.1 | EQUAÇÕES QUÍMICAS 


Representamos reações químicas por meio de equa- 
ções químicas. Quando o gás hidrogênio (Hz) entra em 
combustão, por exemplo, ele reage com o oxigênio pre- 
sente no ar (05) para formar a água (H20). Escrevemos a 
equação química dessa reação da seguinte maneira: 


2H+0,—2H0 Ba 


Lemos o sinal + como “reage com” e a seta como 
“produz”. As fórmulas químicas à esquerda da seta repre- 
sentam as substâncias de partida, chamadas de reagentes. 
Já as fórmulas químicas à direita da seta representam as. 
substâncias produzidas na reação, chamadas de produtos. 
Os números na frente das fórmulas, chamados coeficientes, 
indicam a quantidade relativa de moléculas de cada tipo en- 
volvidas na reação. (Assim como nas equações algébricas, 
o coeficiente | geralmente é omitido.) 

Uma vez que átomos não são criados nem destruídos 
nas reações, uma equação química deve ter o mesmo núme- 


ro de átomos de cada elemento nos lados direito e esquer- 
do da seta. Quando essa condição for atendida, a equação 
está balanceada. Por exemplo, no lado direito da Equação 
34, há duas moléculas de H;O, cada uma formada por dois 
“átomos de hidrogênio e um átomo de oxigênio (Figura 
3.2). Assim, 2 H20 (leia-se “duas moléculas de água”) con- 
tEm2X2=4 átomos de He 2X 1 =2 átomos de O. Observe 
que o número de átomos é obtido ao multiplicar cada subs- 
crito em uma fórmula química pelo coeficiente da fórmula. 
Como há quatro átomos de H e dois de O em cada lado da 
equação, isso quer dizer que ela está balanceada. 


Quantos átomos de Mg, O e H estão representados na notação 
3 Mg(OH)? 


BALANCEAMENTO DE EQUAÇÕES 

Para compor uma equação química balanceada, co- 
meçamos escrevendo as fórmulas dos reagentes no lado 
esquerdo da seta e as dos produtos no lado direito, Em 
seguida, balanceamos a equação determinando os coefi- 
cientes para que haja a mesma quantidade de átomos de 
cada tipo em ambos os lados da equação. Na maioria das. 
vezes, uma equação balanceada deve conter os menores 
coeficientes de número inteiro possíveis. 

Para balancear uma equação, você precisa entender 
a diferença entre coeficientes e subscritos, Conforme a 
Figura 3.3, modificar um número subscrito em uma 
fórmula — de H;O para H;03, por exemplo — altera a 
identidade da substância. A substância H703, peróxido 


Duas moléculas de água 

terei | =p mo O O 
2H0 (contêm 3 átomos de He 

altera à quantidade. sus 

mo 
Mudar o mero Uma molécula de peróxido 
abetodena | mp HO; debidrogênio (contém 2 
arara átomos de He 2 de 0) 
popoean 


Figura 3.3 A diferença entre mudar números subscritos e coeficientes nas equações quimicas. 
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de hidrogênio, é bastante diferente da substância HzO, 
água. Nunca mude os números subscritos ao balance- 
ar uma equação. Por sua vez, colocar um coeficiente 
na frente de uma fórmula muda apenas a quantidade da 
substância e não a sua identidade. Assim, 2 HzO é igual 
a duas moléculas de água, enquanto 3 H;O é igual a três 
moléculas de água, e assim por diante. 

Para ilustrar o processo de balanceamento de uma 
equação, considere a reação que ocorre quando o meta- 
no (CH), principal componente do gás natural, entra em 
combustão no ar para produzir o gás dióxido de carbo- 
no (CO3) e o vapor d'água (H0) (Figura 3.4). Os dois 
produtos contêm átomos de oxigênio provenientes do Oz 
presente no ar. Assim, O Os é um reagente, e a equação 
não balanceada é: 


CH4 + 0: —* CO, + H20 (não balanceada) [3.2] 
Geralmente, é melhor balancear primeiro os ele- 
mentos que aparecem em menor número de fórmulas 
químicas de cada lado da equação. No exemplo, C apa- 
rece em apenas um reagente (CH4) e em um produto 
(CO) Isso também acontece com o H (CH4 e H;0). Em 
contrapartida, observe que o O aparece em um reagen- 
(05) e em dois produtos (CO3 e H20). Desse modo. 
iniciaremos o balanceamento pelo C seguido do hidro- 
génio, Como uma molécula de CH4 contém o mesmo 
número de átomos de C (um) que uma molécula de CO, 
os coeficientes para essas substâncias devem ser os mes- 
mos na equação balanceada. Portanto, o primeiro passo 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Nas representações moleculares exibidas na Figura 3.4, quantos átomos de C, H e O estão presentes no lado dos reagentes? 
No lado dos produtos, há o mesmo número de cada tipo de átomo? 


Figura 3.4 Reação do metano com o oxigênio em um bico de Bunsen. 


é escolher o coeficiente 1 (omitido), tanto para o CH, 
como para o CO3. 

Em seguida, vamos nos concentrar no H. No lado es- 
querdo da equação, temos o CHa, que possui quatro átomos 
de H, enquanto no lado direito da equação temos o H30, 
com dois átomos de H. Para balancear esses átomos na 
equação, colocamos o coeficiente 2 na frente do H;O. En- 
tão, a equação fica com quatro átomos de H de cada lado: 


CH;+0,—+ CO; +2 HO (não balanceada) [33] 


Embora, agora, a equação esteja balanceada em rela- 
ção ao hidrogênio e ao carbono, o oxigênio ainda não está 
balanceado, Colocar o coeficiente 2 na frente do Oz deixa 
a equação balanceada, com quatro átomos de O em cada 
lado (2X 2 no lado esquerdo, 2+2X | no lado direito): 


CHy+20;—+ C0,+2 H;0 (balanceada) (3.4) 


A equação balanceada do ponto de vista molecular é 
mostrada na Figura 3.5. 


24 — co + 2H0 


1C,4H, 40 
Figura 3.5 Equação quimica balanceada da combustão do CH. 
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O diagrama a seguir representa uma reação química, na qual 
as esferas vermelhas são átomos de oxigênio e as esferas azuis. 
são átomos de nitrogênio. (a) Escreva as fórmulas químicas. 
dos reagentes e dos produtos. (b) Escreva a equação balan- 
ceada da reação. (c) O diagrama está de acordo com a lei da 
conservação da massa? 


Como interpretar e balancear equações quimicas 


ato 
>|%. ə 
2% e?e 


SOLUÇÃO 

(a) No quadro da esquerda, que representa os reagentes, há 
dois tipos de moléculas: as moléculas formadas por dois 
somos de oxigênio (0) e as moléculas formadas por um 
átomo de nitrogênio e um átomo de oxigénio (NO). No 
quadro da direita, que representa os produtos, há apenas 
um tipo de molécula: formado por um átomo de nitrogê- 
nio e dois átomos de oxigênio (N03). 

(b) A equação química não balanceada é: 


04+NO— NO; (não balanceada) 


Analisando os átomos de cada lado da equação, verificamos. 
“que há um Ne três O do lado esquerdo da seta, e um N e dois 
O no lado direito, Para balancear o O, devemos aumentar o 
número de átomos de O à direita, mantendo os coeficientes. 
de NO e NO» iguais, Às vezes, é necessária uma abordagem 
de tentativa e erro; precisamos ir de um lado para o outro 
da equação diversas vezes e alterar os coeficientes primeiro 
“de um lado e depois do outro, até que ela fique balanceada. 
Nesse caso, vamos começar aumentando o número de átomos. 
“de O no lado direito da equação, colocando o coeficiente 2 
na frente do NOx: 


03+ NO —*+ 2 NO; (não balanceada) 
Agora, a equação tem dois átomos de N e quatro de O do lado. 
direito, então, voltamos para o lado esquendo. Neste caso, co- 
locar o coeficiente 2 na frente do NO deixa tanto a quantidade. 
“de N quanto a de O balanceada: 
Q: + 2N0— 2Nt 
peia 
NÃO 


(balanceada 
N30 


(6) No quadro com os reagentes, há quatro Oz € . 
Assim, a razão molecular é de um O; para dois NO, de 
acordo com o que a equação balanceada exige. No qua- 
dro com os produtos, há oito NO3, isso significa que o 
número de moléculas do produto NO; é igual a0 número 
de moléculas do reagente NO, como a equação balan- 
ceada exige. 

No quadro com os reagentes, há oito átomos de N nas oito molé- 

culas de NO. Há também 4 X 2 = 8 átomos de O nas moléculas. 

“de Ox, e oito átomos de O nas moléculas de NO, representando 

um total de 16 átomos de O. No quadro com os produtos, encon- 

tramos oito moléculas de NO, que contêm oito átomos de N e. 

8X 2= 16 átomos de O, Uma vez que há o mesmo número de 


tomos de N e de O nos dois quadros, a representação está de 
acondo com a lei da conservação da massa 


Para praticar: exercício 1 
No diagrama a seguir as esferas brancas representam átomos de 
hidrogênio e as esferas azuis representam átomos de nitrogênio. 


Os dois reagentes são combinados para formar um único pro- 
duto, a amônia, NH, que não é mostrada. Escreva uma equa- 
ão química balanceada para a reação. Com base na equação e 
no conteúdo do quadro à esquerda (dos reagentes), determine. 
quantas moléculas de NH deveriam estar no quadro da direita 
(dos produtos) (8) 2, (b) 3, (€) 4, (4) 6, (e) 9. 


Para praticar: exercício 2 
No diagrama a segui, as esferas brancas representam domos 


de hidrogênio, as esferas pretas representam átomos de carbo- 
Do é as esferas vermelhas, átomos de oxigênio. 


fritas de O, 
não mesada 
ns 


Nessa reação, há dois reagentes: o etileno, CHa, que é mos- 
trado; o oxigênio, Oz, que não é mostrado; e dois produtos: 
CO; e HO, ambos mostrados. (a) Escreva a equação quími 
ca balanceada da reação. (b) Determine o número de molé- 
culas de Os que devem ser mostradas no quadro da esquerda. 
(dos reagentes) 
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COMO INDICAR OS ESTADOS DE 
REAGENTES E PRODUTOS 


Normalmente, os símbolos que indicam o estado físico de cada 
reagente e produto são incluídos nas equações químicas. Usa- 
mos os símbolos (s), (1), (5) c (ag) para substâncias que são 
gases, líquidas, sólidas, e que estão dissolvidas em solução 
aquosa, respectivamente. Assim, a Equação 3.4 pode ser escri- 
ta da seguinte forma: 


CHulg) + 2 0/8) —* COg) + 2 H,0(8) 


Às vezes, os símbolos que representam as condições sob as 
quais a reação ocorre aparecem acima ou abaixo da seta. Um 
exemplo que encontraremos mais adiante neste capítulo envolve 
o símbolo A (letra grega delta maiúscula). A indicação do dela 
em cima da seta da reação representa a adição de calor. 


Bs) 


Balanceamento de equações químicas 


Faça o balanceamento da equação: 


Nals) + H:0(1) —* NaOH(ag) + Hals) 


SOLUÇÃO 

Comece contando cada tipo de stomo nos dois lados da equa- 
ção, Perceba que há um átomo de Na, um de O, e dois de H no. 
Jado esquerdo; além de um de Na, um de O e três de H no lado 
direito À quantidade de átomos de Na e de O está balanceada, 
mas a quantidade de átomos de H não está. Vamos tentar au- 
mentar o número de átomos de H po lado esquerdo colocando 
o coeficiente 2 na frente do HO: 

Nals) + 2 H2O) —* NaOH(ag) + Hs) 
Embora começar dessa maneira não balanceie o H, consegui- 
mos aumentar o número de átomos de H nos reagentes, que 
era o necessário. Acrescentar o coeficiente 2 ao HO deixa a 
quantidade de átomos de O desbalanceada, mas cuidaremos 
disso depois que balancearmos os átomos de H. Agora que te- 
mos 2 HO à esquenta, podemos balancear a quantidade de H 
colocando o coeficiente 2 na frente do NaOH: 


Nala) +2 WOU) —* 2 NaOH(ag) + Hals) 


Balancear a quantidade de átomos de H dessa maneira, também 
balanceia a quantidade de átomos de O, mas, agora a quantida- 
de de átomos de Na está desbalanceada, com um Na à esquerda. 
e dois à direita. Para que a quantidade de Na fique balanceada. 
novamente, colocamos o coeficiente 2 na frente do reagente: 


2 Nals) + 2 HOU) —» 2 NaOH(ag) + Hale) 


Agora, temos dois átomos de Na, quatro átomos de H e 
“átomos de O em cada lado. A equação está balanceada. 


Comentário Observe que tivemos que nos deslocar várias 
vezes entre os lados da equação, colocando um coeficiente na 
frente do HO, em seguida, do NaOH c, finalmente, do Na. 
No balanceamento de equações, muitas vezes temos que fazer 
esse movimento, indo de um lado para o outro da seta, colo- 
cando primeiro coeficientes na frente de uma fórmula de um 
tado e, em seguida, na frente de uma fórmula do outro lado, até 
que a equação fique balanceada. Você sempre pode conferir se 
balanceou sua equação corretamente verificando se o número. 
de átomos de cada elemento é o mesmo nos dois lados da seta 
e se o menor conjunto de coeficientes que balanceia a equação 
foi determinado. 


Para praticar: exercício 1 
A equação não balanceada da reação entr o metano c o bromo é: 
CHA) + Br) — CBr) + Harts) 
Depois que essa equação estiver balanceada, qual será o valor 

do coeficiente do Br? (a) 1, (b) 2, (©) 3, (d) 4, (e) 6. 

Para praticar: exercicio 2 

Faça o balanceamento das equações a seguir, colocando os 

coeficientes adequados nas lacunas: 

(0) Fey + Ou — FeO) 

©) ANG) + Ha) — — AChstag) + Mo) 

(6) —C3CO (9) + _HCNag) —*  CaChi(ag) + —CO;le) 
+O 


3.2 | PADRÕES SIMPLES DE 
REATIVIDADE QUÍMICA 


Nesta seção, vamos examinar três tipos de reação 
que veremos com frequência ao longo deste capítulo: 
reação de combinação, reação de decomposição e rea- 
ção de combustão. A primeira razão para analisar essas 
reações é nos familiarizarmos com as reações quími- 
cas e suas equações balanceadas. O segundo motivo é 


considerar como podemos prever os produtos de algu- 
mas dessas reações, conhecendo apenas seus reagentes. 
A chave para prever os produtos formados a partir de 
uma dada combinação de reagentes é reconhecer pa- 
drões gerais de reatividade química, Reconhecer um 
padrão de reatividade para uma classe de substâncias. 
proporciona uma compreensão mais ampla do que ape- 
nas memorizar um grande número de reações não re- 
Iacionadas, 
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REAÇÕES DE COMBINAÇÃO E 
DECOMPOSIÇÃO 

Em reações de combinação, duas ou mais subs- 
tâncias reagem para formar um produto (Tabela 3.1). 
Por exemplo, o magnésio metálico brilha intensamente 
ao ser queimado, produzindo o óxido de magnésio 
(Figura 3 


2 Mels) + O(g) — 2 Mg O(S) Ba 

Essa reação é utilizada para produzir a chama bri- 
Ihante gerada por foguetes de sinalização e alguns fogos 
de artifício. 

Uma reação de combinação entre um metal e um 
não metal, como a da Equação 3.6, produz um sólido 
iônico, Lembre-se de que a fórmula de um composto 
iônico pode ser determinada a partir das cargas de seus 
fons = (Seção 2.7). Por exemplo, quando o magnésio 
reage com o oxigênio, o magnésio perde elétrons e for- 
ma o fon magnésio, Mg”, Já o oxigênio ganha elétrons 
e forma o fon óxido, O? Assim, o produto da reação 
éo MgO. 

Você deve ser capaz de reconhecer uma reação de 
combinação e prever os produtos quando os reagentes são- 
um metal e um não metal 


Tabela 3.1 Reações de combinação e decomposição. 


Resções de combinação 
ArE—=+C Dos ou mais reagertes são com 

binados para formar um úrico 
eoon produto Muitos elementos rea- 
Ndg) + 3 Holg)— 2 Nig) gem uns com os outos dessa 
Cs +)» na para formar compostos 


Um único reagente é decom- 
posto para formar duas ou mais. 
substâncias. Muitos compostos. 
reagem dessa maneira quando 
são aquecidos. 


2KC049)—» 2K) + 3046) 
POCOS) —* PbO) + CO) 
CHOHDAS) —* Cs + H09) 


Reflita 


Quando o Na e o $ reagem por combinação, qual é a fórmula 
quimica do produto? 


Em uma reação de decomposição, uma substância 
sofre uma reação produzindo duas ou mais substâncias. 
(Tabela 3.1). Por exemplo, muitos carbonatos de metais, 
quando aquecidos, decompõem-se para formar óxidos de 
metal e dióxido de carbono: 


Cacos) > cao(s) + COL) 


Bn 


2 Mgts) + O2(g) 


Figura 3.6 Combustão de magnésio metálico no ar, uma reação de combinação. 
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A decomposição do CaCO; é um processo importante 
do ponto de vista comercial. A pedra calcária ou as conchas, 
ambas formadas principalmente por CaCO3, são aquecidas 
para produzir CaO, conhecido como cal ou cal virgem. De- 
zenas de milhões de toneladas de CaO são utilizadas nos 
Estados Unidos, todos os anos, na produção de vidro, na 
metalurgia, para extrair metais de seus minérios, e na fabri- 
cação de aço, onde é usado na remoção de impurezas. 

A decomposição da azida de sódio (NaN;) libera 
rapidamente Na(g), por isso essa reação é utilizada para 
inflar air bags de automóveis (Figura 3.7): 


2 NaN a) — 2 Nals) +3 Nais) [38] 


O sistema é projetado de modo que um impacto acio- 
ne um dispositivo detonador, que, por sua vez causa a 
decomposição explosiva do NaNy. Uma pequena quanti- 
dade de NaN, (cerca de 100 g) é suficiente para produzir 
uma grande quantidade de gás (aproximadamente SO L). 


) EXERCÍCIO 


NID 


3.3 


FO43050Z02! 


3.7 A decomposição da azida de sódio, NaNyts), é utilizada 
para inflar air bags de automóveis. 


Como escrever equações balanceadas para reações de combinação e decomposição 
Escreva a equação balanceada da (a) reação de combinação emire o tio metálico c o fldor pasoo, e da (b) reação de decompo- 
sição que ocorre quando o carbonato de bário sólido é aquecido (dois produtos se formam. um sólido e um gás) 


SOLUÇÃO 

(a) Com exceção do mercúrio, todos os metais são sólidos à 
temperatura ambiente O Nóor existe, naturalmente, como 
uma molécula diatômica. Assim, os reagentes são o Li) 
eo Fi(g), O produto resultará da combinação de um metal 
com um não metal, logo esperamos que ele seja um sóli- 
do iônico. fons Iio têm carga 14, Liº, enquanto os fons 
fluoreto tem carga 1-, F“. Assim, a fórmula química do 
produto é LiF. A equação química balanceada é: 


2Li(o)+ Fas) — 2 LiF) 


(b) A fórmula química do carbonato de bário é BaCO; Como 
já mencionado, muitos carbonatos de metais se decom- 
põem em óxidos de metais e dióxido de carbono quando 
aquecidos. Na Equação 3.7, por exemplo, o CaCO; se de- 
compõe para formar CaO e CO». Assim, esperamos que o 
BaCO; se decomponha em BaO e CO). O bário e o cálcio. 
estão ambos no grupo 2A da tabela periódi 
que eles reagem de modo semelhante: 


BaCO(5) — BaO(5) + COl) 


Para praticar: exercício 1 
Qual das seguimos reações € a equação balanceada que repre- 
senta a reação de decomposição que ocorre quando o óxido de 
prata) é aquecido? 

(a) A80) — Ago) + Ols): 

©) ZALO) —* 2 Agl) + Ogh 

(ARO) — 2Agl) + OG); 
(8)2Ag)0(5) — 4 Ag) + Ox) 
(6) Ag) —* 2 Ago) + Ou) 


Para praticar: exercício 2 
Escreva uma equação balanceada para (a) a decomposição 
do sulfeto de mercário() sólido em seus clementos quando 
aquecido, e para (b) a combinação de alumínio metálico com 
o oxigênio presente no ar 


REAÇÕES DE COMBUSTÃO 


Reações de combustão são reações rápidas que 
produzem uma chama. A maioria das reações de com- 
bustão que observamos envolvem o Oz presente no 
ar como reagente, A Equação 3.5 ilustra uma classe 


geral de reações que envolvem a queima, ou a com- 
bustão, de hidrocarbonetos (compostos que contêm 
apenas carbono e hidrogênio, como o CH4 e o C2H4). 
ces (Seção 2.9). 


E 
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Hidrocarbonetos em combustão no ar reagem com O) para 
formar CO; e F20." O número de moléculas de O; necessárias e 
o número de moléculas de CO, € H;O formadas dependem 
da composição do hidrocarboneto, que atua como combusti- 
vel na reação, Por exemplo, a combustão do propano (CsHs. 
Figura 3.8), gás utilizado na cozinha e no sistema de aqueci- 
mento doméstico, é descrita pela equação: 

CsHalg) + 5 Oo (8) —3 COs) + 4 HO) 139] 

O estado físico da água nessa reação, HzO(g) ou HzO(), depen- 
de das condições de reação. O vapor d'água, HzO(g), é formado 
a uma temperatura elevada em um recipiente aberto, 

A combustão de derivados de hidrocarbonetos que contêm 
oxigênio, como o CHOH, também produz CO) e H;O. A re- 
gra de que os hidrocarbonetos e seus derivados que contenham 
oxigênio formam CO) e HzO quando entram em combustão 
no ar resume as reações de cerca de 3 milhões de compostos 
oxigenados. Muitas substâncias que nosso corpo utiliza como. 
fonte de energia, a exemplo da glicose (C;H,206). que reagem 
com o O) formando CO; e HO. Em nosso corpo, no entanto, 
as reações envolvem uma série de etapas intermediárias que 
ocorrem à temperatura corporal. Essas reações são descritas 
como reações de oxidação em vez de reações de combustão. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Esta reação produz ou consome energia térmica (calor)? 


Como escrever equações balanceadas para reações de combustão 
Escreva a equação balanceada para a reação que ocorre quando o metanol, CHOH(1, entra em combustão no ar. 


SOLUÇÃO 

Quando todo e qualquer composto com C, H ou O entra em 
combustão, ele reage com o 0:(8) presente no ar e produz 
o CO) e H0(g). Desse modo, a equação não balanceada 
pode ser representada por: 

CHJOHU) + 0:44) — CO) + HO) 

A quantidade de átomos de C está balanceada. um de cada 
ado da seta. Uma vez que o CHsOH tem quatro átomos de H. 
colocamos o coeficiente 2 na frente do H;O para balancear os. 
tomos de H: 

CHORO) + 034) —* CO) + 2 H016) 
Adicionar esse coeficiente balanceia o H, mas deixa os pro- 
dutos com quatro átomos de O. Como existem apenas três 
átomos de O nos reagentes, o balanceamento ainda não está 
concluída, Podemos colocar o coeficiente | aa frente do Os, 
para deixarmos os reagentes com quatro átomos de O (4 X2= 
3 átomos de O em $ Osk 

CH;OH(U) + 3048) — COdg) + 2H,/0(8) 


Embora essa equação esteja balanceada, sua representação não 
está na forma mais convencional porque contém um cocficien- 
te fracionário. Contudo, multiplicar todas as fórmulas da equa- 
ção por 2 elimina a fração e mantém a equação balanceada: 


2CHOHU) +3 Oxg) —* 20:48) +4 H00) 


Para praticar: exercicio 1 
Escreva a equação balanccada para a reação que ocorre quando- 
o etilenoglicol, C3Ha(OH);. entra em combustão no ar. 

(8) CHKO) + SP O(g) — 2 COs(4) + 3 H:0(6) 

(O) 2 CHOH) + S 0:46) — 4 COx(e) + 6 HOC) 

(6 CHAO) +3 0:64) —* 2 CO) + 3 HO) 

(A) CHAON) + $ O(g) — 2 CO8) +3 063) 

(6) 4 CHOH) + 10 0:46) —* 8 CO) + 12 1,069) 
Para praticar: exercicio 2 

Escreva a equação balanceada da reação que ocorre quando o 
etanol, C)HsOH(D, entra em combustão no ar, 


* Quando não há uma quantidade suficiente de O, o monóxido de carbono (CO) é produzido junto com o CO, processo chamado de 
combustão incompleta. Se a quantidade de O; é drasticamente reduzida, sã produzidas finas partículas de carbono chamadas de fuligem. 


A combustão completa produz apenas CO; é 
combustão completa. 


O. Nesta obra, a menos que se especifique o contrário, a combustão sempre significará 
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3.3 | MASSAS MOLECULARES 


Fórmulas e equações químicas camegam um significado 
quantitativo, pois os subscritos nas fórmulas e os coeficientes. 
nas equações representam quantidades precisas. A fórmula. 
HO indica que uma molécula dessa substância (água) con- 
tém exatamente dois átomos de hidrogênio e um álomo de 
oxigênio, Da mesma forma, os coeficientes de uma equação 
química balanceada indicam as quantidades relativas de rea- 
gentes e produtos. No entanto, como podemos relacionar. 
o número de átomos ou moléculas às quantidades medidas 
no laboratório? Se você quiser que o hidrogênio e o oxigênio. 
reajam na proporção certa para formar o HzO, como você se 
cenificaria de que os reagentes contêm uma proporção 2:1 
de átomos de hidrogênio para átomos de oxigênio? 

Não é possível contar átomos ou moléculas especifi- 
cos, mas podemos determinar, indiretamente, a quantida- 
de deles, se suas massas forem conhecidas. Assim, caso 
fosse preciso calcular as quantidades dos reagentes neces- 
sários para obter uma determinada quantidade de produto 
ou extrapolar a informação quantitativa de uma fórmula. 
ou equação química, precisaríamos saber mais sobre as 
massas de átomos e moléculas. 


PESO MOLECULAR E MASSA MOLECULAR 


A massa molecular (MM), peso molecular ou peso- 
-fórmula de uma substância representa a soma das massas 
atômicas (MA) dos átomos presentes na fórmula química da. 
substância.” Utilizando as massas atômicas, temos conheci- 


mento, por exemplo, da massa molecular do ácido sulfúrico 
(H5SO,), que € 98,1 uma (unidade de massa atômica): 


MM de HS0; =2 (MA de H) + (MA de S) +4 (MA de 0) 
(1,0 uma) +32,1 uma +4 (160 uma) 
98,1 uma 

Asredondamos as massas atômicas para uma casa de- 
cimal — prática que será adotada na maioria dos cálculos. 
apresentados neste livro. 

Se a fórmula química é o símbolo químico de um ele- 
mento, como o Na, a massa molecular é igual à massa 
atômica do elemento, nesse caso, 23,0 uma. Se a fórmu- 
la química refere-se à uma única molécula, esta também. 
será chamada de massa molecular. A massa molecular 
da glicose (CgH,206). por exemplo, é: 

MM de CjHy206 = 6(12,0 uma) + 12(1,0 uma) + 
6(16,0 uma) = 180,0 uma 


Uma vez que as substâncias iônicas existem como 
arranjos tridimensionais de fons (ver Figura 2.21), não 
é adequado falar de moléculas, Em vez disso, usamos a 
fórmula empírica destes compostos como unidades de 
fórmula, sendo que a massa molecular de uma substân- 
cia iônica é determinada por meio da soma das massas 
atômicas dos átomos que compõem a fórmula empírica. 
Por exemplo, a unidade de fórmula do CaCl consiste de 
um fon Ca?* e dois fons CIT. Assim, a massa molecular 
do CaCh é: 


MM de CaCh = 40,1 uma + 235,5 uma) = 111,1 uma 


Como calcular massas moleculares 
Calcule a massa molecular (a) da sacarose, CyaHz101 (açúcar de mesa): e (b) do nitrato de cálcio, Ca(NO,)y. 


SOLUÇÃO 
(a) Somando as massas atômicas dos átomos presentes na sa- 
carose, descobrimos que sua massa molecular é 342.0 uma: 


12 átomos deC = 12(120 uma) = 1440 uma 
22 átomos de H = 22(1 Duma) = 220uma 
1769 uma 


11 dromos de O = 11 (160 uma) = 5a 


(©) Se uma fórmula química tem parênteses, o subscrito fora 
deles é um multiplicador de todos os átomos que estão 
dentro. Assim, para o Ca(NO js, temos: 

1 stomo de Ca = 1(40.1 uma) = 40,1 uma 
2 &tomos de N = 2(140 uma) = 280 uma 
960 uma 
1641 uma 


6 átomos de O = 6(160 uma) = 


Para praticar: exercicio 2 


segui € o valor correto da massa molecular 
do fosfato de cálcio? (a) 3102 uma, (b) 135,1 uma, (c) 182.2 
uma, (d) 278,2 uma, (€) 175,1 uma. 


Calcule a massa molecular de (a) AKOH)s, (b) CHOH, 
(OTON. 


do RT: No Brasil o termo peso- fórmula não é utilizado e o termo peso molecular, apesar de ser frequentemente utilizado, ão € cometo. pois 
em conflito com o conceito fisico de peso que é a massa multiplicada pela aceleração da gravidade. Neste ivo, adotaremos o termo masa 


molecular, por ser a terminologia sugerida pela TUPAC, como o mass coreto. 
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COMPOSIÇÃO PERCENTUAL A PARTIR 
DAS FÓRMULAS QUÍMICAS 

Por vezes, os químicos devem calcular a composição 
percentual de um composto, isto é, a percentagem em 
massa de cada elemento presente na substância. Os quí- 
micos forenses, por exemplo, podem determinar a com- 
posição percentual de um pó desconhecido e compará-la 
com as composições percentuais de substâncias conheci- 


cais (an de ses) massa panj 
percentual do = 
elemento 


do elemento 
massa molecular da substância 


das (por exemplo, açúcar, sal ou cocaína). Isso possibilita- 
ráa identificação do pó, até então, desconhecido, 
Calcular a composição percentual de todo € qualquer 
elemento presente em uma substância (também chamada 
de composição elementar de uma substância) é simples. 
desde que a fórmula química dessa substância seja conhe- 
cida. O cálculo depende da massa molecular da substância, 
da massa atômica do elemento em questão e do número de 
átomos desse elemento presentes na fórmula química: 


do elemento [310] 


x 100% 


Como calcular a composição percentual 
Calcule a percentagem de carbono, hidrogênio e 


igênio (em massa) no Cr2H21011. 


SOLUÇÃO 

Vamos examinar essa questão utilizando as etapas de resoh 
ção de problemas da seção Estratégias em Química: resol 
são de problemas. 

Analise Temos a fórmula química e devemos calcular a per- 
centagem em massa de cada elemento. 

Planeje Utilizamos a Equação 3.10 e verificamos as massas 
atômicas na tabela periódica. Sabemos que o denominador 
dessa equação é massa molecular do C3H30 e já descobri- 
mos esse valor no Exercício resolvido 3.5. Devemos usá-la em 


três cálculos, um para cada elemento. 
Resolva 
(12)(120 uma) 
nc ue 100% = 42,1 
(2210 uma) 
ane mo 100% = 64% 


Ao Ouma) 
320 uma 


Confira Os percentuais calculados devem somar 100%, e 


“o X 100% = 51,5% 


mas seguimos o padrão do livro, que é arredondar as massas. 
atbenicas para que tenham uma casa decimal. 


Para praticar: exercício 1 

Qual é a percentagem em massa de nitrogênio no nitrato de 
cálcio? (a) 8,54%, (b) 17,19%, (€) 13.7%, (d) 24,4%, (e) 82,9%. 
Para praticar: exercicio 2 

Calcule a percentagem em massa de potássio no K3PiClg. 


3.4 | NÚMERO DE AVOGADRO 
E MOL 


Mesmo as menores amostras com que lidamos no labo- 
ratório contêm um número enorme de átomos, fons e mo- 
Iéculas. Por exemplo, uma colher de chá de água (cerca de 
5 mL) contém 2 X 10° moléculas de água, um número tão 
grande que quase desafia a nossa compreensão. Por esse mo- 
tivo, os químicos desenvolveram uma unidade de contagem 
para descrever grandes números de átomos ou moléculas. 
No dia a dia, usamos unidades de contagem bastante fa- 
miliares, como a dúzia (12) e a grosa (144 objetos). Em quí- 
mica, a unidade de contagem para o número de átomos, fons 


ou moléculas, em uma amostra de laboratório, é o mol. O 
mol representa a quantidade de matéria que contenha tantos 
objetos (átomos, moléculas ou qualquer objeto que conside- 
rarmos) quanto o número de átomos presente em exatamente 
12 g de “C isotopicamente puro. A partir de experimentos, 
cientistas determinaram que esse número é 6402214129 X 
10”, que geralmente arredondamos para 6,02 X 102, Esse 
valor é chamado de número de Avogadro, Na, em homena- 
“gem ao cientista italiano Amedeo Avogadro (1776-1856), e 
É frequentemente citado com unidades de mols recíprocas, 
6102x 10” mol™.” A unidade (leia-se “mol inverso” ou “por 
mol") indica que há 6,02 x 10” elementos em cada mol. Um 
mol de átomos, um mol de moléculas ou um mol de qualquer 
outro item, todos contêm o número de Avogadro: 


* O número de Avogadro é também chamado de constante de Avogadro, termo adotado por agências como o Instituto Nacional de Padrões e Tec- 
nologia (NIST). Contudo, número de Avogado é bastante difundido e usado com mais frequência neste livro 
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1 mol de átomos de C =6,02 x 10? átomos "2C 
1 mol de moléculas de HzO =6,02 x 10? moléculas de H:O 
1 mol de fons de NO37 = 6,02 X 10% fons de NO37 


O número de Avogadro é tão grande que é difícil de 
imaginar. Espalhar 6,02 x 107 bolinhas de gude sobre a 


superficie da Terra produziria uma camada de cerca de 5 
quilômetros espessura. O número de Avogadro de moedas 
de um centavo dispostas lado a lado em uma linha reta 
daria a volta na Terra 300 trilhões (3 X 10°) de vezes. 


agoran 


A prática é a chave para o sucesso na resolução de problemas. 
Enquanto você pratica, pode melhorar suas habilidades seguin- 
do as seguintes etapas: 

1. Analise o problema. Leia cuidadosamente o enunciado e 
compreenda o que ele diz. Faça uma ilustração ou um dis- 
grama para ajudá-lo a visualizar o problema. Anote os dados 
que são fomecidos e a quantidade que você precisa determi- 
nar (a incógnita). 

2. Desenvolva um plano para solucionar o problema. 
Considere um caminho possível entre a informação for- 
necida e a incógnita. Quais princípios ou equações rela- 
cionam as duas? Lembre-se de que alguns dados podem 
não ser fornecidos explicitamente no problema; espera-se 
que você já saiba o valor de alguns dados (como o número 
de Avogadro), ou os encontre consultando tabelas (como 


massas atômicas), Assuma também que scu plano pode en- 

volver uma única etapa ou uma série delas, com respostas 
intermediária. 
Resolva o problema. Utilize as informações conhecidas 
e as equações ou as relações adequadas para chegar ao 
resultado. À análise dimensional c= (Seção 1.6) é uma 
ferramenta dl para solucionar muitas questões Atenção. 
redobrada com os algarismos significativos, os sinais e as 
unidades, 

4. Confira a resolução. Leia o enunciado novamente para 
ter certeza de que conseguiu resolver tudo que foi pedido. 
Sua resposta faz sentido? A resposta apresenta números. 
muito maiores, muito menores ou está dentro da estima- 
tiva? Por fim, as unidades e os algarismos significativos. 
estão corretos? 


Como estimar o número de átomos 


Sem recorrer à calculadora, organize estas amostras em ordem crescente de número de átomos de carbono: 12 g de ŽC, 1 mol 


de CH, 9X 10% moléculas de CO; 


SOLUÇÃO 

Analise Foram fornecidas as quantidades de três substâncias. 
expressas em gramas, mols e número de moléculas. A partir 
disso, é necessário organizar as amostras em ordem crescente 
de número de átomos de C. 

Planeje Para determinar o número de átomos de C em cada 
amostra, devemos converter 12 g de "C, 1 mol de Coy e 
9x 10º moléculas de CO; em número de átomos de C. Para. 
fazer essas conversões, usamos a definição de mol e o núme- 
rode Avogadro. 


Resolva Um mol é definido como a quantidade de matéria 
que contém tantas unidades de matéria quanto átomos de C 
existentes em exatamente 12 g de "ŽC. Assim, 12 g de 2C con- 
tèm 1 mol de átomos de C = 6,02 x 10? átomos de C. Um mol 
de C3Hz contém 6,02 x 10% moléculas de C)Hy. Como há dois 
átomos de C em cada molécula, essa amostra contém 12,04 x 
1088 átomos de C. Uma vez que em cada molécula de CO hå 
um átomo de C, a amostra de CO; contém 9 x 10 átomos 
de C. Consequentemente, a ordem é 12 g de C (6 x 10” 


somos de C) < 9x 10” moléculas de CO3 (9 X 10º átomos 
de C) < 1 mol de Csh (12x 10” átomos de C). 

Confira Podemos conferir os resultados comparando a 
quantidade de matéria (ou número de mols) de átomos de C 
nas amostras, pois esta é proporcional ao número de átomos, 
Assim, 12 g de ŽC é igual a 1 mol de C, 1 mol de Cslly 
contém 2 mols de C e 9 x 10 moléculas de CO contêm 
1,5 mol de C, a mesma ordem apresentada anteriormente. 


Para praticar: exercício 1 

Determine qual das amostras a seguir contém menos átomos. 
de sódio, 

(a) 1 mol de óxido de sóio, (b) 45 g de fluoreto de sódio, (e) 
SO g de cloreto de sódio, (d) 1 mol de nitrato de sódio. 


Para praticar: exercício 2 
Sem recorrer à calculadora, organize essas amostras em ordem 
crescente de átomos de O: 1 mol de H30, 1 mol de COs, 3x 
102 moléculas de Os. 
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) EXERCÍCIO RES: 


Conversão de mols em número de átomos 
Calcule o número de átomos de H em 0,350 mol de CsH1z05- 


SOLUÇÃO 

Analise Dada a quantidade de uma substância (0.350 mol) e 
sua fórmula química, CoH120%. devemos determinar o número 
“de átomos de H na amostra. 

Planeje O número de Avogadro € o fator de conversão entre 
a quantidade de matéria, ou número de mols, de CgJl,:04 € o 
número de moléculas de Cglt,206: 1 mol de CH0 = 6402x 


10” moléculas de CgHy204 Uma vez que sabemos o número de 
moléculas de CoH/20,. podemos utilizar a fórmula química, 
que nos diz que em cada molécula de 5,20, há 12 átomos. 
de H. Assim, convertemos mols de C6H0 em moléculas de 
CaH1:0s €, depois, determinamos o número de átomos de H a 
partir do número de moléculas de C6H; 706: 


Mols de CoH 705 —* moléculas de CoHyz05 —* átomos de H 


Aiomos de H = 0350 molde Cat (S 
= 253 X 10% átomos de H 


Confira Podemos fazer um cálculo estimado, considerando 
que 0,356 X 10%) seja cerca de 2X 10° moléculas de CH0- 
Sabemos que há 12 átomos de H em cada uma dessas molécu- 
las. Sendo assim, 1242 X 107) é igual a 24X 102) =2,4 x 1074 
tomos de H, que é um valor próximo ao do resultado. Como à 


Para praticar: exercício 1 


E e 
1ml CHO 


12 tomos de H ) 
Tmolécula de C/H; 


incógnita era o número de átomos de H, as unidades da resposta 
estão corretas, assim como a quantidade de algarismos signi- 
ficativos. O dado fornecido tem três algarismos significativos, 
“da mesma maneira que a resposta. 


Para praticar: exercício 2 


Quantos átomos de enxofre há em (a) 0.45 mol de BaSO,, e 
C) 1.10 mol de sulfeto de alumínio? 


Quantos átomos de oxigênio há em (a) 0.25 mol de Ca(NO;)s, 
e (b) 1.50 mol de carbonato de sódio. 


MASSA MOLAR 


Uma dúzia (12) representa sempre a mesma quan- 
tidade, se tivermos uma dúzia de ovos ou uma dúzia de 
elefantes. Claramente, no entanto, uma dúzia de ovos não 
tem a mesma massa que uma dúzia de elefantes, Do mes- 
mo modo, um mol é sempre o mesmo número (6.02 X 
10%), mas amostras de 1 mol de diferentes substâncias 
apresentam massas diferentes. Compare, por exemplo, 1 
mol de PC e 1 mol de “Mg. Um único átomo de “Cc 
tem uma massa de 12 uma, enquanto um único átomo 
de “Mg é duas vezes mais maciço, com 24 uma (com 
dois algarismos significativos). Uma vez que um mol de 
qualquer elemento sempre contém o mesmo número de 
partículas, um mol de 2/Mg deve ter duas vezes a massa 
de um mol de 2C, Como um mol de !2C tem uma massa 
de 12 g (por definição), um mol de 2?Mg deve ter uma 
massa de 24 g. Esse exemplo ilustra uma regra geral que 
relaciona a massa do átomo à massa do número de Avo- 
gadro (1 mol) desse mesmo átomo: a massa atômica de 
um elemento em unidades de massa atômica é mumerica- 
mente igual à massa em gramas de 1 mol desse elemento. 
Considerando que o símbolo => significa “implica”, veja 
os seguintes exemplos: 


Cl tem massa atômica de 35,5 uma => | mol de CI 
tem massa de 35,5 g. 
Au tem massa atômica de 197 uma => | mol de Au 
tem massa de 197 g. 


Para outros tipos de substância, existe a mesma rela- 
ão numérica entre a massa molecular ¢ a massa de 1 mol 
da substância: 


H:O tem massa molecular de 18,0 uma => 1 mol de 
H3O tem massa de 18,0 g (Figura 3,9). 

NaCI tem massa molecular de 58,5 uma => 1 mol de 
NaCl tem massa de 58,5 g. 


A massa em gramas de um mol de uma substância, 
isto é, a massa em gramas por mol, é chamada de massa 
molar da substância. A massa molar em gramas por mol 
de toda e qualquer substância é numericamente igual à 
sua massa molecular em unidades de massa atômica, 
uma. Para o NaCl, por exemplo, a massa molecular é 
58.5 uma e a massa molar é 58,5 g/mol. As relações mo- 
lares de várias outras substâncias são mostradas na Tabe- 
la 3.2, ¢ a Figura 3.10 mostra as quantidades de 1 mol 
de três substâncias comuns. 
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Reflita 


(8) O que tem mais massa: um mol de água (H20) ou um mol 
de glicose (C6H1206)? 

(b) O que contém mais moléculas; um mol de água ou um mol 
de glicose? 


As entradas na Tabela 3.2 para o N e o No salientam 
a importância de indicar a forma química de uma subs- 
tância ao utilizar o conceito de mol. Por exemplo, supo- 
nha que você leu que 1 mol de nitrogênio é produzido em 
determinada reação. Você pode interpretar que estão se 
referindo a um mol de átomos de nitrogênio (14.0 g). A 
menos que se diga o contrário, é provável que estejam se 
referindo a | mol de moléculas de nitrogênio, Nz (28.0 g). 
porque o Nz é à forma química mais comum para esse 
elemento, No entanto, para evitar mal-entendidos, é im- 
portante indicar explicitamente a forma química que está 
sendo discutida, Usar a fórmula química — N ou Na, por 
exemplo — evita que sejam cometidos equívocos. 


Tabela 3.2 Relações molares. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Quantas moléculas de HO há em uma amostra de 9,00 g 
de água? 


Molécula única 


RA 


uy 


1 molécula de H,O 
(18.0 uma) 


1 molde H, 
(O 


3.9 Comparação das massas de 1 molécula e 1 mol de 
oba as mastas bm valor ul mas estão em unidades eres 
umidades de massa atômica e qartas). Expressando essas massas em amas, 
podemos ver que elas são bastante ereto: uma molécula de 0 tem 
asa de2.99 X 107 g enganta mel de jO tem 18,0 g de mata 


Nome da substância Fórmula Massa molecular (uma) Massa molar (gimol) Numero e tipo de partículas em um mol 


Nitrogênio atômico N no 
Nivogêno molecular Na 280 
Pata 4 1079 
lons prata ag 1079 
Cloreto de bário Bach 2082 


no 6102% 102 átomos de N 
6,02 x 10 moléculas de Ny 
Eid 216.02 x 10) átomos de N 
107,9 6,02% 10% átomos de Ag 
1079 602x 10"onsag" 
6.02 x 107 unidades de fórmula BaCl; 
208,2 6,02 x 10lons Ba?! 
2602 x 10)ions CI- 


“ Lembre-se de que a massa de um elétron é 1.800 vezes menor qoe a massa do próton e do nèutron; portanto, fons e átomos apresentam, essencia 


mente, a mesma massa 


Figura 3.10 Um mol de um sólido (NaCI), de um 
liquido (430) e de um gás (03). Em cada caso, a massa em 
gamas de | mol isto é a massa molar, € numericamente igual 
à massa molecular em unidades de massa atômica. Cada uma 
dessas amostras contém 6,02 x 10° unidades de fórmula, 
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) EXERCÍCIO RESOLVIDO 3.9 
Cálculo da massa molar 
Qual é a massa molar da glicose, CeH20;? 
SoLução 
Analise Com base na fórmula química, iremos determinar a 
massa molar. 


Planeje Uma vez que a massa mola de toda e qualquer subs- 
tância é numericamente igual à sua massa molecular, deter- 
minamos primeiro a massa molecular da glicose, somando as 
massas atômicas dos átomos. A unidade da massa molecular 
deve ser dada em uma, enquanto a massa molar deve ser dada 
em gramas por mol (g/mol). 
Resolva O primeiro passo é determinar a massa molecular 
da glicose: 

átomos de C= 6(12,0 uma) = 720 uma 

12 átomos de H= 12019 uma) = 12,0 uma 

6 átomos de O = 6(16 uma) = 96.0 uma 

1804 uma 


Como a glicose tem uma massa molecular de 180,0 uma, 1 
mol dessa substância (6,02% 10% moléculas) tem uma massa 
“de 180,0 g. Em outras palavras, o CgH20, tem massa molar 
de 180,0 g/mol. 

Confira Um valor de massa molar inferior a 250 parece razos- 
vel, de acordo com os exemplos anteriores. Gramas por mol é 
a unidade adequada para expressar a massa molar, 


Para praticar: exercício 1 
A amostra de um composto iônico, contendo ferro e cloro, é 
analisada. Sua massa molar é 126.8 g/mol. Qual é a carga do 
ferro nesse composto? (a) 1+, (b) 2+, (e) 3+, (d) d+. 

Para praticar: exercício 2 

Calcule a massa molar de Ca(NOs)s. 


MONITORAMENTO DA GLICOSE 


Nosso corpo converte a maioria dos alimentos que ingerimos 
em glicose. Após a digestão, a glicose é levada até as células por 
meio do sangue, As células precisam de glicose para viver, e o 
hormônio insulina deve estar presente para que a glicose possa 
entrar nas células. Normalmente, o corpo ajusta a concentração 
de insulina automaticamente, de acordo com a concentração de 
glicose após a alimentação. No entanto, no corpo de um indi- 
víduo diabético, pouca ou nenhuma insulina é produzida (dia- 
betes tipo 1) ou a insulina é produzida, mas as células não são 
capazes de processá-la da maneira adequada (diabetes tipo 2). 
Em ambos os casos, os níveis de glicose no sangue são mais 
elevados do que em pessoas normais, que geralmente apresen- 
tam 70-120 mg/dl. de glicose no sangue. Uma pessoa que não 
comeu durante 8 horas ou mais é diagnosticada como diabética 
se seu nível de glicose no sangue for de 126 mg/dL ou mais 

Medidores de glicose funcionam por meio da aplicação do san- 
gue de uma pessoa, obtido geralmente por uma picada no dedo, 
em uma pequena tira de papel contendo substâncias que reagem 
com a glicose. A inserção da tira em um pequeno leitor portátil 
fomece a concentração de glicose (Figura 3.11). O mecanismo. 


de leitura varia de um medidor para outro — pode ser a medida. 
“e uma pequena corrente elétrica ou da luz produzida por uma 
reação química. Dependendo do resultado da leitura em um de- 
terminado dia, uma pessoa diabética pode precisar receber uma 
injeção dei ou simplesmente limitar a ingestão de ali- 


mentos ricos em açúcar por algum tempo. 


Figura 3.11 Medidor de glicose. 


CONVERSÕES ENTRE MASSAS E MOLS 


Conversões de massa em mols e vice-versa são fre- 
quentemente encontradas nos cálculos que utilizam o 
conceito de mol, Esses cálculos são simplificados por 
meio da análise dimensional <-> (Seção 1.6), como 
mostrados nos exercícios das seções Exercício resol- 
vido 3.10 e 3.11. 


CONVERSÕES ENTRE MASSAS E 
NÚMEROS DE PARTÍCULAS 


O conceito de mol estabelece uma relação entre a 
massa e o número de partículas. Para exemplificar como 
essa relação funciona, vamos calcular o número de átomos 
de cobre em uma moeda antiga. Essa moeda tem massa de 
cerca de 3 g e, no exemplo, vamos supor que cla é 100% 
constituída de cobre: 
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Aromos de Cu = (3860 ( 


ImotdeCu (ez x je farm ec) 
635804 
X 107 átomos de Cu 


ImoldeCy 


) EXERCÍCIO RESOLVIDO 3.10 


Conversão de gramas em mols 


Calcule a quantidade de matéria de glicose (C4H1204) em 5.380 g de CeHi:0s- 


SOLUÇÃO 

Analise Temos o número de gramas de uma substância e 
sua fórmula química, e precisamos calcular a quantidade 
de matéria, 

Planeje A massa molar de uma substância fomece o fator 
para converter gramas em mols. À massa molar do CoH705 é 
180,0 g/mol (Exercício resolvido 3.9). 

Resolva Usando 1 mol de CgH,206 = 180,0 g de CoH; 
para escrever o fator de conversão adequado, temos: 


Mols de CH0 = (5380 8CHO; 
= 0,02989 mol de CO, 


Confira Uma vez que 5,380 g é um valor menor que a massa 
mola, uma resposta inferior a 1 mol é razoável, À unidade 
mol é adequada. Os dados fornecidos tinham quatro algaris- 
mos significativos, por isso a resposta também apresenta qua- 
= reedição 

Para praticar: exercício 1 

Quantos mols de bicarbonato de sódio (NaHCO;) há em 508 g 
de NatCO;? 


Para praticar: exercício 2 
Quantos mols de água há em 1,00 L de água, cuja densidade. 
€100pml? 


) EXERCÍCIO RESOLVIDO 3.11 


Conversão de mols em gramas 
Calcule a massa, em gramas, de 0,433 mol de nitrato de cálcio. 


SOLUÇÃO 
Analise Temos o número de mols e o nome de uma substância, 
e devemos calcular a quantidade desta substância em gramas. 
Planeje Para converter mols em gramas, precisamos da massa 
molar, que podemos calcula a partir da fórmula química e das 
massas atômicas, 
Resolva Uma vez que o fon cálcio éo Ce”, co fon nro éo 
NOY”, a fórmula química para o nitrato de cálcio é Ca(NO a. 
A soma das massas atômicas dos elementos no composto for- 
nece o valor de 164,1 uma para massa molecular. Usando 1 
mol de Ca(NO;) = 164,1 g de Ca(NO;) para escrever o fator 
de conversão adequado, temos: 

6 g de Ca (NO: 


Confira O número de mols é inferior a 1, de modo que o 
número de gramas deve ser menor do que o valor da massa 
molar, 164,1 g. Usando números arredondados para fazer 
uma estimativa, temos 0,5% 150 =75 g. Isso significa que a 
magnitude da resposta é razoável. Tanto a unidade (g) quan- 
too número de algarismos significativos (3) estão corretos. 


Para praticar: exercício 1 
Qual é a massa, em gramas, de (a) 6.33 mols de NaHCO;e (b) 
3,0 10% mols de ácido sulfúrico? 


Para praticar: exercício 2 


Gema e NO) = dc 


TLA pde CNO), 


Qual é a massa, em gramas, de (a) 0.50 mol de diamante (C), 
eb) 0,155 mol de amônia? 


“Arredondamos a resposta com o objetivo de garantir 
um algarismo significativo, porque usamos apenas um al- 
garismo significativo na massa da moeda. Observe como 
à análise dimensional possibilita um caminho direto para 
a conversão de gramas em número de átomos. A mas- 
sa molar e o número de Avogadro são utilizados como 
fatores para converter gramas em mols e, em seguida, 
mols em número de átomos. Observe também que nossa 
resposta é um número muito grande, Sempre que você 


calcular o número de átomos, moléculas ou íons de uma 
amostra qualquer de matéria, pode-se esperar um número 
muito grande como resposta. Em contraste, o número de 
mols de uma amostra será, geralmente, pequeno, muitas. 
vezes menor que 1. 

O procedimento geral para a conversão entre massa e 
número de unidades de fórmula (átomos, moléculas, íons 
ou qualquer outro elemento representado pela fórmula 
química) é resumido na Figura 3.12. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 

Que número você usaria para converter (a) mols de CH4 em gramas de CHa, e (b) o número de moléculas de CH4 em mols de CH4? 
Gramas 4— Utilize a massa molar —> Mols  #— Utilize o número de Avogadro —p Unidades de fórmula 

Figura 3.12 Procedimento para converter massa e número de unidades de fórmula A quantidade de matéria da substância é fundamental para 


odio Assim o conceito de mol pode e pesado como a ligação entre a massa de ma amosta em gramas e imo de unidades de mu'a conto 
va amostra. 


Cálculo do número de moléculas e de átomos a partir da massa 


(a) Quantas moléculas de glicose há em 5,23 g de Cghl,:06? 


SOLUÇÃO 

Analise Temos o número de gramas e a fórmula química de uma substância, e precisamos calcular (a) o número de moléculas, 
e) o número de átomos de O na substância. 

Plano para (a) À estratégia para determinar o número de moléculas em uma dada quantidade de uma substância está resumida. 
na Figura 3,12. Devemos converter $.23 g em mols de CgHt,20, e, depois, converter mols em moléculas de C;Hj204 À primeira 
conversão utiliza a massa molar do CH; 30s. 180,0 g, c a segunda conversão utiliza o número de Avogadro. 


Resolva Moléculas de CH1:05 
Imob de CHO, | / 602 x 10 moléculas de CH0 
~ (Sms decano ( 1800 ECHO; X Tmol CAs ) 


= 1,75 x 10º moléculas de CH O, 


(b) Quantos átomos de oxigênio há nesse caso? 


Confira Como a massa com que começamos é menor que um mol, deve haver menos de 6,02 X 107º moléculas na amostra, o 
que significa que a magnitude da resposta é razoável. Uma estimativa aproximada da resposta é quase igual ao resultado deste 
exercício: 8/200 = 2,5 X 10°? mol: (2,5 X 10°?) (6X 107) = 15x 102! = 1,5 x 1072 moléculas. As unidades (moléculas) e o n- 
mero de algarismos significativos (rs) estão adequados. 

Plano para (b) Para determinar o número de átomos de O, podemos partir do fato de que existem seis átomos de O em cada 
molécula de CH204- Assim, multiplicar o número de moléculas calculadas em (a) pelo fator (6 átomos de O/1 molécula de 
€çdt204) fomece o número de átomos de O. 

Resolva 


Átomos de O = (178 x 10 moléculas de CO) ( —É 


= 1,05 X 10" átomos de O 


Confira A resposta é seis vezes maior do que a resposta do item (a), exatamente o que se esperava. O número de algarismos signi- 
ficativos (trt) e as unidades (átomos de O) estão corretos. 


Para praticar: exercício 1 


Para praticar: exercício 2 


Quantos átomos de cloro há em 122 g de CCL? 
(8) 4,77 102, (h) 7,34 x 10%, e) 1,91 x 10°, (d) 2,07 x 107. 


(a) Quantas moléculas de ácido nitrico há em 4,20 g de HINO;? 
(b) Quantos átomos de O há nessa amostra? 


3.5 | FÓRMULAS EMPÍRICAS A 
PARTIR DE ANÁLISES 


Como vimos na Seção 2.6, a fórmula empírica de uma 
substância fomece o número relativo de átomos de cada 
elemento. Por exemplo, a fórmula empírica HzO mostra 
que na água há dois átomos de H para cada átomo de O. 


Essa razão é aplicada também no nível molar: 1 mol de HzO 
contém 2 mols de átomos de H e 1 mol de átomos de O. 
Portanto, a razão entre as quantidades de matéria de 
todos os elementos de um composto fornece os subscritos 
na fórmula empírica do composto. Assim, o conceito de 
mol possibilita um modo de calcular as fórmulas empíricas. 

O mercúrio e o cloro, por exemplo, são combina- 
“dos para formar um composto com 74,0% de mercúrio 
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é 26,0% de cloro em massa. Assim, se tivéssemos uma 
amostra de 100,0 g do composto, ela teria 74,0 g de mer- 
cúrio € 26,0 g de cloro, (Podemos utilizar amostras de 
qualquer magnitude para problemas desse tipo, mas ge- 
ralmente utilizamos 100.0 g para simplificar o cálculo da 
percentagem de massa.) Utilizando massas atômicas para 
obter massas molares, podemos calcular a quantidade de 
matéria de cada elemento na amostra: 


taa gaen 

Ede HA) ooo gde HE. 
1 mol de CI 

Coosa co( paee c) = 0,732 mol de CI 
Em seguida, dividimos o maior valor de quantidade 

de matéria pelo menor para obter a razão molar CI:Hg: 


) = 0369molde Hg 


Devido a erros experimentais, os valores calcul 
dos para uma razão molar podem não ser números i 
teiros, como no exemplo. No entanto, o número 1,98 
está muito próximo de 2 e, por isso, podemos certa- 
mente concluir que a fórmula empírica do composto é 
HgCth. A fórmula empírica está correta porque o subs- 
crito é o menor número inteiro possível que expressa a 
proporção entre os átomos presentes no composto. ce 
(Seção 2.6). 

O procedimento geral para determinar fórmulas em- 
píricas pode ser visto na Figara 3,13, 


Reflita 
A fórmula empirica determinada a partir da análise quimica 
poderia ser utilizada para estabelecemos a diferença entre o 


mols de CI 0,732 mol de CI 198 molde CI 

molsdoCi | 0732molde Ci | 198moldeCI sereno, Cof e o benzeno, Ceh? 

molsdeHg ` 0369moldeHg ` ImoldeHg ai Eae 
Dados: Encontre: 
% Ex Gramas de Ues Mols de Calcule Fórmula 
doselementos —* amostra ——*". cada elemento — manta — cada elemento —* razão molar — empirica 


Cálculo da fórmula empírica 


O eido ascórbico (vitamina C) contém 40,92% de C, 4,58% de H e 54,50% de O em massa. Qual é a fórmula empírica do 


Seido ascórbico? 


SOLUÇÃO 


Analise Devemos determinar a fórmula empírica de um composto a partir das percentagens em massa dos seus elementos. 
Plano À estratégia para determinar a fórmula empírica envolve as três etapas indicadas na Figura 3.13. 


(1) Para simplificar, consideramos que exatamente 100 g de material estejam disponíveis, embora qualquer outro valor de massa 


Resolver 
possa ser usado. 
Semma _ Considere uma Gramas de E 


— amora — 


dos elementos + ria 


cada elemento 


Em 100,00 g de ácido ascórbico, temos 40,92 g de C, 4,58 g de H e 54,50 g de O. 
(2) Em seguida, calculamos a quantidade de matéria de cada elemento. Utilizamos as massas atômicas com quatro algaris- 
mos significativos para coincidir com a precisão das massas experimentais. 


dos elementos amostra 


Fórmula 
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mec 
1201 ge, 
Imac) _ 
ER 
Moisa o = (stodo (EE. sao nolar o 


(3) Determinamos as razões mais simples de números inteiros de mols dividindo cada número de mols pelo menor número 


Molsde C= (4092400), ) = asmmmardec 


menssen 


de mols. 


Considere uma t 
a Gramas de 


3407 


ass 3406 


Caos = MO HiT Oppg” 1,000 


3406 3406 3406 
A razão para o H está muito distante do 1 para que possamos 
atribuir a diferença a um erro experimental. Na verdade, ela 
está bastante próxima de 1$. Isso sugere que devemos multi- 
plicar as razões por 3, para se obter números inteiros: 

CHM 0=0X13X1333X = B4: 
Assim, a fórmula empirica é C3403. 
Confira O fato de que os subscritos são números inteiros de 
magnitude moderada garante a segurança no cálculo. Além 
disso, o cálculo da composição percentual do CyH40 forme- 
“ceu valores muito próximos dos percentuais originais 


Molsde p Cakulea p Fórmula 


TP endaclemento —*rarão molar” empírica 


Para praticar: exercício 
Uma amostra de 2,144 g de fosgênio, composto utilizado 
“como arma de combate durante a Primeira Guerra Mundial, 
contém 0,260 g de carbono e 1.537 g de cloro. Qual é a fór- 
mula empírica dessa substância? (a) COsClo. (b) COCH, (c) 
Coe: On masClosa (d) C10Clz. 

Para praticar: exercício 2 

Uma amostra de 5,325 g de benzoato de metila, composto uti- 
lizado na produção de perfumes, contém 3,758 g de carbono, 
0.316 de hidrogênio, e 1,251 g de oxigênio. Qual é a fórmula 
empirica dessa substância? 


FÓRMULAS MOLECULARES A PARTIR DE 
FÓRMULAS EMPÍRICAS 


Podemos obter a fórmula molecular de todo e qualquer 
composto a partir da sua fórmula empírica, desde que se 
conheça a massa molecular ou a massa molar do composto. 
A fórmula molecular de uma substância é sempre um mil- 
tiplo inteiro de sua fórmula empírica. so (Seção 2.6) Esse 
múltiplo inteiro pode ser determinado ao dividir a massa 


No Exercício resolvido 3.13, por exemplo, encontra- 
mos a fórmula empírica do ácido ascórbico: CyH40;, Isso 
significa que a massa da fórmula empírica € 312,0 uma) + 
4(10 uma) + 3016,0 uma) = 88,0 uma. Nesse caso, a mas- 
sa molecular determinada experimentalmente é 176 uma. 
Assim, encontramos o múltiplo de número inteiro que con- 
verte a fórmula empírica na fórmula molecular dividindo: 


Múltiplo inteiro = “Basta molecular .. 176 uma 


7 pes massada ` 88,0 uma 
molecular da substância pela massa da fórmula empírica: DR era 
Mishipa inteiro = fuassa molecular pan Então, multiplicamos a fórmula empírica por esse va- 
fórmula empírica Jor, obtendo a fórmula molecular: CeH4O. 


) EXER 


IDO 3.14 


Como determinar uma fórmula molecular 


O mesitileno, um hidrocarboncto encontrado no petróleo bruto, tem a fórmula empírica CsH, e uma massa molecular determina- 
da experimentalmente de 121 uma. Qual é a fórmula molecular do mesitileno? 


SOLUÇÃO 

Analise A fórmula empírica e a massa molecular de um com- 
posto são conhecidos e, a partir disso, devemos determinar sua 
fórmula molecular. 


Planeje A fórmula molecular de uma substância é sempre um 
múltplo inteiro de sua fórmula empírica. Sendo assim, encon- 
tramos o múltiplo adequado utilizando a Equação 3.11. 


carir 


Resolva A massa molecular da fórmula empírica CyHs é 
(12.0 uma) + 401.0 wma) = 40,0 uma 
Em seguida, usamos esse valor na Equação 3.11: 
massa molecular 
massa da 


fórmula empírica 


Múltiplo de número inteiro = 


Somente razões de números inteiros fazem sentido do posto 
de vista físico, porque as moléculas contêm átomos inteiros. 
O número 3,03, nesse caso, poderia ser resuliado de um pe- 
queno erro experimental na determinação da massa molecular. 
Multiplicamos, então, cada subscrito na fórmula empírica. 
por 3 para obter a fórmula molecular: Cyfy 
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Confira Podemos confiar no resultado porque a divisão da 
massa molecular pela massa da fórmula empírica resulta em 
um número quase inteiro. 

Para praticar: exercício 1 

Ociclocxano, um solvente orgânico bastante utilizado, temem 
sua composição 85,6% de Ce 14,49% de H, em massa, e massa 
molar de 84,2 g/mol. Qual é a fórmula molecular desse solven- 
t6? (a) CoH, (b) CH. (©) Cola (A) Cora (6) Cal 


Para praticar: exercicio 2 
O etilenoglicol, substância usada em anticongelantes automoti- 
vos, tem em sua composição 38,7% de C, 9,70% de H e $1,6% 
de O em massa. Sua massa molar é de 62,1 g/mol. (a) Qual é 
a fórmula empírica do etilenoglicol? (b) Qual é sua fórmula 


ANÁLISE POR COMBUSTÃO 


Uma técnica que pode ser utilizada para determinar 
as fórmulas empíricas no laboratório é a análise de com- 
bustão, geralmente aplicada com compostos que contém, 
principalmente, carbono e hidrogênio. 

Quando um composto com carbono e hidrogênio é 
completamente queimado em um equipamento, conforme 
o apresentado na Figura 3.14, o carbono é convertido em 
CO) € o hidrogênio é convertido em HO. eso (Seção 3.2) 
As quantidades de CO; e HzO produzidas são determina- 
as ao medir o aumento da massa nos absorvedores de CO: 
€ H0. A partir dessas massas, podemos calcular o número 
“de mols de C e H na amostra original e, assim, a fórmula 
empírica, Se um terceiro elemento estiver presente no com- 
posto, sua massa pode ser determinada a partir da subtração 
das massas medidas de Ce H da massa da amostra original. 


molecular? 
dmu dntindo  H49 CO ficam retidos em 
E e abocvedors separados 


Fomo 


ease 


Figura 3.14 Equipamento para análise de combustão. 


Como determinar uma fórmula empírica pela análise da combustão 
O álcool isopropíico, uma substância vendida como álcool para massagem, é composto por C, He O. A combustão de 0.255 g 


de álcool isopropílico produz 0,561 g de CO; 0.306 g de H;O. 


Determine a fórmula empírica do álcool isopropílico. 


SOLUÇÃO 

Analise Sabemos que o álcool isopropílico contém átomos de 
C, He O; além disso, são dadas as quantidades de CO; e H:O 
produzidas quando uma determinada quantidade de álcool é 
queimada, Com isso, devemos definir a fórmula empirica do 
álcool isopropílico a partir do cálculo do número de mols de 
C, He O na amostra. 

Planeje Podemos utilizar o conceito de mol para calcular os 
gramas de C no CO3 e os gramas de H no HzO — as massas de 


1 átomo 


Ce H no álcool antes da combustão. A massa de O no compos- 
to é igual à massa da amostra original menos a soma das mas- 
sas de C e H. Com base no valor dessas massas de C, H € O, 
podemos repetir o procedimento do Exercício resolvido 3.13. 
Resolva Como todo o carbono presente na amostra é conver- 
tido em CO, pode-se utilizar a análise dimensional e as etapas 
a seguir para calcular a massa de C na amostra. 


Massa Massa Mos | Jão Mols de Massa Massa de 

produzida => molardo —p produzidos =» CPE Craamostra —pmolardoC —p C na amostra 

deco, co, ESA so original 120g/mol original 
» 


44,0 g/mol 
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Usando os valores dados neste exemplo, a massa de C é: 


mol ImotderC ) 120g de 
Gramas de C= 0361s e c0 (ui rnatir 
= 0,153gdeC 
Como todo o hidrogênio da amostra é convertido em HzO. podemos utilizar a análise dimensional e as etapas a seguir para 
calcular a massa de H na amostra. Para isso, usamos tês algarismos significativos na massa atômica do H para coincidir com o 
número de algarismos significativos da massa de HzO produzida. 


Massa Massa Mols | 2áomosde  MolsdeH | Massa molar Massa de 
produzida => molardo —> => Hpor —> naamosra ~> doH —> Hnaamona 
de H;O nO deHO molécula original 1.01 g/mol original 
180 g/mol de H,O 
Usando os valores deste exemplo, a massa de H é: 
E ImoldeH;O 2moledett )/ 101 gd H 
Somadet = (06100 a inside Mies) 


= 0033gde H 


A massa da amostra, 0,255 g, representa a soma das massas de 
C, Hc O. Assim, a massa de O é: 


Massa de O = massa da amostra — (massa de C + massa de H) 
= 0,255 g — (0,153 g + 0,0343 g) = 0,068 g de O 


Portanto, o número de mols de C, H e O na amostra é: 


Mos de= (018% pd (pr) 0,0128 molde C 
Mots den = (0043 gem (pese = 040340 mol de H 
Mols deO = (0068 eo (pd O = 00043 molde O 


Para encontrar a fórmula empírica, devemos comparar o mó- 
mero relativo de mols de cada elemento presente na amostra, 
como no Exercício resolvido 3.13. 


Os dois primeiros números são muito próximos dos números. 
inteiros 3 e 8, o que resulta na fórmula empírica CH, O. 


Para praticar: exercício 1 

O composto dioxano, utilizado como solvente em diversos. 
processos industriais, é formado por átomos de C, H e O. 
A combustão de uma amostra de 2,203 g desse composto 
produz 4,401 g de COze 1,802 g de HzO. Um experimento 
separado mostra que a massa molar do dioxano é de 88,1 
gmot. Qual das alternativas representa a fórmula molecu- 
lar correta do dioxano? (a) CaH.O, (b) C4H0», (€) CHa. 
(ACHO. 


Para praticar; exercício 2 

(a) O ácido caproico, substância responsável pelo odor nas. 
meias sujas, é composto por átomos de C, H € O. A com- 
busto de uma amostra de 0.225 g desse composto produz 
0,512 g de COz€ 0,209 g de H30. Qual é a fórmula empiri- 
cado ácido caproico? (b) O ácido caproico tem uma massa 
molar de 116 g/mol. Qual é sua fórmula molecular? 


00128 0030 o 020 À 
Caso = 30 Hipon = 79 Ogg = 10 
Reflita 


No Exercício resolvido 3.15, como você explica os valores da razão calculada entre C: 


inteiros exatos 3:8:17 


que são 3,07, 


1,0, em vez dos números. 


3.6 | INFORMAÇÕES 
QUANTITATIVAS A PARTIR DE 
EQUAÇÕES BALANCEADAS 


Os coeficientes em uma equação química repre- 
sentam os números relativos de moléculas em uma 
reação. O conceito de mol nos permite a conversão 
dessa informação em massas das substâncias presen- 
tes na reação. Por exemplo, os coeficientes da equação 
balanceada 


2 Halg) + Og) — 2 H,0(1) 


indicam que duas moléculas de H reagem com uma mo- 
lécula de O; para formar duas moléculas de HO. Pode- 
mos verificar, portanto, que os números relativos de mols 
são idênticos aos números relativos de moléculas: 


Baz 


2H) + Og) — 2100 
2 moléculas 1 molécula 2 moléculas 
2602x 10? 1(6,02x 10 2(6,02x 10º 

moléculas) moléculas) moléculas) 
2mols 1 mol 2mols 
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Equação 2H; + — 2 

química: Hg) Oxs) HO) 
MR OOE VOTE 

nns J o EX) 

E E nm MESMO 

prar 

sess 


40gde H; 


E 


Rg dO, 


369 g de O 


Figura 3.15 Interpretação quantitativa de uma equação quimica balanceada. 


Também é possível generalizar essa observação para 
todas as equações químicas balanceadas: os coeficientes de 
uma equação química balanceada indicam, tanto os mú- 
meros relativos de moléculas (ou unidades de fórmula) na 
reação quanto o número relativo de mols, A Figura 3.15 
mostra como esse resultado está de acordo com a lei da 
conservação da massa. 

As quantidades 2 mols de Ha, 1 mol de Os é 2 mols 
de H10, dadas pelos coeficientes da Equação 3.12, são 
chamadas de quantidades estequiometricamente equiva- 
lentes. A relação entre essas quantidades pode ser repre- 
sentada como: 


2 mols de Hz © 1 mol Oz < 2 mols de HO 


Aqui, o símbolo = significa “estequiometricamente 
equivalente a”, Relações estequiométricas como essas 
podem ser aplicadas para converter quantidades de rea- 
gentes em quantidades de produtos (e vice-versa) em uma 
reação química. Por exemplo, a quantidade de matéria de 
HO produzida a partir de 1,57 mol de Oz é: 


Mols de H,O =(157molvdeg (Eri de 0 = 
= 3,14 mols de HO 


Para entender melhor esse cálculo, vamos refletir a 
respeito de mais um exemplo. Neste caso, considere a 
combustão do butano (C4H1), o combustível em isquei- 
ros descartáveis: 


2 C4Hio(h) + 13 Oz(g) — 8 COx(g) + 10 HOC) [3.13] 


Vamos calcular a massa de CO, produzida quando 
1,00 g de CsHio entra em combustão. Os coeficientes na 
Equação 3.13 indicam que a quantidade de CuHio consu- 
mida está relacionada à quantidade de CO; produzida: 2 
mols de CsHo © 8 mols de CO). Para usar essa relação 
estequiométrica, devemos converter gramas de CHo em 
mols, utilizando a massa molar do Cabo, 58,0 g/mol: 


Reflita 


Quando 1,57 mol de O, reage com o Hz para formar o H;0, 
quantos mols de Hz são consumidos no processo? 


Mols de CgHig = Umeen (space 


= 1,2 X 10° mol de Cio 


Em seguida, recorremos ao fator estequiométrico da 
equação balanceada para calcular os mols de COz: 


nadas = 210 motae (ACO 
= 688 X 10?molde CO, 

Finalmente, usamos a massa molar de CO), 44,0 g/mol, 
para calcular a massa de CO» em gramas: 
Gramas de CO, = (688x 10° mol de CO) 

= 303g de CO; 


Essa sequência de conversão envolve três etapas, con- 
forme a Figura 3.16. Essas três conversões podem ser 
combinadas em uma única equação: 
= “mol de- Cio 
Gramas de CO;= (1,00 g de Esto) | (aa) 
8molde CO; ger de cos) 
“mol de Gta / Ni mol de COs. 


= 33g de CO; 
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Dados: Encontre: 
Usea Use coeficientes. Usea 
Gramas da Mols da Gramas da 
— massa — — dacquação —p — masa —p 
substância A = massa “A substância A substância B RD substância B 
L JL i Ê j 
a B 


Figura 3.16 Procedimento para calcular quantidades de reagentes consumidos ou produtos formados em uma reação. O número de gamas de 
um reagente consumido ou de um proto formado pode ser calculado em vês etapas, começando com o nimero de gramas de qualquer reagente ou proa. 


Para calcular a quantidade de O; consumida na rea- Imolde Ci 
ção da Equação 3.13, mais uma vez dependemos dos co- Gramas de Oy (100 de cara (pede Ce) 
eficientes da equação balanceada para obtermos o fator id 
estequiométrico, 2 mols de Csllio = 13 mols de Ox: ( 13motde ereto.) 
2 molde Citfio /N molde O; 
= 359gdeO; 


Reflita 


No exemplo anterior, 1,00 g de CuHya reage com 3,59 g de O, para formar 3,03 g de CO. Recorrendo apenas a operações 
de adição e subtração, calcule a quantidade de H0 produzido. 


) IC LVIDO 3.16 


Cálculo das quantidades de reagentes e produtos 
Determine quantos gramas de água são produzidos na oxidação de 1,00 g de glicose, CeHi:0s: 
CoHs2Odls) + 6 Oxlg) — 6 CO:H (g) + 6 H0 (0) 


SOLUÇÃO 
Analise A partir da massa de um reagente, que é conhecida, (2) Converter mols de CoO em mols de H0, utilizando 
devemos determinar a massa de um produto na reação descrita a relação estequiométrica de 1 mol de Cgll120% © 6 mols 


dO. 

Planeje Seguimos a estratégia geral apresentada na Figura 3.16: 

(1) Converter gramas de CoH,:O, em mols, utilizando a mas- a Corel To BO em esa, paid ag 
sa molar de CoH10% ROBS: 


Resolva 
(1) Primeiro, convertemos gramas de C4H0 em mols, utilizando a massa molar de CsH1z0¢- 


Use massa 
Gramas da Mols da 
— molar —> aa M 


Gramas da 


Mols de CaHi:0, = (1,00 g de Cl) 


(2) Em seguida, convertemos mols de (44,20, em mols de H;O, recorrendo à relação estequiométrica 1 mol de C6H0 = 6 


mols de HO. 
Gramado | Use mana Mosda | Demas crmaçdo 
substância A mao substância B 


dA 


Mols de H:O = (1,00 g de CHr:0) Ea] 
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(3) Por fim, convertemos mols de HO em gramas de H;0, utilizando a massa molar de H,0. 


Use mana 


Gramas da 
substância À 


Mols da 


L 
substância A T® 


Gramas de HyO = (1,00 g de coa (ETR re) 


0400g de HO 


Confira Podemos verificar se o resultado é razoável fazendo 
uma estimativa aproximada da massa de HzO. Como a massa 
molar da glicose é 180 g/mol, 1 g de glicose € igual a 1/180 
mol. Como 1 mol de glicose produz 6 mols de HzO, teríamos 
6/180 = 1/30 mol de H20. A massa molar da água é 18 g/mol, 
por isso, temos 1/30 18 = 6/10 = 0,6 g de H,O, valor que está 
de acordo com o cálculo detalhado. As unidades e o número de 
gramas de HzO estão corretos. Os dados iniciais apresentam 
três algarismos significativos, de modo que usar três algais- 
mos significativos na resposta € o mais indicado, 


Para praticar: exercicio 1 
O hidróxido de sódio reage com o dióxido de carbono para 
formar carbonato de sódio e água: 

2 NaOH) + COs(g) — Na COs(s) + H00) 
Quantos gramas de Na:COs podem ser preparados a par- 
tir de 2,40 g de NaOH? (a) 3,18 g. (b) 6,36 g, (€) 1,20 g. 
(8) 0.03005. 

Em paifoac ema! 
A decomposição do KCIO; €, por vezes, utilizada para prepa- 
rar pequenas quantidades de Oz no laboratório: 
2 KCIOy(4) = 2 KCK) + 3 0:68). Quantos gramas de Os po- 
dem ser preparados a partir de 4,50 g de KCIOs? 


Cálculo das quantidades de reagentes e produtos 


O hidróxido de Ito sólido é usado em veículos espaciais para remover o gás dióxido de carbono que é exalado por astronautas. 
O hidróxido reage com o dióxido de carbono, formando o carbonato de lítio sólido e a água líquida. Quantos gramas de dióxido 
de carbono podem ser absorvidos por 1.00 g de hidróxido de litio? 


SOLUÇÃO 

Analisar Com base na descrição verbal de uma reação, deve- 
mos calcular o número de gramas de um reagente que reage 
com 1,00 g de outro reagente. 


Planeje A descrição verbal da reação pode ser usada para es- 
crever a seguinte equação balanceada: 

2 LIOH(S) + COs(g) —* LisCO (5) + H3010) 
Temos a massa em gramas do LiOH e devemos calcular a 
massa em gramas do CO3. Podemos fazer isso com as três 
etapas de conversão indicadas pela Figura 3.16. A conver- 
são da Etapa 1 requer a massa molar do LiOH (6.94 + 16,00 
+ 1,01 = 23,95 g/mol). A conversão da Etapa 2 baseia-se 
em uma relação estequiométrica obtida da equação química 
balanceada: 2 mol de LiOH = mol de CO. Para a conver- 
são da Etapa 3, utilizamos a massa molar de CO; 12.01 + 
216,00) =44,01 g/mol. 


= 0919 de CO, 


Confira Observe que 23,95 g de LIOH/mol = 24 g de LIOH/ 
mol, 24 g de LiOH/mol X 2 mol de LIOH = 48 g de LIOH e 
(44 g de CO fimo) / (48 g de LiOH) é ligeiramente menor do 
que 1. Desse modo, a magnitude da nossa resposta, 0,919 g 
de CO), é razoável, com base na quantidade inicial de LiOH. 
O número de algarismos significativos e as unidades também 
estão adequados. 


PARA PRATICAR: EXERCÍCIO 1 

O propano, CsHy (Figura 3.8), € um combustível comum usa- 
do na cozinha e no sistema de aquecimento doméstico. Que 
massa de O, é consumida na combustão de 1,00 g de propano? 
(a) 5.00 (0) 0726 g. (€) 2.18 E. (0) 3,65 p. 


PARA PRATICAR: EXERCÍCIO 2 

O metanol, CH;OH, reage com o oxigênio presente no arem 
uma reação de combustão. formando água e dióxido de car- 
bono. Que massa de água é produzida na combustão de 23,6 g 
de metanol? 
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3.7 | REAGENTES LIMITANTES 


Para tratar sobre este tópico, vamos partir de um 
exemplo. Suponha que você deseje fazer vários sanduí- 
ches com uma fatia de queijo e duas fatias de pão para 
cada um. Entendendo Pa = pão, Qu = queijo, e PaQu = 
sanduíche, a receita para fazer um sanduíche pode ser 
representada como uma equação química: 

2 Pa + Qu— PaQu 
Se você tem dez fatias de pão e sete fatias de queijo, pode 
fazer apenas cinco sanduíches, sendo que ainda sobrarão 
duas fatias de queijo. Perceba que a quantidade de pão 
disponível limita o número de sanduíches que podem 
ser feitos. 
Uma situação análoga ocorre nas reações químicas quan- 
do um dos reagentes é consumido antes que os outros. A- 
reação é interrompida assim que qualquer um dos rea- 
gentes é totalmente consumido, deixando os reagentes em 
excesso sem reagir. Com base nessa informação, conside- 
remos, por exemplo, que temos uma mistura de 10 mols de 
Hz e 7 mols de Oy, que reagem para formar água: 


2 Hale) + 0349) —2 HhO(g) 


Uma vez que 2 mols de Hz © mol de Os, a quantidade de 
matéria (número de mols) de Os necessária para reagir 
com todo o H é 


Mols de O; =(1O mols de H9) 


Como há 7 mols de Oz disponíveis no início da rea- 
ção, 7 mols de Oy 5 mols de 0,=2 mols de Oz que ainda 
estão presentes, quando todo o Hz é consumido. 

O reagente que é consumido completamente na reação 
é chamado de reagente limitante, porque ele determina, 
ou seja limita, a quantidade de produto que pode ser for- 
mada, Os outros reagentes são, por vezes, chamados de 
reagentes em excesso, No exemplo da Figura 3.11, o Hz 
é o reagente limitante. Isso significa que, a partir do mo- 
mento que todo o H2 é consumido, a reação é interrompida. 
Nesse instante, resta parte do reagente em excesso, o Os. 


Não há restrições com relação às quantidades iniciais 
de reagentes em qualquer reação. De fato, muitas reações. 
são realizadas a partir do excesso de um reagente. As 
quantidades de reagentes consumidos e produtos forma- 
dos, no entanto, são limitadas pela quantidade de reagente. 
limitante. Por exemplo, quando uma reação de combustão 
ocorre ao ar livre, o oxigênio é abundante e é, ao mesmo 
tempo, o reagente em excesso, Se você ficar sem gasolina 
enquanto dirige, o carro para, uma vez que a gasolina é o 
reagente limitante na reação de combustão que coloca o 


Antes de passarmos para outra situação, vamos re- 
sumir os dados do exemplo da Figura 3.17 na forma da 
Tabela 3.3 a seguir. 


Tabela 3.3 Resumo dos dados da reação. 


2W0)+ Og) — 2H09) 
Ates darea: JOmos 7mos Omo 
Cro tOmos -5mos +10 moks 
Depoisdareação: Om 2mos 10mois 


A segunda linha da Tabela 3.3, Transformação, resume 
as quantidades de reagentes consumidos (esse consumo é 
indicado pelo sinal de menos) e a quantidade de produto 
formado (indicado pelo sinal de mais). Essas quantidades 
são restringidas pela quantidade de reagente limitante 
e dependem dos coeficientes da equação balanceada. A 
razão molar H;:0,:H,0 = 10:5:10 é o múltiplo da razão 
entre os coeficientes da equação balanceada, no caso, 
2:1:2, As quantidades depois da reação, que dependem das 
quantidades de antes da reação e das transformações, são 
encontradas ao somar a quantidade de antes da reação 
quantidade da transformação em cada coluna. A quanti- 
dade de reagente limitante (Hs) deve ser zero no final da 
reação. O que sobra são 2 mols de Os (excesso de reagente) 
e 10 mols de H20 (produto). 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se a quantidade de Ha for duplicada, quantos mols de H;0 seriam formados? 


pas sd 
Figura 3.17 Reagente limitante Como o € = 9 a 
nm 280 a : 
roi e Nl ec 
areia a - pos 
idos |? 29 dos 
i o? “e cr es 
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) EXERCÍCIO RE: 


Cálculo da quantidade de produto formado a partir do reagente limitante 
O processo comercial mais importante para a conversão de N, presente no ar em compostos que contêm nitrogênio é baseado na 


reação de Nz e Ho para formar amônia (NH): 


Nag) +3 Hag) — 2 NHs (3) 
Sendo assim, quantos mols de NH podem ser formados a partir de 3,0 mois de Nz e 6,0 mols de Hz? 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos calcular a quantidade de matéria do pro- 
duto, NH, dadas as quantidades de cada reagente, Nz e Hz, 
disponíveis em uma reação. Este é um problema de resgente 
limitante. 

Planeje Se considerarmos que um reagente foi completa- 
mente consumido, podemos calcular a quantidade necessária. 
do segundo reagente. Comparando a quantidade calculada. 
do segundo reagente com a quantidade disponível, podemos 
determinar qual reagente é limitante, Então, continuamos 
como cálculo, utilizando a quantidade de reagente limitante. 
Resolva 

A quantidade de matéria de Hz necessária para reagir comple- 
tamente com 3,0 mols de Nz é 


smat 
Tmobde N; 
Uma vez que apenas 6,0 mols de Hz estão disponíveis, o Hz 
acabará antes do Nz. Isso significa que o Hz é o reagente limi- 
Pr a 
o pa 

ndo (6d (PESE gomet senat, 
Comentário Para visualizar melhor a evolução do problema. 
observe a Tabela 3,4 a seguir: 


Tabala 3.4 Resumo dos dados da reação. 
Naig) + 3 Hag) — 2 Ng) 


Mols de My = (30 molde ) = Somos det, 


Antes da reação: 30mob] G0mois | Ono 
Transformação (reação: | -2.0 mols | -6,0 mois | +4,0 mols 
Depois da reação: moi] Omol | 40 moks 


Observe que podemos cakular a quantidade de matéria de 
NH, formada e a quantidade de matéria de cada reagente res- 
tante depois da reação Note também que, embora a quantidade 
inicial de matéria de H; seja maior do que a qui 
de matéria de No, o Hé, no entanto, o reagente limitante por 
ter o maior coeficiente na equação balanceada. 

Confira Examine alinha que indica os valores da transforma- 
ção na Tabela 3.4 e veja que a razão molar entre os reagentes 
consumidos e o produto formado, 2:6:4, é múltipla dos coefi- 
cientes na equação balanceada, 1:3:2. Confirmamos que o H; é 
o reagente limitante, uma vez que é completamente consumido 
na reação, deixando O mol no final. Uma vez que 6,0 mols de 
Ma têm dois algarismos significativos, nossa resposta também 
apresenta dois algarismos significativos. 

Para praticar: exercício 1 
Quando 24 mols de metanol e 15 mols de oxigênio são com- 
binados na reação de combustão 2 CHJOH() + 3 Os(4) — 
2COg) + 4 H;O(g), qual é o reagente em excesso e quantos 
mols dele restam no fim da reação? 

(a) 9 mols de CHyOH(), (b) 10 mols de COz(g), (c) 10 mols 
de CHJOH(), (A) 14 mols de CHJOH(), (6) 1 mol de Og) 


Para praticar: exercicio 2 
(a) Quando 1,50 mol de AI € 3,00 mols de Ch são combi- 
nados na reação 2 AIC) + 3 Cla(g) — 2 AICI), qual é 
o reagente limitante? (b) Quantos mols de AICIy são for- 
mados? (e) Quantos mols de reagente em excesso restam no 
fim da reação? 


) EXERCÍCIO RESOLVID 


Cálculo da quantidade de produto formado a partir do reagente limitante 


A reação 


2 Hyg) + Oxe) — 2 H08) 
é usada para produzir eletricidade em uma célula a combustível de hidrogênio. Suponha que uma célula a combustível contenha 
150 g de Hale) € 1.500 g de Ox(g) — sendo que cada medida contém dois algarismos significativos. Neste caso, quantos gramas 
de água podem ser formados? 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos calcular a quantidade de um produto com Planeje Para identificar o reagente limitante, podemos cal- 
base nas quantidades de dois reagentes; portanto, este é um. cular a quantidade de matéria de cada reagente e comparar 
problema de reagente limitante. sua razão com a dos coeficientes da equação balanceada. 
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Em seguida, utilizamos a quantidade do reagente limitante para 
calcular a massa de água formada. 


Resolva A partir da equação balanceada, temos as relações. 
estequiométricas: 

2 mols de Hz = mol de O, = 2 mols de HO 
Utilizando a massa molar de cada substância, calculamos a 
quantidade de matéria de cada reagente: 


massen sonar (, 


ne 0 pasoa (LAOI) syno so; 


Os coeficientes na equação balanceada indicam que a reação 
precisa de 2 mols de Hh para cada 1 mol de O). Sendo assim. 
para que toda a quantidade de O; reaja completamente, preci- 
sarfamos de 2 X 47 = 94 mols de Hz. Como há apenas 74 mols 
de Ha, não é possível que todo o O3 disponível reaja e, por isso, 
ele € o reagente em excesso, sendo o H o reagente limitante. 
Observe que o reagente limitante não é necessariamente o que 
está presente em menor quantidade. 

Usamos a quantidade dada de H; (reagente limitante) para calcular 
a quantidade de água formada. Seria possível começar esse cálculo. 
com a massa dada de Ha, 150 g. mas podemos pular uma etapa 
“começando com os 74 mols de Ha que acabamos de calcular: 


180 gde HO) 


comstao (imo ( EO Me 


= 13X Preh 


Confira A magnitude da resposta parece razoável com base 
nas quantidades de reagentes. As unidades estão corretas e o 


número de algarismos significativos (dois) corresponde aos 
dos valores indicados no enunciado do problema. 

Comentário A quantidade do reagente limitante, Ha, também 
pode ser utilizada para determinar a quantidade de Oy utilizada: 


motéeo; de 
ms de0= (imateriais) 
=12x O pão; 


A massa de Os que resta após o término da reação é igual à 
quantidade incial, menos a quantidade consumida: 
1.500 g- 1.200 g = 300 g. 


Para praticar: exercício 1 
O gálio fundido reage com arsênio para formar o semicondutor. 
arseneto de gilio, GaAs, utilizado em diodos emissores de luz 
cem células fotovoltaicas: 
Galas) — Gaast) 

Se 4,00 g de pálio reagem com 5,50 g de arsênio, quantos gra- 
mas do reagente em excesso sobram no fim da reação? (n) 4,94 g 
de As, (b) 0.56 g de As, (€) 894 g de Ga, ou (d) 1,50 g de As. 


Para praticar: exercicio 2 

Quando uma tira de 2,00 g de zinco metálico € colocada em uma 

solução aquosa que contém 2,50 g de nitrato de prata, a reação é: 
Zala) +2 ARNO (ag) —* 2 Agls) + Za (NOshlaq) 

(a) Qual é o reagente limitante? (b) Quantos gramas de Ag 
são formados? (c) Quantos gramas de Zn(NOs); são for- 
mados? Quantos gramas de reagente em excesso restam 
ão final da reação? 


RENDIMENTOS TEÓRICOS E PERCENTUAIS 

A quantidade de produto calculada que se forma quan- 
do se consome todo o reagente limitante é chamada de ren- 
dimento teórico. Já quantidade de produto obtida de fato, 
chamada de rendimento real, é quase sempre menor do que 
o rendimento teórico, e não pode ser maior. Há muitas ra- 
“des que explicam essa diferença. Por exemplo, parte dos 


reagentes pode não reagir, ou pode reagir de maneira dife- 
rente da desejada (reações secundárias). Além disso, nem 
sempre é possível recuperar o produto a partir da mistura da 
reação. O rendimento percentual de uma reação refere-se 
aos rendimentos real e teórico, no caso: 
rendimento real 
rendimento teórico” 100% 
[3.14] 


Rendimento percentual = 


Cálculo do rendimento percentual e do rendimento teórico 
O ácido adípico, HzC6H,O4. utilizado para produzir náilon, é fabricado comercialmente por meio de uma reação entre o ciclo- 
exano (CoH) e 0 Or: 


2 Cahal + S 0:09) — 2 Ho Ce HON) +2 HO) 


(a) Considere que você realizou essa reação com 25,0 g de cicloexano e que o ciclocxano é o reagente limitante. Qual é o rendi- 
mento teórico do ácido adípico?(b) Se você obtiver 33,5 g de ácido adípico, qual é o rendimento percentual da reação? 
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SOLUÇÃO 
Analise Com base na equação química e na quantidade do reagente limitante (25,0 g de CsH;z) dados, devemos calcular o ren- 
dimento teórico de um produto HC HsO. € o rendimento percentual se apenas 33, g de produto forem obtidos. 


Planeje 

(a) O rendimento teórico. que representa a quantidade calculada de ácido adípico formado, pode ser determinada ao utilizar a 
sequência de conversões mostrada na Figura 3.16. 

(b) O rendimento percentual é calculado com a Equação 3.14 para comparar o rendimento real dado (33,5 g) com o ren- 
dimento teórico. 


Resolva 
(a) O rendimento teórico é: 


E 1 mol de Ci) 2 mols de HCIO; ) 1460 g de HCHO 

Ommas de ato, = 30e de cara (espaco) Tosse tears) 
5435p de HCHO, 

o Rendimento percentual = imeno ineo” OOE SE 100% = 770% 


Confira Podemos conferir nossa resposta em (a) fazendo um cálculo aproximado. Com base na equação balanceada, sabemos que 
cada mol de cleloexano produz 1 mol de ácido adípico. Temos 25/84 = 25/75 = 0.3 mol de bexano, por isso esperamos produzir 
0,3 mol de ácido ndípico, que equivale a aproximadamente 0.3 X 150 = 48 g, equivalente à mesma magnitude que os 43,5 g obtidos 
no cálculo anterior, mais detalhado, Além disso, nossa resposta tem as unidades e o número de algarismos significativos adequados. 
Em (b), a resposta é menor do que 100%, como determina a definição de rendimento percentual. 


Para praticar: exercício 1 Para praticar: exercício 2 
Se 3,00 g de tinio metálico reagem com 6,00 g de gås de cloro, Imagine que você está vabalhando para melhorar o processo pelo 
Cla, para formar 7,7 g de cloreto de titâio(1V) em uma reação qual o mineral de ferro, que comém Fe é convenido em fero: 


de combinação, qual é o rendimento percentual do produto? 
(a) 6556, (b) 96%, (6) 48% ou (d) 86%. 


FesOy(9) +3 CO) — 2 Fels) +3 COl) 

(a) Se você começar com 150 g de FesO como reagente limi- 
tante, qual é o rendimento teórico do Fe? 

(©) Se seu rendimento real for 87.9 g, qual é o rendimento 
percentual? 


O sé 4 


Uma das habilidades mais importantes que você pode aprender 
naescola éa de pensar como um cientista. Perguntas como: “Que. 
experimento pode testar essa hipótese”, “Como posso interpretar 
esses dados?” e "Esses dados confirmam a hipótese?” são feitas 
todos os dias por químicos e outros cientistas enquanto trabalham. 
Um dos objetivos deste estudo é que você desenvolva o pema- 
mento crítico, além de se tornar um aprendiz ativo, curioso e 
com raciocínio lógico. Com isso em mente, a partir do Capitulo 
3, incluímos no final de cada capítulo um exercicio especial 
chamado Elabore um experimento. Aqui está um exemplo: 

O leite é um líquido puro ou uma mistura de componentes quí- 
micos em água? Elabore um experimento que comprove uma 
dessas duas possibilidades. 

Você já deve saber a resposta — o leite é na verdade, uma mis- 
tura de componentes em água — mas o objetivo é pensar como. 
demonstrar isso na prática e comprovar a teoria da resposta. 
Após pensar sobre isso, você provavelmente vai perceber que 
a principal ideia ligada a esse experimento é a separação: você 


pode provar que o leite é uma mistura de componentes químicos 
caso consiga descobrir como separar esses componentes. 
Testar uma hipótese é um esforço criativo. Alguns experimentos 
podem ser mais eficientes do que outros e, muitas vezes, há mais 
de uma boa mancira para testar uma hipótese. A pergunta sobre 
o leite, por exemplo, pode ser explorada em um experimento 
no qual uma quantidade conhecida de lite € fervida até que 
fique seco. No fundo da panela fica um resíduo sólido? Em caso 
afirmativo, você poderia pesál e calcular a percentagem de 
sólidos no leite, o que seria uma boa prova de que o leite é uma. 
mistura. Se näo ficar nenbum resíduo após a fervura, ento você 
ainda não terá uma resposta. 

Que outros experimentos você poderia fazer para demonstrar 
que o leite é uma mistura? Seria possível colocar uma amostra 
de leite em uma centrifuga. que você talvez j tenha utado em 
um laboratório de biologia, centrifugar sua amostra e observar 
se ficam partículas sólidas na parte inferior do tubo; moléeu- 
las grandes de uma mistura podem ser separadas dessa forma. 
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A medida da massa do sólido na parte inferior do tubo é uma 
maneira de obter um valor para a percentagem de sólidos no 
leite, e também indica que o leite é, na verdade, uma mistura. 

Seja criativo: na falta de uma centrífuga, de que outra maneira 
você poderia separar os sólidos presentes no lite? O uso de um 
filtro com buracos minúsculos, ou talvez um coador fino pode- 
riam ser considerados, propondo que, se o leite fosse despejado 
nesse filtro, alguns componentes sólidos (grandes) ficariam 
retidos no filtro, enquanto a água (e as moléculas ou os fons 
muito pequenos) passaria pelo o filtro. Esse resultado seria 
uma prova de que o lite é uma mistura. No entanto, será que 
tal filtro existe? Simt Para os nossos propósitos aqui, a existên- 
cia de tal filtro não é a questão mais importante: o principal é 
que você possa abrir espaço para a sua imaginação e utilizar 


seu conhecimento em química para elaborar um experimento 


pertinente. Não fique preocupado com o equipamento necessá- 
rio para os exercícios propostos nas seções Elabore um expe- 
rimento, esse não é o foco e nem deve ser um fator limitante. 
O objetivo é imaginar o que é preciso fazer ou quais dados 
devem ser coletados para responder à pergunta proposta. Se 
seu professor permitir, você pode trabalhar com colegas de 
classe para desenvolver mais ideias. Os cientistas discutem 
suas ideias com outros pesquisadores o tempo todo, Achamos 
“que debater e aprimorar ideias faz com que sejamos melho- 
res cientistas e nos ajuda a responder questões relevantes de 
maneira coletiva 
A concepção e a interpretação de experimentos são o cerne do 
método científico. Pense nos exercícios da seção Elabore um 
experimento como quebra-cabeças que podem ser resolvidos de 
maneiras diferentes e desfrute de suas descobertas! 


) RESUMO DO CAPÍTULO E TERMOS-CHAVE 


EQUAÇÕES QUÍMICAS (INTRODUÇÃO E SEÇÃO 3.1) 
O estudo das relações quantitativas entre fórmulas e equações 
químicas é conhecido como estequiometria. Um dos conceitos 
mais importantes da estequiometria é a lei da conservação da 
massa, a qual determina que a massa total dos produtos de uma. 
reação química é igual à massa total dos reagentes. Os mesmos 
números de átomos de cada tipo estão presentes antes e depois 
“de uma reação química. Uma equação química balanceada 
apresenta igual número de átomos de cada elemento de cada 
tado da equação, Para balancear uma equação, deve-se colocar 
coeficientes na frente das fórmulas químicas de reagentes e 
produtos de uma reação, e não mediante a alteração dos subs- 
‘critos em fórmulas químicas. 


PADRÕES SIMPLES DE REATIVIDADE QUÍMICA (SEÇÃO 
3.2) Entre os tipos de reação descritos neste capítulo estão: (1) 
reações de combinação, nas quais dois reagentes são combina- 
“os para formar um único produto; (2) reações de decomposi- 
ão, nas quais um único reagente forma dois ou mais produtos; 
e (3) reações de combustão que ocorrem em um meio rico em 
oxigênio, em que uma substância, normalmente um hidrocar- 
boneto, reage rapidamente com o O para formar CO) e HzO. 
MASSAS MOLECULARES (SEÇÃO 3.3) Muitas informa- 
ções quantitativas podem ser determinadas a partir de fórmulas 
e equações químicas balanceadas com o uso de massas atômi- 
cas. A massa molecular de um composto é igual à soma das. 
massas atômicas dos átomos de sua fórmula. Massas atômicas. 
e massas moleculares podem ser utilizadas para determinar a 
composição percentual de um composto. 


NÚMERO DE AVOGADRO E MOL (SEÇÃO 3.4) Um mol 
“de toda e qualquer substância contém o múmero de Avogadro 
(6,02 x 107?) de unidades de fórmula dessa substância. A massa 
“de um mol de átomos, moléculas ou íons (a massa molar), é igual 
à massa molecular do material expresso em gramas. A massa de 
uma molécula de H0, por exemplo, é 18.1 uma, de modo que a 


massa de | mol de H3O € 18.0 p Isto é, a massa molar do 1,0 
€ 18.0 g/mol. 

FÓRMULAS EMPÍRICAS A PARTIR DE ANÁLISES (SEÇÃO 
3.5) A fórmula empírica de todas as substâncias pode ser deter- 
minada a partir da sua composição percentual, por meio do cál- 
culo do número relativo de mols de cada átomo em 100 g da 
substância. Para uma substância molecular, sua fórmula mole- 
cular pode ser determinada a partir da sua fórmula empírica, se 
a massa molecular também for conhecida. A análise por com- 
Destão é uma técnica bastante utilizada para determinar as fór- 
mulas empíricas de compostos que apresentam apenas carbono, 
hidrogênio c/ou onipênio. 

INFORMAÇÃO QUANTITATIVA A PARTIR DE EQUAÇÕES 
BALANCEADAS E REAGENTES LIMITANTES (SEÇÕES 3.6 
E 3.7) O conceito de mol pode ser utilizado para calcular as 
quantidades relativas de reagentes e produtos em reações quf- 
micas. Os coeficientes de uma equação balanceada fornecem o 
número relativo de mols de reagentes e produtos (quantidade de 
matéria). Para calcular a quantidade em gramas de um produto, 
a partir da quantidade em gramas de um reagente, primeiro, 
devemos converter gramas de reagente em mols de reagente. 
Em seguida, usamos os coeficientes da equação balanceada para 
converter a quantidade de matéria de reagente em quantidade de 
matéria de produto. Por fim, convertemos mols de produto em 
gramas de produto. 

Um reagente limitante é completamente consumido em uma 
reação. Quando isso ocorre e sua quantidade disponível é 
inteiramente consumida, a reação é interrompida, limitando, 
assim, as quantidades de produtos formados. O rendimento 
teórico de uma reação é a quantidade calculada de produto 
que se forma quando todo o reagente limitante reage, O rendi- 
mento real de uma reação é sempre menor do que o rendimento. 
teórico. O rendimento percentual compara os rendimentos 
real e teórico. 
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RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, a 
VOCÊ SERÁ CAPAZ DE: 


+ Balancear equações quimicas (Seção 3.1). 

+ Prever os produtos de reações de combinação, decomposi- 
ção e combustão simples (Seção 3.2). 

+ Calcular massas moleculares (Seção 3.3) 

+ Converter gramas em mols e vice-versa, 
molares (Seção 3,4) . 


(O) EQUAÇÕES-CHAVE 


(número de átomos), / massa atômica! 
doelemento ) À doclemento 


Composição 


e x100% 
percentual (%) ” (massa molecular do composto) 


” Gendimento rea gg 
Rendimento percentual = Trnimeno teórico) 


) EXERCÍCIOS SELECION, 


VISUALIZANDO CONCEITOS 


31 A reação entre o reagente A (esferas azuis) € o 
reagente B (esferas vermelhas) é mostrada no dia- 
grama a seguir: 


das 


Com base nesse diagrama, que equação melhor 
descreve a reação? [Seção 3.1] 

(a) AtB— AB 
(b) Az+4B—* 2AB: 
(© 2A+Bı— 2AB: 
(0) A+B:— AB: 

32 O diagrama a seguir mostra a reação de combinação 
entre o hidrogênio, Hz, € o monóxido de carbono, 
CO, para produzir metanol, CH;OH (esferas bran- 
cas são H, esferas pretas são C, esferas vermelhas 
são 0). O número correto de moléculas de CO en- 
volvidas nessa reação não é mostrado. [Seção 3.1] 
(a) Determine o número de moléculas de CO 

que deve ser mostrado no quadro da esquerda. 
(dos reagentes) 


Converter número de moléculas em mols e vice-versa, uti- 
izando o número de Avogadro (Seção 3,4). 

Calcular as fórmulas empíricas e moleculares de um com- 
posto a partir da composição percentual e da massa mole- 
cular (Seção 3.5). 

Identificar reagentes limitantes € calear quantidades de 
reagentes consumidos e produtos formados em uma reação, 
em gramas ou mols (Seção 1.6) 

Calcular o rendimento percentual de uma reação (Seção 3.7) 


Essa é a fórmula utilizada para calcular 
a percentagem em massa de cada ele- 
[3.10] mento de um composto. O resultado da 
soma de todas as percentagens dos ele- 
mentos presentes em um composto deve 
ser 100%, 
Essa fórmula é utilizada para calcular o 
rendimento percentual de uma reação, O 
rendimento percentual nunca pode ser 
maior que 100%, 


13.14] 


(b) Escreva a equação química balanceada da reação. 


3.3 O diagrama a seguir representa um conjunto de 
elementos formados em uma reação de decompo- 
sição. (a) Se as esferas azuis representarem átomos. 
de N e as vermelhas, átomos de O, qual será a 
fórmula empírica do composto original? (b) Você 
poderia fazer um diagrama representando as mo- 
léculas do composto que foi decomposto? Por que 
ou por que não? Seção 3.2] 


3.4 O diagrama a seguir representa o conjunto de mo- 
léculas de CO» e H:0, formado pela combustão 
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completa de um hidrocarboneto. Qual € a fórmula 
empírica do hidrocarboneto? [Seção 3.21 


vor 
EQUAÇÕES QUÍMICAS E PADRÕES SIMPLES DE 


3.5 A glicina, um aminoácido utilizado por organis- RERTIVIDADE QUÍMIOE (SEÇÕES 3.1 83.4) 
mos para produzir proteínas, é representado pelo 
seguinte modelo molecular. 

o cas? (b) No balanceamento de equações, é acei 

tável alterar, na fórmula química, os coeficientes, 

o“ e os subscritos ou ambos? 

e 3.10 Uma ctapa fundamental no balanceamento de 

equações químicas é identificar corretamente as 

(a) Escreva sua fórmula molecular. (ecoa oi ig à pode Pi, 

(©) Determine sua massa molar. annisa std da clio; CH), 

formar hidróxid 

(6) Calcule a massa de 3 mols de glicina. SEERNE: paer np 

(d) Calcule a percentagem em massa de nitrogê- 
nio ma glicina. [Seções 3.3 e 3.5) 


(a) Escreva a equação química balanceada para 

essa reação de combinação, tendo identificado 
3.6 O diagrama a seguir representa uma reação que 
está sob alta temperatura entre o CH4 e o H;0. 


corretamente o produto como Ca(OH)a(aq). (b) 
Com base nessa reação, determine quantos mols 


É possível balancear a equação se você identificar 
de cada produto podem ser obtidos, começando 
com 4,0 mols de CH. [seção 3.6] 


n e 
> 


3.7 Onitrogênio (N3) e o hidrogênio (Ha) reagem para 
formar a amônia (NH). Considerando a mistura. 
de N € Ha, mostrada no diagrama a seguir, no 
qual as esferas azuis representam o N, e as esferas. 
brancas, o H, faça uma ilustração que represente a 
mistura do produto, tendo em mente que a reação 
se completou. Como você chega à estrutura da sua 
representação? Qual é o reagente limitante neste 
caso? [Seção 3.7] 


38 O monóxido de nitrogênio e o oxigênio reagem 
para formar o dióxido de nitrogênio. Considere a 
mistura de NO e Oz mostrada no diagrama, no qual 
as esferas azuis representam o N € as vermelhas. 
representam o O. (a) Faça uma ilustração que re- 
presente a mistura do produto, considerando que 
a reação se completa. Qual é o reagente limitante 
neste caso? (b) Quantas moléculas de NO3 você 
representaria como produtos se a reação tivesse um 
rendimento percentual de 75%? [Seção 3.7] 


incorretamente o produto como CaOH(ag), 
caso afirmativo, qual será a equação? 
3.11 Faça o balanceamento das seguintes equações: 
(a) COl) + Ox) — COs(g) 
(b) Ni Os(8) + H;0() — HNOs(ag) 
(© CHA) + Che) — COLO + HCE) 
(d) Zn(OH)(s) + HNOs(ag) — 
Zo(NOs)a(ag) + HO) 
3.12 Faça o balanceamento das seguintes equações: 
(8) Lila) + Nag) — Lis) 
C) TICL) + HzO) —» TOS) + HCICag) 
(0) NHANOs(5) — Nag) + Olg) + H,0(4) 
(8) AICIs(9) + CasNa(s) — AIN) + CaCho(5) 
3.13 Faça o balanceamento das seguintes equações: 
(a) ALC3(5) + H200) —* AKOH);(s) + CH4) 
©) CstiçO + Ot) — COxle) + H:O) 
(© Fe(OH)(5) + H:SOslaq) — 
Fex(SOa)s(ag) + H:O() 
(0) MeN2(5) + H:SOslag) — MgSOu(ag) + 
(NHa)}SO4(aq) 
3.14 Faça o balanceamento das seguintes equações: 
(a) CasPa(o) + HzO) — Ca(OH ag) + PHS) 
(b) AUOH)s(9) + H:SOu(ag) — 
AISO (ag) + H000) 
(0) AENO (ag) + Na:COs(ag) — 
Ag COs(s) + NaNOs(ag) 
(d) CaHsNHag) + Osl) — COn(g) + 
Hg) + Ne) 
345 Escreva as equações químicas balanceadas cor- 
respondentes a cada uma das seguintes descri- 
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ções: (a) carboncto de cálcio sólido, CaCa. re- 
age com água para formar uma solução aquosa 
de hidróxido de cálcio e gás acetileno, CsHo. (b) 
Quando o clorato de potássio sólido é aquecido, 
ele é decomposto para formar cloreto de potássio 
sólido e gás oxigênio. (e) O zinco metálico sóli- 
do reage com o ácido sulfúrico para formar gás 
hidrogênio e uma solução aquosa de sulfsto de 
zinco. (d) Quando o tricloreto de fósforo líquido 
é adicionado à água, ele reage para formar o ácido 
fosforoso aquoso, HPO (aq), e o ácido clorídrico. 
aquoso, (e) Quando o gás sulfeto de hidrogênio 
é colocado em contato com um sólido quente de 
hidróxido de ferro(H), a reação resultante produz 
sulfeto de ferro(II) sólido e vapor d'água. 

316 Escreva as equações químicas balanceadas que cor- 
respondem a cada uma das seguintes descrições: (a) 
Quando o gás trióxido de enxofre reage com a água, 
uma solução de ácido sulfúrico é formada. (b) O 
sulfeto de boro, B;S)(5, reage violentamente com a 
“água para formar ácido bórico dissolvido, HyBO», e 
gás sulfeto de hidrogênio. (e) A fosfina, PH). en- 
traem combustão no gás oxigênio para formar vapor 
d'água e decaóxido de tetrafósforo sólido. (d) Quan- 
do o nitrato de mercário(I) sólido é aquecido, ele 
é decomposto para formar o óxido de mercúriodlI) 
sólido e os gases dióxido de nitrogênio e oxigênio. 
(6) O cobre metálico reage com uma solução quente 
de ácido sulfúrico concentrado para formar sulfato 
de cobre(II) aquoso, gás dióxido de enxofre e água. 


PADRÕES DE REATIVIDADE QUÍMICA (SEÇÃO 3.2) 


3417 (a) Quando o elemento metálico sódio é combinado 
como bromo, elemento não metálico, Bry(). qual € 
a fórmula química do produto? (b) O produto é um 
sólido, um líquido ou um gás à temperatura am- 
biente? (e) Na equação química balanceada para 
essa reação, qual é o coeficiente que fica na frente 
da fórmula do produto? 

3.18 (a) Quando um composto que contém C, H e O 
é completamente queimado no ar, qual reagen- 
te, além do hidrocarboneto, está envolvido na 
reação? (b) Quais produtos são formados nessa 
reação? (e) Qual é a soma dos coeficientes da 
equação química balanceada para a combustão da 
acetona, C3HgO(/). no ar? 

3.19 Escreva uma equação química balanceada para a 
reação que ocorre quando: (a) Mg(s) reage com 
Cla(g); (b) carbonato de bário é decomposto em 
óxido de bário e gás dióxido de carbono sob aque- 
cimento; (e) o hidrocarboneto estireno, CoHs(D). 
entra em combustão no ar. 

3.20 Escreva uma equação química balanceada para 
a reação que ocorre quando: (a) o titânio metá- 
lico é combinado com o O(g); (b) o óxido de 
prata(1), sob aquecimento, é decomposto em 
prata metálica e gás oxigênio; (c) o propanol, 


C3H7OH(), entra em combustão no ar; (d) o éter 
metil-ter-butílico, CsH,20(1), entra em combus- 
to noar. 


321 Faça o balanceamento das seguintes equações e 
indique se são reações de combinação, decompo- 
sição ou combustão: 

(a) CoH(g) + Og) — COx(g) + H:O(g) 
(b) NHANOs(5) — No O(g) + H:0(g) 

(€) C5HGONI) + Og) — CO xp) + Ho Og) 
(d) Nag) + Hate) — NHo(g) 

(6) K200) + HzO) — KOH(ag) 

3.22 Faça o balanceamento das seguintes equações e 
indique se são reações de combinação, decompo- 
sição ou combustão: 

(a) PbCOs(s) — PbO(s) + COs(g) 

(b) Cois(g) + Ox(g}—* CO(g) + H:0(8) 
(© Me66)+ Ni) — MgN(5) 

(A) aH) + 0:68) — COs(g) + H2018) 
(8) ANS) + Chag) — AIC) 


MASSAS MOLECULARES (SEÇÃO 3.3) 


3.23 Determine as massas moleculares de cada um dos 
seguintes compostos: (a) ácido nítrico, HNOs; 
(b) KMnOs; (€) Cas(PO,)a; (d) quartzo, SiOx: (e) 
sulfeto de gálio, (f) sulfato de cromo(IT), (8) tri- 
cloreto de fósforo. 

324 Determine as massas moleculares de cada um dos 
seguintes compostos: (a) óxido nitroso, N20, co- 
nhecido como gás do riso e utilizado como anestési- 
co em odontologia; (b) ácido benzóico; HC7H50}. 
substância utilizada como conservante de alimen- 
tos; (e) Mg(OH)» ingrediente ativo no leite de 
magnésia; (d) ureia, (NH;),CO, composto utilizado 
“como fertilizante; (e) acetato de isopentila, CH;CO» 
CsHn, responsável pelo cheiro das bananas. 

325 Calcule a percentagem em massa de oxigênio nos 
seguintes compostos: (a) morfina, CY;HiNOs; (b) 
codeina, CisHaNO»: (e) cocaína, CHNO, 
(d) tetraciclina, CHaN:Os: (e) digitoxina, 
Ca HesO1y: (f) vancomícina, CegHysClhN9O 4. 

3.26 Calcule a percentagem em massa do elemento in- 
dicado nos seguintes compostos: (a) carbono no 
acetileno, CaHa, gás utilizado na soldagem; (b) hi- 
drogênio no ácido ascórbico, HC4H;O6, também 
conhecido como vitamina C; (e) hidrogênio no 
sulfato de amônio, (NH4):SO,, substância utiliza- 
da como fertilizante; (d) platina no PICI(NHa)a, 
agente quimioterápico chamado cisplatina; (e) 
oxigênio no hormônio sexual feminino estradiol, 
CistiasOa; (P) carbono na capsaicina, CisHyyNOs. 
“composto que confere o sabor ardente à pimenta. 

3:27 Com base nas seguintes fórmulas estruturais, cal- 
cule a percentagem de carbono por massa presen- 
te em cada composto: 


116 | Quimica: A CIÊNCIA CENTRAL 


o 
TA 
(Ome-e-g-e-o-c-an 
ne H H 


Acetato de isopentila 
(sabor de banana) 


3.28 Calcule a percentagem em massa de carbono de 
cada um dos compostos representados pelos se- 


guintes modelos: 
q 


w © 


(9 O) 


NÚMERO DE AVOGADRO E MOL (SEÇÃO 3.4) 


3.29 (a) A população mundial é estimada em, apro- 
ximadamente, 7 bilhões de habitantes. Quantos 
mols de pessoas há nessa quantidade? (b) Quais 
unidades geralmente são utilizadas para expressar 
a massa molecular? (c) Quais unidades geralmente 
são utilizadas para expressar a massa molar? 

3.30 (a) Qual é a massa em gramas de um mol de "3C? 
(b) Quantos átomos de carbono estão presentes 
em um mol de 2C? 

331 Sem fazer cálculos detalhados (mas usando uma 
tabela periódica para consultar as atômi- 
cas), clasifique as seguintes amostras em ordem 
crescente de número de átomos: 0.50 mol de H20; 
23 g de Na; 6,0 x 10º moléculas de Ny. 

3.32 Sem fazer cálculos detalhados (mas usando umata- 
dela periódica para consultar as massas atômicas). 


clasifique as seguintes amostras em ordem cres- 
cente de número de átomos: 42 g de NaHCO;; 1,5 
mol de CO; 6,0 X 10? átomos de Ne. 

3.33 Qual é a massa, em quilogramas, de um número 
de Avogadro de pessoas, se a massa média de cada 
uma é de 160 libras? Como esse valor se compara 
à massa da Terra, que é de 5,98 X 10% kg (1,0 
libra =0,453 kg)? 

3.34 Se o número de Avogadro de moedas de um cen- 
tavo fosse dividido igualmente entre os 314 mi- 
Thes de homens, mulheres e crianças dos Esta- 
dos Unidos, quantos dólares cada um receberia? 
“Como esse valor se compara ao produto intemo 
bruto (PIB — valor monetário total de bens e ser- 
viços produzidos no país) dos Estados Unidos, 
que foi de USS 15,1 trilhões em 2011? 

3.35 Calcule as seguintes quantidades: 

(a) Massa, em gramas, de 0,105 mol de sacarose 


(CrHinOn). 

(b) Mols de Zo(NOs); em 143,50 g dessa subs- 
tância, 

(e) Número de moléculas de 1,0 x 10% mol de 
CHCHOH. 

(d) Número de átomos de N em 0,410 mol de 
NH. 

3.36 Calcule as seguintes quantidades: 

(a) Massa, em gramas, de 1,50 x 107? mol de 
cas. 

(b) Quantidade de matéria de NH4CI em 86,6 g 
dessa substância. 

(e) Número de moléculas em 8,447 x 10"? mols 
de Coll. 

(4) Número de átomos de O em 6,25 x 107? mols 
de AUNO)). 

3.37 (a) Qual é a massa, em gramas, de 2,50 x 10? 

mols de fosfato de amônio? 

(b) Quantos mols de fons cloreto há em 0,2550 g 
de cloreto de alumínio? 

(c) Qual é a massa, em gramas, de 7,70 x 10 
moléculas de cafeína, CHyoN402? 


(d) Qual éa massa molar do colesterol, se 0,00105 
mol desse álcool tem uma massa de 0,406 g? 
3.38 (a) Qual é a massa em gramas de 1,223 mol de 
sulfato de ferroli)? 
(b) Quantos mols de fons de amônio háem 6,955 g 
de carbonato de amônio? 
(c) Qual é a massa, em gramas, de 1,50 x 10?! 
moléculas de aspirina, CoHç04? 
(d) Qual é a massa molar do diazepam (Va- 
tium), se 0,05570 mol do fármaco tem uma 
massa de 15,868? 
239 A fórmula molecular da alicina, composto res- 
ponsável pelo cheiro característico do alho, € 
CeH100S%. (a) Qual é a massa molar da alicina? 
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(b) Quantos mols de alicina estão presentes em 
5,00 mg dessa substância? (c) Quantas moléculas 
de alicina há em 5,00 mg dessa substância? (d) 
Quantos átomos de S há em 5,00 mg de alicina? 

3.40 A fórmula molecular do aspartame, um adoçante 
artificial, é CiaHraN20s. (a) Qual é a massa mo- 
lar do aspartame? (b) Quantos mols de aspartame 
há em 1.00 mg do adoçante? (c) Quantas molé- 
culas de aspartame há em 1,00 mg do adoçante? 
(d) Quantos átomos de hidrogênio estão presentes 
em 1,00 mg de aspartame? 

341 Uma amostra de glicose, CHnOs, contém 
1,250 X 10?! átomos de carbono. (a) Quantos 
átomos de hidrogênio há na amostra? (b) Quantas 
moléculas de glicose há na amostra? (c) Quantos 
mols de glicose há na amostra? (d) Qual é a massa 
da amostra em gramas? 

342 Uma amostra do hormônio sexual masculino testos- 
terona, CigHasOs, contém 3,88 X 10?! átomos de 
hidrogênio. (a) Quantos átomos de carbono há na 
amostra? (b) Quantas moléculas de testosterona há 
na amostra? (c) Quantos mols de testosterona há na 
amostra? (d) Qual é a massa da amostra em gramas? 

3,43 O nível de concentração permitido do cloreto de 
vinila, CaHsCI, no interior de uma indústria quf- 
mica é de 2,0 g X 10% g/L.. Quantos mols de clo- 
reto de vinila por cada litro de ar esse valor repre- 
senta? Quantas moléculas por litro? 

3,44 Pelo menos 25 pg de tetraidrocanabinol (THC), 
ingrediente ativo da maconha, são necessários 
para causar uma intoxicação. A fórmula molecu- 
Jar do THC é CasHyiO). Quantos mols de THC 
estes 25 pg representam? Quantas moléculas eles 
representam? 


FÓRMULAS EMPÍRICAS A PARTIR DE ANÁLISES 
(SEÇÃO 3.8) 


345 Determine a fórmula empírica de cada um dos 
seguintes compostos, se uma amostra contém 
(a) 0,0130 mol de C, 0.0390 mol de H e 0,0065 
mol de O; (b) 11.66 g de ferro e 5,01 g de oxi- 
gênio; (e) 40,0% de C, 6,7% de H e 53,3% de 
O em massa. 

3.46 Determine a fórmula empírica de cada um dos 
seguintes compostos, se uma amostra contém (a) 
0,104 mol de K, 0,052 mol de C e 0,156 mol de 
O; (b) 5,28 g de Sn e 3,37 g de F; (e) 87,5% de N 
e 12,5% de H em massa. 

3.47 Determine as fórmulas empíricas dos compostos 
com as seguintes composições de massa: 

(a) 10,4% de C, 27.8% de S e 61,7% de CI 
(b) 21,7% de C, 9.6% de O e 68,7% de F 
(0) 32,79% de Na, 13,02% de Al e o restante de F 

348 Determine as fórmulas empíricas dos compostos 
com as seguintes composições em massa: 
(a) 55,3% de K, 14,6% de Pe 30,1% de O 


(b) 24,5% de Na, 14,9% de Si e 60,6% de F 
(0) 62,1% de C, 5.21% de H, 12,1% de Ne o 
restante de O 
3.49 Um composto cuja fórmula empírica é XF; con- 
siste de 65% de F em massa. Qual é a massa atô- 
mica do elemento X? 
3.50 O composto XCL contém 75,0% de Clem massa. 
Qual €o elemento X? 
2.51 Qual é a fórmula molecular de cada um dos se- 
guintes compostos? 
(a) fórmula empírica CH, massa molar = 84 g/mol 
(b) fórmula empírica NHsCI, massa molar = 
51,5 g/mol 
2.52 Qual é a fórmula molecular de cada um dos se- 
guintes compostos? 
(a) fórmula empírica HCO», massa molar = 90,0 
g/mol 


(b) fórmula empírica CaH4O, massa molar = 88 
pmol 

3.53 Determine as fórmulas empírica e molecular de 
cada uma das seguintes substâncias; 

(a) O estireno, substância utilizada para fazer co- 
pos de isopor e isolantes térmicos, que con- 
tém 92,3% de C e 7,7% de H em massa, e 
possui massa molar de 104 g/mol. 

(b) A cafeína, estimulante encontrado no café, 
que contém 49,5% de C, 5,15% de H, 28,9% 
de Ne 16,5% de O em massa, e possui massa 
molar de 195 g/mol. 

(© O glutamato monossódico (MSG), intensifi- 
cador de sabor encontrado em alguns alimen- 
tos, que contém 35,51% de C, 4,77% de H, 
37,85% de O, 8,29% de N e 13,60% de Na, e 
possui massa molar de 169 g/mol. 

2.54 Determine a fórmula empírica e a fórmula mole- 
cular de cada uma das seguintes substânci 
(a) O ibuprofeno, remédio para dor de cabe- 

Ga, que contém 75,69% de C, 8,80% de H e 
15,51% de O em massa, e possui massa molar 
de 206 g/mol. 

(b) A cadaverina, substância de odor fétido pro- 
duzida pela ação de bactérias sobre came, 
que contém 58,55% de C, 13,81% de H e 
27,40% de N, em massa, « possui massa mo- 
lar de 102.2 g/mol. 

(© A epinefrina (adrenalina), hormônio liberado 
na corrente sanguínea em momentos de peri- 
go ou tensão, que contém 59,0% de C, 7,1% 
de H, 26,2% de O e 7,7% de N em massa, e 
possui massa molecular de cerca de 180 uma. 

3.55 (a) A análise por combustão do tolueno, solvente. 
orgânico comum, indica a produção de 5,86 mg 
de CO3 € 1,37 mg de H;0. Se o composto contém 
apenas carbono e hidrogênio, qual a sua fórmula 
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empírica? (b) O mentol, substância responsável 
pelo cheiro característico de pastilhas mentola- 
das, é composto por C, H e O. Uma amostra de 
0,1005 g de mentol entrou em combustão, produ- 
zindo 0,2829 g de CO; € 0,1159 g de H;O. Qual 
éa fórmula empírica do mentol? Se o mentol tem 
massa molar de 156 g/mol, qual é sua fórmula 
molecular? 

3.56 (a) O cheiro característico do abacaxi é devido 
ao butirato de etila, composto que contém car- 
bono, hidrogênio e oxigênio. A combustão de 
2,78 mg de butirato de etila produz 6,32 mg de 
CO e 2,58 mg de H20. Qual é a fórmula empíri- 
ca do composto? (b) A nicotina, componente do 
tabaco, é composta por C, H e N. Uma amostra 
de 5,250 mg de nicotina entrou em combustão, 
produzindo 14,242 mg de CO; e 4,083 mg de 
H0. Qual é a fórmula empírica da nicotina? Se 
a nicotina tem massa molar de 160 + 5 g/mol, 
qual é sua fórmula molecular? 

3.57 O ácido valproico, utilizado no tratamento de con- 
vulsões e transtorno bipolar. é composto por C, H 
e O, Uma amostra de 0,165 g desse ácido é quei- 
mada em um aparelho, como aquele mostrado na 
Figura 3.14, O ganho em massa dos absorvedores. 
de H10 e de CO; é de 0.166 g € 0,403 g, respecti- 
vamente. Qual é a fórmula empírica do ácido val- 
proico? Se a sua massa molar é 144 g/mol, qual é 
sua fórmula molecular? 

2.58 O ácido propenoico é um líquido orgânico rea- 
tivo utilizado na fabricação de plásticos, revesti- 
mentos e adesivos, Suspeita-se que um recipiente 
sem rótulo contenha esse ácido. Uma amostra 
de 0.2033 g é queimada em um aparelho, como 
aquele mostrado na Figura 3.14, O ganho de mas- 
sa do absorvedor de H;O é 0,102 g, enquanto a do 
absorvedor de CO; € 0,374 g. Qual é a fórmula 
empírica do ácido propenoico? 

59 O carbonato de sódio, composto utilizado para pre- 
parar a água dura para a lavagem da roupa, é um hi- 
drato, isso significa que há um determinado número 
de moléculas de água em sua estrutura sólida. Sua 
fórmula pode ser escrita como NaCO; XxH,0, em 
que x é a quantidade de mol de HzO por mol de 
NayCO). Quando uma amostra de 2,558 g de car- 
bonato de sódio € aquecida a 125 °C, toda a água de 
hidratação é perdida, deixando 0,948 g de Na;COs. 
Qual £o valor de x? 

2.60 Os sais de Epsom, um forte laxante utilizado na me- 
dicina veterinária, é um hidrato, isso significa que há 
um determinado número de moléculas de água em 
sua estrutura sólida. A fórmula dos sais de Epsom 
pode ser escrita como MgSO; X xH+0, em que x 
indica a quantidade de matéria de HzO por mol de 
MgSO, Quando 5,061 g desse hidrato são aqueci- 
dos a 250 °C, toda a água da hidratação é perdida, 
deixando 2,472 g de MgSOs. Qual é o valor de x? 


INFORMAÇÕES QUANTITATIVAS A PARTIR DE 
EQUAÇÕES BALANCEADAS (SEÇÃO 3.6) 

3.61 O ácido fluoridrico, HF(aq), não pode ser arma- 
zenado em garrafas de vidro porque ataca os 
compostos chamados silicatos, que compõem o 
vidro. O silicato de sódio (Na,SiOs), por exem- 
plo, reage da seguinte maneira: 

NaSOs(5) + 8HF(ag) — 
HsSiFi(ag) + 2NaF(ag) + 3 H:0(1) 


(a) Quantos mols de HF são necessários para re- 
agir com 0,300 mol de NasSiOs? 

(b) Quantos gramas de NaF são produzidos 
quando 0,500 mol de HF reage com o excesso 
de NasSiOs? 

(© Quantos gramas de NasSiOy podem reagir 
com 0,800 g de HF? 

3.62 A reação entre o superóxido de potássio, KOp, e 

0 CO, 

4K0,+2C0;—+2 KC0, +30, 


é usada como fonte de Oz e absorvedora de CO7 
“em equipamento autônomo de respiração, utiliza- 
“do por equipes de salvamento, 

(a) Quantos mols de Oz são produzidos quando 
0.400 mol de KO» reage segundo a reação 
acima? 

(b) Quantos gramas de KO; são necessários para 
formar 7,50 g de 03? 


(© Quantos gramas de CO, são consumidos 
quando 7,50 g de Oz são produzidos? 

3.63 Várias marcas de antiácido usam o AOH); para 
reagir com o ácido do estômago, que é constituído 
principalmente por HCI: 

AMOH (5) + HCHtag) —* AlCly(aq) + H:O) 

(a) Faça o balanceamento dessa equação. 

(b) Calcule o número de gramas de HCI que po- 
dem reagir com 0,500 g de AIOH),. 

(6) Calcule o número de gramas de AICI; é o nú- 
mero de gramas de H20 produzidos quando 
0.500 g de AOH), reage. 

(4) Mostre que seus cálculos dos itens (b)e (c) estão 
de acordo com a lei da conservação da massa. 

3.64 Uma amostra de minério de ferro contém Fe;0s, 
além de outras substâncias. A reação do minério 
com o CO produz ferro metálico: 
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Fez0s(5)+ CO(g) — Fels) + COr(g) 

(a) Faça o balanceamento dessa equação. 

(b) Calcule a quantidade em gramas de CO que 
podem reagir com 0,350 kg de Fez03. 

(6) Calcule a quantidade em gramas de Fe e a 
quantidade em gramas de CO, formados 
quando 0,350 kg de Fe2O0; reage. 

(d) Mostre que seus cálculos dos itens (b) e (c) 
estão de acordo com a lei da conservação da 
massa. 

3.65 O sulfeto de alumínio reage com a água para formar 
hidróxido de alumínio e sulfeto de hidrogênio. (a) 
Escreva a equação química balanceada dessa rea- 
ção, (b) Quantos gramas de hidróxido de alumínio. 
são obtidos a partir de 14,2 g de sulfeto de alumínio? 

3.66 O hidreto de cálcio reage com a água para for- 
mar hidróxido de cálcio e gás hidrogênio. (a) 
Escreva a equação química balanceada da rea- 
ção. (b) Quantos gramas de hidreto de cálcio são 
necessários para formar 4,500 g de hidrogênio? 

3.67 Air bags automotivos inflam quando a azida de 
sódio, NaN), é rapidamente decomposta em seus 
constituintes: 


2 NaNo(s) — 2 Na(s) + 3 Nale) 


(a) Quantos mols de Nz são produzidos pela de- 
composição de 1.50 mol de Nas? 

(b) Quantos gramas de NaNy são necessários 
para formar 10,0 g de gás nitrogênio? 

(0) Quantos gramas de NaNy são necessários 
para produzir 10,0 pés? de gás nitrogênio, 
aproximadamente o tamanho de um air bag 
de um automóvel, se o gás tem densidade de 
125911? 

3.68 A combustão completa do octano, CyHis. 
componente da gasolina, ocorre da seguinte 
man 


2CyHhyy(D)+ 25 O:(8) —» 16 COx(g) + 18 H:O(8) 


(a) Quantos mols de O são necessários para 
queimar 1,50 mol de CsHis? 

(b) Quantos gramas de Oz são necessários para 
queimar 10,0 g de CsHis? 

(6) O octano tem densidade de 0,692 g/ml a 
20°C. Quantos gramas de O» são necessários 
para queimar 15,0 gal de CsHg (a capacidade 
de um tanque de combustível médio)? 

(d) Quantos gramas de CO; são produzidos quan- 
do 15,0 gal de CsHis entram em combustão? 

3.69 Um pedaço de folha de alumínio de 1,00 cm? e 

0.550 mm de espessura reage com o bromo para 

produzir brometo de alumínio. 


(a) Quantos mols de alumínio foram utilizados? 
(A densidade do alumínio é 2,699 g/cm’), (b) 
Quantos gramas de brometo de alumínio são 
produzidos, considerando que o alumínio re- 
age completamente? 
3:70 A detonação da nitroglicerina ocorre da seguinte 
maneira: 


ACHO) — 
120046) + 6 Nal) + 0:48) + 10:06) 


(a) Se uma amostra que contém 2,00 ml. de 
nitroglicerina (densidade = 1,592 g/mL) é 
“detonada, quantos mols de gás são produzi- 
dos? (b) Se cada mol de gás ocupa 55 L sob 
as condições da explosão, quantos litros de 
gás são produzidos? (c) Quantos gramas de Nz 
são produzidos na detonação? 


REAGENTES LIMITANTES (SEÇÃO 3.7) 


3:71 (a) Defina os termos reagente limitante e rea- 
gente em excesso. (b) Por que as quantidades. 
dos produtos formados em uma reação são de- 
terminadas somente pela quantidade do reagente 
limitante? (e) Por que se deve determinar qual 
composto é o reagente limitante com base em 
sua quantidade de matéria inicial, e não em sua 
massa inicial em gramas? 

3:72 (a) Defina os termos rendimento teórico, rendi- 
mento real e rendimento percentual. (b) Por que 
o rendimento real é quase sempre menor do que o 
rendimento teórico em uma reação? (c) Uma rea- 
ção pode ter 110% de rendimento real? 

3:73 Um fabricante de bicicletas tem 4.815 rodas, 
2.305 quadros, 2.255 guidões. (n) Quantas bi- 
cicletas podem ser fabricadas com essas peças? 
(b) Quantas peças de cada tipo sobram? (c) Que 
peça limita a produção das bicicletas? 

3:74 Uma fábrica de engarrafamento tem 126.515 garra- 
fas com capacidade de 355 ml, 108,5 mil tampas 
€48.775 L de bebida. (a) Quantas garrafas podem. 
ser preenchidas e tampadas? (b) Quantos itens so- 
bram de cada um? (c) Qual item limita a produção? 

375 Considere a mistura de etanol, C;HsOH, e Oz 
mostrada no diagrama a seguir. (a) Escreva a 
equação balanceada da reação de combustão que 
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“ocorre entre o etanol e o oxigênio. (b) Qual éo re- 
agente limitante? (e) Quantas moléculas de CO», 
H30, C3HsOH e Oz estarão presentes se a reação 


se completar? 
“o 
è o y 
-M o 
” » 


3:76 Considere a mistura de propano, CyHy, e Oz 
mostrada a seguir. (a) Escreva a equação balan- 
ceada da reação de combustão que ocorre entre 
o propano e o oxigênio. (b) Qual é o reagen- 
te limitante? (c) Quantas moléculas de CO», 
HhO, C3Hg e Oz estarão presentes se a reação 
se completar? 


© 0o 
eg 


"e º 8 


877 O hidróxido de sódio reage com o dióxido de car- 
bono da seguinte maneira: 


2 NaOH(5) + COa(g) — Na COs(5) + H200) 


Qual é o reagente limitante quando 1,85 mol de 
NaOH e 1,00 mol de CO; reagem? Quantos mols 
de NaCO; podem ser produzidos? Quantos mols 
do reagente em excesso restam após a conclusão 
da reação? 

3.78 O hidróxido de alumínio reage com o ácido sulfó- 
rico da seguinte manci 


2 AOH)(5)+ 3 HiSOutag) — 
AIXSO,) (aq) + 6 H00) 


Qual é o reagente limitante quando 0,500 mol de 
ALOH); e 0,500 mol de HsSO, reagem? Quantos 
mols de AISO); podem ser produzidos nessas 
condições? Quantos mols do reagente em excesso 
restam após a conclusão da reação? 

3.79 A efervescência produzida quando um tablete de 
Alka-Seltzer, um antiácido e analgésico eferves- 
cente comercializado nos Estados Unidos, se dis- 
solve em água resulta da reação entre o bicarbonato 
de sódio (NaHCO) e o ácido cítrico (HsCgHs05): 


3 NaHCO (ag) + HsC4HsO (ag) — 
3 CON) + 3 H:O) + NavCatisO tag) 


Em determinado experimento, ocorre a reação 
de 1,00 g de bicarbonato de sódio com 1,00 g 
de ácido cítrico. (a) Qual é o reagente limitante? 


(b) Quantos gramas de dióxido de carbono são 
produzidos? (e) Quantos gramas do reagente em 
excesso restam depois que o reagente limitante é 
completamente consumido? 


3.80 Uma das etapas do processo comercial para a 
transformação da amônia em ácido nítrico é a 
conversão de NH; em NO: 


4 NHy(g)+S O(g) — 4 NO(g) + 6 H,0(8) 


Em determinado experimento, 2,00 g de NH; re- 
agem com 2,50 g de Oz. (a) Qual é o reagente 
limitante? (b) Quantos gramas de NO e H,0 são 
produzidos? (e) Quantos gramas do reagente em 
excesso restam depois que o reagente limitante é 
“completamente consumido? (d) Mostre que seus 
cálculos nos itens (b) e (€) estão de acordo com a 
lei da conservação da massa. 

381 Soluções de carbonato de sódio e nitrato de prata. 
reagem para produzir carbonato de prata sólido. 
“e uma solução de nitrato de sódio. Uma solução 
que contém 3,50 g de carbonato de sódio é mistu- 
rada a uma que contém 5,00 g de nitrato de prata. 
Quantos gramas de carbonato de sódio, nitrato de 
prata, carbonato de prata e nitrato de sódio estarão 
presentes depois que a reação se completar? 

382 Soluções de ácido sulfúrico e acetato de chumbo(il) 
reagem para formar sulfato de chumbo(1T) sólido e 
uma solução de ácido acético. Se 5,00 g de ácido 
sulfúrico e 5,00 g de acetato de chumbo(Il) forem 
misturados, calcule a quantidade em gramas de 
ácido sulfúrico, acetato de chumbo(I), sulfato de 
chumbo(1I) e ácido acético presentes na mistura, 
depois que a reação se completar. 

3.83 Quando o benzeno (CHa) reage com o bromo 
(Bro), obtém-se bromobenzeno (C4HsBr): 


CoH + Bry— CoHyBr + HBr 
(a) Quando 30, g de benzeno reagem com 65,0 g 
de bromo, qual é o rendimento teórico do bro- 
mobenzeno? (b) Se o rendimento real do 
bromobenzeno é de 42,3 g, qual é o seu ren- 

dimento percentual? 

3.84 Quando o etano (C;Hg) reage com o cloro (Cly, 
© principal produto é o C;HsCI, porém outros 
produtos clorados, como o CjHsCly, também 
são obtidos em pequenas quantidades, A forma- 
ção desses outros produtos reduz o rendimento 
do C3H;CI. (a) Calcule o rendimento teórico do 
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CaHsCI quando 125 g de CH reagem com 255 g 
de Ch, considerando que o C;H, e o Ch reagem 
para produzir apenas CaHsCI e HCI. (b) Calcule 
o rendimento percentual do CaHsCI se a reação 
produzir 206 g de CoHsCL. 

385 O sulfeto de hidrogênio € uma impureza no gás 
natural que deve ser removida. Um método de re- 
moção comum é chamado de processo de Claus, 
baseado na seguinte reação: 

8 HaS(g) + 4 O(g) — Sal) +8 H108) 


Sob condições ideais, o processo de Claus con- 
verte o HS em Ss com um rendimento de 98%. 


Se, no início, houver 30,0 gramas de H3S e 50.0 
gramas de O, quantos gramas de S4 serão produ- 
zidos, considerando-se um rendimento de 98%? 

3.86 Quando o gás sulfeto de hidrogênio € borbulhado 
“em uma solução de hidróxido de sódio, a reação 
produz sulfeto de sódio e água. Quantos gramas 
de sulfeto de sódio são formados, se 1,25 g de 
sulfeto de hidrogênio for borbulhado em uma so- 
lução que contém 2,00 g de hidróxido de sódio, 
considerando que o sulfeto de sódio é produzido 
com rendimento de 92,0%? 


EXERCÍCIOS ADICIONAIS 


3.87 Escreva as equações químicas balanceadas de: (a) 
combustão completa do ácido acético (CHsCOOH). 
principal ingrediente ativo do vinagre; (b) decom- 
posição do hidróxido de cálcio sólido em óxido de 
cálcio(IT) sólido (cal) e vapor d'água; (e) reação de 
combinação entre o níquel metálico e o gás cloro. 

3.88 Se 1,5 mol de CaHsOH, 1,5 mol de CyHy e 1,5 
mol de CHyCH;COCH; forem completamente 
queimados em oxigênio, qual deles produz a maior 
quantidade de matéria de HzO? Qual produz a mo- 
nor quantidade de matéria de H;0? Explique. 

3.89 A eficácia dos fertilizantes de nitrogênio depende 
tanto de sua capacidade de transferir nitrogênio para 
as plantas quanto da quantidade de nitrogênio que 
eles podem transferir. Quatro fertilizantes comuns. 
que contêm nitrogênio são a amônia, o nitrato de 
amônio, o sulfato de amônio e a ureta [(NH);CO). 
Coloque esses fertilizantes em ordem decrescente 
de percentagem em massa de nitrogênio. 

3.90 (a) A fórmula molecular do ácido acetilsalicili- 
co (aspirina), um dos analgésicos mais comuns, 
é CoHhyO4. Quantos mols de CoHsOs há em um 
comprimido de 0,500 g de aspirina? (b) Quantas 
moléculas de CoHyO, há nesse comprimido? (e) 
Quantos átomos de carbono há no comprimido? 

3.91 Cristais muito pequenos formados por 1.000 a 
100.000 átomos, chamados pontos quânticos, 
tão sendo estudados para utilização em dispositi 
vos eletrônicos. 

(a) Um ponto quântico foi produzido a partir de 
silício sólido, formando uma esfera com um 
diâmetro de 4 nm. Calcule a massa do pon- 
to quântico, utilizando a densidade do silício 
(23 gem? 

(9) Quantos átomos de silicio há no ponto quântico? 

(6) A densidade do germânio é 5,325 g/em”. Se 
você fizer um ponto quântico de germânio de 


4 nm, quantos átomos de Ge haverá nele? Su- 

ponha que o ponto é esférico. 

3.92 (a) Uma molécula do antibiótico penicilina G tem 
massa de 5,342 x 1072! g. Qual é a massa molar 
da penicilina G? 

(b) A hemoglobina, proteína que transporta oxi- 
gênio nas células vermelhas do sangue, 
tem quatro átomos de ferro por molécula e 
10,340% de ferro em massa, Calcule a massa 
molar da hemoglobina. 

3.93 A serotonina é um composto que conduz os im- 
pulsos nervosos no cérebro. Ela contém 68,2% de 
C, 6,86% de H, 15,9% de N e 9,08% de O em 
massa, Sua massa molar é 176 g/mol. Determine 
sua fórmula molecular. 

3.94 O coala se alimenta exclusivamente de folhas de 
eucalipto. Seu sistema digestório desintoxica o 
óleo de eucalipto, um veneno para outros animais. 
A principal substância desse óleo é chamada de 
eucalipol, que tem em sua composição 77,87% 
de C, 11,76% de H e o restante de O. (a) Qual 
é a fórmula empírica dessa substância? (b) Um 
espectro de massa do eucaliptol mostra um pico 
de aproximadamente 154 uma. Qual é a fórmula 
molecular da substância? 

3.95 A var 1, aroma dominante na baunilha, contém 
C, He O. Quando 1,05 g dessa substância é com- 
pletamente queimado, 2,43 g de CO3 e 0,50 g de 
H0 são produzidos. Qual é a fórmula empírica 
da vanilina? 

3.96 Há somente C, H e Clem certo composto orgânico. 
Quando uma amostra de 1,50 g desse composto foi 
completamente queimada no ar, foram produzidos. 
3,52 g de COs. Em um experimento diferente, o 
cloro contido em uma amostra de 1,00 g do com- 
posto foi convertido em 1,27 g de AgCI. Determine 
a fórmula empírica do composto. 
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3.97 Um composto, KBrO,, em que x é desconhecido, 
foi analisado e verificou-se que continha 52,92% 
de Br. Qual é o valor de x? 

3.98 Um elemento X forma um iodeto (Xks) e um clo- 
reto (KCl). O iodeto é quantitativamente conver- 
tido em cloreto quando é aquecido em um am- 
biente rico em cloro: 

2Xh+3Ch—>2XCh+3h 


Se 0,5000 g do XI; é tratado, será obtido 0.2360 g de 
XCl, (a) Calcule a massa atômica do elemento X. 
(b) Identifique o elemento X. 

3.99 Um método utilizado pela Agência de Proteção. 
Ambiental dos Estados Unidos para determinar a 
concentração de ozônio no ar é passar uma amos- 
tra de ar por meio de um “borbulhador”, que con- 
tém iodeto de sódio, responsável pela extração do 
ozônio de acordo com a seguinte equação: 
Os(g)+ 2 Nalag) + H:O) — 

Oa(g) + h(s) +2 NaOH(ag) 
(a) Quantos mols de iodeto de sódio são necessá- 
rios para extrair 5,95 x 1079 mols de O3? 
(b) Quantos gramas de iodeto de sódio são neces- 
súrios para extrair 1,3 mg de Oy? 

3,100 Uma indústria química utiliza energia elétrica 
para decompor soluções aquosas de NaCl e pro- 
duzir Cl, Hz e NaOH: 

2 NaCl(ag) + 2 H00) — 
2 NaOH(aq) + Hale) + Ch(s) 


Se a indústria produz 1,5 X 10º kg (1.500 tonela- 
das métricas) de Cl; diariamente, estime as quan- 
tidades de Hz e NaOH produzidas. 

3.101 A gordura armazenada na corcova de um camelo 
é uma fonte de energia e água para esse animal. 
Calcule a massa de HzO produzida pelo meta- 
bolismo de 1,0 kg de gordura, considerando que 
ela seja composta inteiramente de triestcarina 


(CsyHysoO6), uma gordura animal típica, e partin- 
do do princípio de que, durante o metabolismo, 
triestearina reage com o O) para produzir apenas. 
Coe HO. 


3.102 Quando hidrocarbonetos são queimados em uma 


quantidade limitada de ar, são produzidos CO e 
CO). Quando 0,450 g de um hidrocarboneto espe- 
cífico é queimado no ar, 0,467 g de CO, 0,733 g 
de CO, 0,450 g de H20 são produzidos. (a) Qual 
é a fórmula empírica do composto? (b) Quantos 
gramas de O; foram consumidos na reação? (c) 
Quantos gramas seriam necessários para a com- 
bastão completa? 

3.103 Uma mistura de No(g) e Ha(g) reage em um re- 
cipiente fechado para produzir amônia, NHy(4). 
A reação é interrompida antes que qualquer um 
dos reagentes seja totalmente consumido. Nesse 
estágio, 3.0 mols de N, 3,0 mols de Hz e 3,0 mols 
de NH; estão presentes. Quantos mols de Nz c Hz 
estavam presentes no início da reação? 

3.104 Uma mistura que contém KCIO,, K;CO;, KHCO; 
e KCI foi aquecida, produzindo os gases CO, O 
e H,0, de acordo com as seguintes equações: 


2 KCIOs(5)—+2 KCI(s) + 3 O(g) 
2 KHCOs(5) —* K,0(5) + H;O(g) + 2 COs(g) 
KiCOs(5) — K:0(9) + COs(g) 


O KCI não reage sob as condições da reação. 
Se 100,0 g da mistura produzem 1,80 g de H:O, 
13,20 g de CO; e 4,00 g de O), qual era a compo- 
sição da mistura original? (Considere que ocorreu 
a completa decomposição da mistura.) 

3.105 Quando uma mistura de 10,0 g de acetileno 
(CHa) e 10,0 g de oxigênio (O3) entra em com- 
bastão, a reação produz CO; e H30. (a) Escreva 
a equação química balanceada dessa reação. (b) 
Qual é o reagente limitante? (c) Quantos gramas 
de Catia, O2, COs € H30 estão presentes após a 
reação se completar? 


EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


Estes exercícios exigem o uso de habilidades aprendidas 

neste capítulo e em capítulos anteriores. 

3.106 Considere uma amostra de carbonato de cálcio 
na forma de um cubo de 2,005 pol. de lado. Se 
a amostra tem densidade de 2,71 g/cm’, quantos 
átomos de oxigênio ela contém? 

3.107 (a) Você recebe um cubo de prata metálica cujos 
lados medem 1,000 cm. A densidade da prata é 
10,5 g/em”, Quantos átomos há no cubo? (b) 
Como os átomos são esféricos, eles não podem 
“ocupar todo o espaço do cubo. Os átomos de pra- 
ta se ajustam no sólido de modo que 74% de seu 
volume é ocupado por átomos de prata. Calcule o 
volume de um único átomo de prata. (e) Utilizan- 
do o volume de um átomo de prata e a fórmula 


para o volume de uma esfera, calcule o raio em 
angstroms de um átomo de prata. 

3.108 (a) Se um automóvel percorrer 225 milhas fazendo 
20,5 mi/gal, quantos quilos de CO serão produzi- 
dos? Considere que a gasolina é composta de octano, 
CsHig(), cuja densidade é 0,69 g/mL. (b) Repita o 
cálculo para um caminhão que percorre 5 milgal. 


3.109 A = Seção 29 introduziu a ideia de isomeria 


estrutural com os exemplos do I-propanol e do 
2-propanol. Determine qual das propriedades a 
seguir diferenciam essas duas substâncias: (a) 
ponto de ebulição; (b) resultados da análise de 
combustão; (c) massa molecular; (d) densidade a 
uma dada temperatura e pressão. Você pode ve- 
rificar as propriedades desses dois compostos no 
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Wolfram Alpha (utp:lisww swolframalpha com 
ou no CRC Handbook of Chemistry and Physics. 
3.10 Um tipo específico de carvão contém 2,5% de en- 
xofre em massa. Quando esse carvão queima em 
uma usina de energia, o enxofre é convertido em 
gás dióxido de enxofre, que é um poluente. Para re- 
duzir as emissões de dióxido de enxofre, utiliza-se 
óxido de cálcio (cal). O dióxido de enxofre reage 
com o óxido de cálcio para produzir sulfito de cál- 
cio sólido. (a) Escreva a equação química balan- 
ceada da reação. (b) Se o carvão for queimado em 
uma usina de energia que utiliza 2.000 toneladas 
de carvão por dia, que massa de Óxido de cálcio 
será necessária diariamente para eliminar o dióxi- 
do de enxofre? (e) Quantos gramas de sulfito de 
cálcio são produzidos diariamente por essa usina? 
3111 Ociancto de hidrogênio, HCN, é um gás venenoso. 
A dose letal é de aproximadamente 300 mg de HCN 
por quilograma de ar, quando inalado. (a) Calcule a 
quantidade de HCN responsável por uma dose letal 
em um pequeno laboratório que mede 3,66 por 4.57 
por 2443 m. A densidade do ar a 26 °C € 0.001 18 g/ 
em, (b) Se o HCN for produzido em uma reação 
de NaCN com um ácido como o H3SO4, que massa 
de NaCN constituirá uma dose letal na sala? 
2 NaCN(5) + H:SO;laq) — 
NasSOutag) + 2 HCNtg) 


(e) O HCN é produzido quando fibras siméti- 
cas que contêm Orlon® ou Acrilan® entram em 
combustão. O Acrilan? tem fórmula empírica de 
CHaCHCN, sendo que o HCN representa 50,9% 


de sua fórmula em massa. Um tapete mede 3,66 
por 4,57 m e contém 1.011,9 g de fibras Acrilan® 
por metro quadrado. Se o tapete for queimado, será 
produzida uma dose letal de HCN no quarto? su- 
pondo que o rendimento de HCN proveniente das. 
fibras é de 20%, e que 50% do tapete é consumido, 

3112 A fonte de oxigênio que aciona o motor de com- 
bustão interna de um automóvel é o ar. O ar é uma 
mistura de gases, sendo principalmente No (-79%) 
€ Oz (-20%). No cilindro de um motor automoti- 
vo, o nitrogênio pode reagir com o oxigénio para 
produzir o gás óxido nítrico, NO. Como o NO é li- 
berado pelo escapamento do carro, cle pode reagir 
“com mais oxigênio para produzir o gás dióxido de 
nitrogênio. (a) Escreva as equações químicas ba- 
lanceadas de ambas as reações. (b) Tanto o óxido 
nítrico quanto o dióxido de nitrogênio são poluen- 
tes que podem causar chuva ácida e aquecimento 
global; eles fazem parte do grupo chamado “gases 
NO,”. Em 2007, os Estados Unidos emitiram um 
valor estimado de 22 milhões de toneladas de dió- 
xido de nitrogênio na atmosfera. Quantos gramas 
de dióxido de nitrogênio esse número representa? 
(©) A produção de gases NO, é uma reação secun- 
ária indesejada do principal processo de combus- 
tão do motor que transforma o octano, CsHis, em 
CO; e água. Se 85% do oxigênio em um motor é 
utilizado para fazer a combustão do octano e o res- 
tante produz dióxido de nitrogênio, calcule quantos 
gramas de dióxido de nitrogênio seriam produzidos 
durante a combustão de 500 g de octano. 


ELABORE UM EXPERIMENTO 


Você aprenderá, mais adiante neste livro, que o enxofre 
é capaz de produzir dois óxidos comuns, S0,e SOs. De- 
vemos nos perguntar se a direção da reação entre o en- 
xofre e o oxigênio leva à formação de SO;, SO; ou uma 
mistura dos dois. Essa questão tem importância prática 
uma vez que o SO; pode reagir com a água para formar o 
ácido sulfúrico, H2504, que por sua vez é produzido in- 
dustrialmente em grande escala. Considere também que 
a resposta a essa questão pode depender da quantidade. 
relativa de cada elemento presente e da temperatura sob 
a qual a reação ocorre. Por exemplo, o carbono e o oxi- 
gênio geralmente reagem para produzir CO», mas, quan- 
do não há quantidade suficiente de oxigênio, o CO pode 
ser produzido. Por outro lado, sob condições normais de 
reação, o Ha e o Os reagem para produzir água, H;O (em 
vez de peróxido de hidrogénio, H104), independente- 
mente da razão inicial entre o hidrogênio e o oxigênio. 

Agora, suponha que você tenha uma garrafa de enxofre, 
que é um sólido amarelo; um cilindro de Oz; um recipiente. 
transparente para a reação cujo ar pode ser removido e que 
pode ser vedado de modo que haja somente enxofre; oxigê- 
nio; e demais produtos da reação, como uma balança anal- 


tica para determinar as massas dos reagentes e/ou produtos, 
e uma fonte de calor que pode ser utilizada para aquecer o 
recipiente no qual os dois elementos reagem a 200 ºC. (a) 
Se você começar com 0,10 mol de enxofre no recipiente da 
reação, quantos mols de oxigênio teriam que ser acrescen- 
tados para produzir SO», considerando que somente SO; é 
produzido? (b) Quantos mols de oxigênio scriam necessá- 
rios para produzir SOs, considerando que somente SO; é 
produzido? (e) Dado o equipamento disponível, como você 
determinaria se adicionou o número correto de mols de 
cada reagente ao recipiente da reação? (d) Que técnica de 
observação ou experimental você utilizaria para determi- 
nar a identidade do(s) produto(s) da reação? As diferentes. 
propriedades físicas do SO, e do SO; poderiam ser usadas. 
para ajudar a identificar o(s) produto(s)? Nos Capítulos 1 a 
3, há instrumentos que poderiam ajudá-lo a identificar o(s) 
produto(s)? (e) Que experimentos você conduziria para de- 
terminar se o(s) produto(s) dessa reação (S03, SO ou uma 
mistura dos dois) pode(m) ser controlado(s) pela variação. 
da razão entre o enxofre e o oxigênio, que são adicionados 
ão recipiente da reação? Que razão(ões) entre S e Oz você 
testaria para responder a essa questão? 
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REAÇÕES EM SOLUÇÃO AQUOSA 


A água cobre quase dois terços do nosso planeta, e é essa substância simples que tem 
sido a chave para entender grande parte da histôria evolutiva da Tera. É quase certo que a 
vida tenha tido sua origem na água, e o fato de ela ser necessária a todos os organismos vivos 
ajudou na determinação de diversas estruturas biológicas. 


Os cientistas estudaram a química dos oceanos por décadas, até descobrirem respira- 
douros no fundo do mar, em 1979. As reações químicas que ocorrem nas regiões desses 
respiradouros são, como você pode imaginar, difíceis de serem estudadas, No entanto, 
químicos que trabalham em submersíveis equipados com coletores de amostras, estão nos 
ajudando a compreender o que acontece nessas águas tóxicas e quentes. 

Uma reação que ocorre em respiradouros no fundo do mar é a transformação de FeS 
em Fey: 


FeS) + HyS(g) — FeSz() + Hala) 181] 


Se pudéssemos acompanhar os átomos de ferro nessa reação, veríamos que eles 
ganham e perdem elétrons, sendo dissolvidos na água em diferentes graus e momentos 
(Figura 4.1). 

Uma solução na qual a água é o meio de dissolução é chamada de solução aquosa. 
Neste capítulo, vamos analisar as reações químicas que ocorrem nesse tipo de solução. 
Além disso, ampliaremos os conceitos de estequiometria vistos no Capítulo 3, conside- 
rando como as concentrações das soluções são expressas e utilizadas. Embora as rea- 
ções que discutiremos neste capítulo sejam relativamente simples, elas fornecem uma 
base para a compreensão de reações mais complexas estudadas em biologia, geologia 
e oceanografia. 


O QUE VEREMOS 


44 | Propriedades gerais de soluções a 
Começaremos verificando se as substâncias dissolvidas 
em água são encontradas na forma de ions, moléculas 
ou uma mistura dos doi. 


4.2 | Reações de precipitação Identificaremos rea- 
ções em que reagentes solúveis produzem substâncias 
insolúveis. 


4.3 | Ácidos, 
Exploraremos reações em que prótons, ions H*, são 
transferidos de um reagente para o outro. 


ases e reações de neutral 


4.4 | Reações de oxirredução Analisaremos rea- 
ções em que elétrons são transferidos de um reagente 
para o outro. 


OS RESPIRADOUROS ENCONTRADOS NO FUNDO DO MAR 
são surpreendentes, Água superaquecida (a até 400 *C) é bbe- 
rada de fissuras encontradas no fundo do oceano. As rochas 
são dissolvdas e se reestruturam. O conteúdo da água desses 
locais, altamente rico em minerais e compostos de enxofre, 
proporciona um ambiente que favorece a existência de orga- 
nismos incomuns, e que não são encontrados em nenhum ou- 
tro lugar do mundo. 


| Concentrações de soluções aprenderemos 
como a quantidade de um composto dissolvido em 
um determinado volume de uma solução pode ser 
expressa como uma concentração. A concentração 
pode ser definida de diversas maneiras; a mais comum 
em química é quantidade de matéria (em mols) de 
composto por litro de solução (concentração em quan- 
tidade de matéria ou molaridade, 


4.6 | Estequiometria da solução e análise qui- 
mica veremos como os conceitos de estequiometria e 
concentração podem ser utilizados para calcular quan- 
tidades ou concentrações de substâncias em uma solu- 
ção, por meio de uma prática química muito comum 
chamada titulação. 
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Fe(OH) 


Assentamento 
“de partículas 


FeMag) 


Figura 4,1 Pesquisad 
no fundo do mar. 


4.1 | PROPRIEDADES GERAIS DE 
SOLUÇÕES AQUOSAS 


Uma solução é uma mistura homogênea de duas ou 
mais substâncias, co» (Seção 1.2) A substância presente 
em maior quantidade é geralmente chamada de solvente e 
as outras substâncias são chamadas de solutos; costuma- 
-se dizer que clas estão dissolvidas no solvente, Quando 
uma pequena quantidade de cloreto de sódio (NaCI) é dis- 
solvida em uma grande quantidade de água, por exemplo, 
a água é o solvente e o cloreto de sódio é o soluto. 


ELETRÓLITOS E NÃO ELETRÓLITOS 


Desde pequenos, aprendemos a não entrar na banheira 
com dispositivos eletrônicos para não sermos eletrocuta- 
dos. Essa é uma lição útil, porque a maior parte da água 
com que lidamos diariamente é condutora de eletricidade. 
A água pura, no entanto, é um condutor de eletricidade 
muito fraco. Dessa forma, a condutividade da água do 
banho provém das substâncias ali dissolvidas. 

Nem todas as substâncias que se dissolvem na água 
tornam a solução resultante condutora de eletricidade. 
Experimentos mostram que algumas soluções conduzem 
eletricidade melhor do que outras. Imagine, por exemplo. 
a preparação de duas soluções aquosas — uma com uma 
colher de chá de sal de mesa (cloreto de sódio), dissol- 
vida em um copo de água, e outra com uma colher de 


Nuvem de precipitados. JE 


j 


FeS(s), Fes) 


Respiradouro no 
fundo do mar, 


Assentamento 
de parículas. 


FeSs(s) 
Fes(s) 


chá de açúcar (sacarose) em um copo de água (Figura 
4.2). Ambas as soluções são transparentes e incolores, 
mas apresentam condutividade elétricas bastante diferen- 
tes: a solução de sal é uma boa condutora de eletricidade, 
fato que podemos verificar pelo acendimento de uma 
lâmpada. Para que a lâmpada da Figura 4.2 acenda, deve 
haver uma corrente elétrica (isto é, um fluxo de partículas 
eletricamente carregadas) entre os dois eletrodos imersos. 
na solução. No entanto, a condutividade da água pura não 
€ suficiente para completar o circuito elétrico e acender a 
lâmpada, mas a situação muda quando há fons presentes. 
na solução. Isso ocorre porque os fons transportam a carga 
elétrica de um eletrodo para o outro, fechando o circuito. 
Assim, a condutividade das soluções de NaCl indica a 
presença de fons. A ausência de condutividade das solu- 
ções de sacarose indica a inexistência de fons, Quando o 
NaCl é dissolvido na água, a solução passa a conter fons 
Na* e CI circundado por moléculas de água. Já quando 
a sacarose (CyaH,20,)) é dissolvida na água, a solução 
somente com moléculas de sacarose neutras circundadas 
por moléculas de água. 

Uma substância (como o NaCI) cuja solução aquosa 
contém fons é chamada de eletrolítica. Por outro lado, 
uma substância (como o CiaH:01) que não forma fons 
em solução é chamada de não eletrolítica. As diferentes 
classificações do NaCl e do CaHz,O surgem em grande 
parte porque o NaCI é um composto iônico e o C12H22011. 
molecular. 
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Urna solução eletrolltica 
conduz eletricidade. 


Água pura, 
MO 


Figura 4.2 O fechamento de um circuito elétrico com um elerólito acende a luz. 


COMO OS COMPOSTOS SÃO 
DISSOLVIDOS NA ÁGUA 


A Figura 2.19 mostra que o NaCl sólido consiste em 
um arranjo ordenado de fons Na* e CI”. Quando o NaCl é 
dissolvido na água, cada fon se separa da estrutura sólida, 
ficando disperso por toda a solução [Figura 4.3 (a)]. Os 
sólidos iônicos se dissociam nos fons que os compõem à 
medida que eles se dissolvem. 

A água é um solvente muito eficaz na dissolução de 
compostos iônicos. Embora H20 seja uma molécula cle- 
tricamente neutra, o átomo de O é rico em elétrons e pos- 
sui uma carga parcial negativa, ao passo que cada átomo 
de H apresenta uma carga parcial positiva. A letra grega. 
delta minúscula (8) indica cargas parciais: a carga parcial 
negativa é indicada pelo 6” (“delta 
menos”) e a carga parcial positiva 
é indicada pelo 5º ("delta mais”). 
Os cátions são atraídos pela extre- 
midade negativa de H;O e os 
ânions, pela extremidade positiva. 


o 


5+ 


CiHyOnlag) 


Solução de cloreto de sódio, 
NaCitag) 


Quando um composto iônico é dissolvido, os fons 
ficam circundados por moléculas de H20, como mostra 
a Figura 4.3(a). Assim, pode-se dizer que os fons foram 
solvatados. Em equações químicas, indicamos os fons 
solvatados como Na'(ag) e CI (aq), em que aq é uma 
abreviação para “aquosa”. oo (Seção 3.1 A solvatação 
ajuda a estabilizar os fons em solução e evita que cátions 
e ânions se recombinem. Além disso, uma vez que os fons 
e suas camadas de moléculas de água circundantes estão 
livres para se movimentar, os fons ficam uniformemente 
dispersos por toda a solução. 

Em geral, podemos prever a natureza dos fons em 
uma solução de um composto iônico com base no nome 
químico da substância. O sulfato de sódio (NaSO4), por 
exemplo, é dissociado em fons sódio (Na) e fons sulfato 
(80,7. É importante que você faça uma revisão das fór- 
mulas e cargas dos fons mais comuns (tabelas 2.4 e 2.5) 
para entender as formas nas quais os compostos iônicos. 
são encontrados em soluções aquosas, 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual solução, de NaCI (aq) ou de CHsOH(aq), conduz eletricidade? 


Moléculas de H,O separam or 
ions Na" e CI do NaCI sólo. 


(a) Compostos jônicos como- 
o cloreto de sódio, NaCl, 
formam fons quando, 
se dissolvem. 


Figura 4.3 Dissolução 
em água (a) Quando um 
composto inica como 

o doeto de sódio, Nacl 
édsohido em água as 
molas de 40 separam, 
rundan e dpesam 
vnifomemente os ions no. 
ido) Ststâncas 
moleculares dasohódas 
ern água, como o metano, 
CHOH, geralmente não 
formam iors date a 
solução Podemos persar 
no metano! em água como 
uma simples mistura de 
Suas espécies moldes. 
Em la) e b), as melécas 
de dgua foram latas. 
de modo que as patas 
e soluto pudessem ser 
visas cramente 
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Reflita 


Que espécies dissoidas estão presentes em uma solução 
(a) KCN? 
(b) Nacio,? 


Quando um composto molecular, como a sacarose ou 
o metanol [Figura 4.3(b)], é dissolvido na água, a solução 
geralmente consiste em moléculas intactas dispersas em 
toda a solução, Consequentemente, a maioria dos compos- 
tos moleculares não são eletrolíticos. Algumas substâncias. 
moleculares, no entanto, formam soluções aquosas que 
contêm fons. As soluções ácidas são as mais importantes. 
Por exemplo, quando o HCI(g) é dissolvido na água para 
formar o ácido clorídrico, HCl(ag), a molécula se ioniza; 
ou seja, ela é separada em fons H' (aq) é CT (ag). 


ELETRÓLITOS FORTES E FRACOS 


Os eletrólitos se diferenciam uns dos outros de acordo 
com sua capacidade de conduzir eletricidade. Eletrólitos 
fortes são os solutos que existem em solução completa- 
mente, ou quase completamente, na forma de fons, Todos. 
os compostos iônicos solúveis em água, como o NaCl, e 
alguns compostos moleculares, como o HCI, são eletróli- 
tos fortes. Já os eletrólitos fracos são solutos que existem 
em solução principalmente na forma de moléculas neutras, 
com apenas uma pequena proporção na forma de fons. Por 
exemplo, em uma solução de ácido acético (CHCOOH), a 
maior parte do soluto está presente na forma de moléculas 
de CH;COOH(ag). Apenas uma pequena proporção do 
CHCOOH, cerca de 1%, dissocia-se em fons H*(aq) e 
CH;COO “(ag)” 

Devemos ter cuidado para não confundir a proporção 
com que um eletrólio é dissolvido, ou seja, a sua solubi- 
lidade, com o fato de ser forte ou fraco. Por exemplo, o 
CH;COOH é extremamente solúvel em água, mas é um 
eletrólito fraco. O Ca(OH, por sua vez, não é muito solúvel 
em água, mas a quantidade que se dissolve dissocia-se quase. 
completamente, Assim, o Ca(OH) é um eletrólito forte. 

Quando um cletrólio fraco, como o ácido acético, é 
ionizado em solução, a seguinte reação pode ser escrita: 


JIDO 4.1 


CH;COOH(ag) == CH;COO (aq) + H*(ag) [4.2] 

As meias setas que apontam em direções opostas. 
indicam que a reação é significativa em ambas as dire- 
ções. Em um determinado momento, algumas molécu- 
las de CH;COOH são ionizadas para formar íons H* e 
CHsCOO”, mas íons H* e CH;COO” são recombinados 
para formar moléculas de CH;COOH. A igualdade desses 
processos opostos determina o número relativo de íons 
“e moléculas neutras em solução. Isso produz um estado 
“de equilíbrio químico, no qual os números relativos de 
cada tipo de íon ou molécula na reação são constantes. 
ao longo do tempo. Os químicos usam meias setas, que 
apontam em sentidos opostos, para representar reações 
“que ocorrem tanto em um sentido quanto no oposto, até 
atingir o equilíbrio. Um exemplo é o caso da ionização de 
eletrólitos fracos. Por outro lado, uma única seta é utili- 
zada em reações que ocorrem em apenas um sentido, como 
no caso da ionização de eletrólitos fortes. Uma vez que o 
HCI é um eletrólito forte, podemos escrever a equação da 
sua ionização da seguinte maneira: 

HCitag) —» H* (ag) + CI'(ag) 183 

A ausência de uma meia seta apontando para a 
esquerda indica que os fons H* e CI” não tendem a se 
recombinar para formar moléculas de HCI. 

Nas próximas seções deste capítulo, vamos ver como 
a formação de um composto indica se ele é um cletrólito 
forte ou fraco, ou um não eletrólito. Por enquanto, você 
só precisa lembrar que compostos iônicos solúveis em 
“água são eletrólitos fortes. Compostos iônicos costumam 
ser identificados pela presença tanto de metais quanto de 
não metais — por exemplo, NaCl, FeSO, e ANO). 
Compostos iônicos que contêm o fon amônio, NH*, são 
exceções a essa regra geral — por exemplo, NH4Br e 
(NHD:CO;. 


Reflita 


Que soluto fará com que a lámpada da Figura 4.2 acenda com 
mais intensidade: CHOH, NaOH ou CHCOOH? 


Como relacionar números relativos de ânions e cátions às fórmulas químicas 
O diagrama representa uma solução aquosa de MgChz, KCI ou K:SO4 Qual solução a ilustração representa melhor? 


SOLUÇÃO 


Analise Devemos associar as esferas carregadas no diagrama Planeje Examinamos cada substância iônica dada para deter- 
com fons presentes em uma solução de uma substância iônica. minar os números relativos e as cargas dos seus fons, Em 


A brmala quimica do dido acético € poe vezes, escrita como HC, para que ela se pareça com a de outros ácidos comuns, como o HC. 
A fórmula CHICO! ests em conformdade comm a estrutura molerular o Seido acético, com o H assaiado a0 O o final da fórmula. 


seguida, correlacionamos essas espécies inicas com aquelas 
mostradas no diagrama. 

Resolva O diagrama mostra duas vezes mais cátions do que 
nions, o que condiz com a fórmula KsSO. 

Confira Observe que a carga líquida no diagrama é zero, fto 
esperado na representação de uma substância iônica. 
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Para praticar: exercício 1 
Quantos mois de fons há em uma solução aquosa que contém 
15 molde HCI? (a) 10; (b) 1,5; (© 2.0; (A) 2,5; © 3,0. 


Para praticar: exercicio 2 
Se você tiver que fazer diagramas que representem solu- 
ões aquosas de (a) NiSOs, (b) Ca(NOsh, (e) NaPOs, (d) 
AISO.) quantos ânions você colocaria se em cada diagrama 
houvesse seis cátions? 


4.2 | REAÇÕES DE PRECIPITAÇÃO 


A Figura 4.4 mostra duas soluções transparentes 
sendo misturadas, Uma delas contém iodeto de potás- 
sio, KI, dissolvido em água, e a outra contém nitrato de 
chumbo, PH(NO 3), dissolvido em água. A reação entre 
esses dois solutos tem como produto um sólido amarelo. 
insolúvel em água. As reações que resultam na forma- 
ção de um produto insolúvel são chamadas de reações. 
de precipitação. Um precipitado é um sólido insolúvel, 
formado por uma reação em solução. Na Figura 4.4, o 
precipitado é iodeto de chumbo (Pbl), composto que tem 
uma solubilidade muito baixa na água: 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Po(NOs)s(aq) + 2 Klag) —» Pbla(o) + 2 KNOstag) [8.4] 


O nitrato de potássio (KNO)), o outro produto dessa 
reação, permanece em solução. 

Reações de precipitação ocorrem quando pares de 
fons com cargas opostas se atraem ão fortemente que for- 
mam um sólido iônico insolúvel. Essas reações são muito 
comuns no oceano, e até mesmo nos respiradouros que 
discutimos anteriormente. Para prever se determinadas. 
combinações de fons formam compostos insolúveis, deve- 
mos considerar algumas regras relativas à solubilidade de 
alguns compostos iônicos comuns. 


Quais ions permanecem na solução depois que a precipitação do Pbly é completada? 


pr 
No; 


Reagentes 
2Kl(ag) + PHNO,) tag) 
| Po™ (aq) e Hg) são 


2KNO faq) + Pbj6) 
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REGRAS DE SOLUBILIDADE PARA 
COMPOSTOS IÔNICOS 


A solubilidade de uma substância em uma dada tem- 
peratura representa a quantidade dessa substância que 
pode ser dissolvida em uma certa quantidade de solvente. 
Nos exemplos deste livro, qualquer substância com uma 
solubilidade inferior a 0,01 mol/L será considerada inso- 
lúvel, Nesses casos, a atração entre os fons com cargas. 
opostas presentes no sólido é forte demais, impedindo que 
as moléculas de água os separem de maneira significativa. 
A maior parte da substância permanece não dissolvida. 

Infelizmente, não existem regras baseadas em propric- 
dades físicas simples, como a carga iônica, para nos ajudar a 
determinar se um composto iônico específico será solúvel. 
Observações experimentais, no entanto, conduzem a regras. 
que possibilitam a previsão da solubilidade de compostos. 
iônicos. Por exemplo, experimentos mostram que todos. 
os compostos ônicos comuns que contêm o ânion nitrato, 
NOY”, são solúveis em água. A Tabela 4.1 resume as 
regras de solubilidade para compostos ônicos comuns. Ela 
está organizada de acordo com o ânion presente no com- 
posto e traz fatos importantes sobre os cátions. Observe 
que todos os compostos iônicos comuns formados por fons 
de metais alcalinos (grupo JA da tabela periódica) e pelo 
fon amônio (NHy') são solúveis em água. 


Para prever se um precipitado é formado quando 
misturamos soluções aquosas de dois eletrólitos fortes, 
devemos: (1) observar os fons presentes nos reagentes; 
(2) considerar as possíveis combinações entre cátions e 
ânions; e (3) consultar a Tabela 4.1 para determinar se 
alguma dessas combinações é insolúvel. Por exemplo, 
um precipitado é formado quando soluções de Mg(NOs)> 
e NaOH são misturadas? Tanto o Mg(NOs)a quanto o 
NaOH são compostos iônicos solúveis e eletrólitos fortes. 
Misturá-las produz, primeiro, uma solução que contém 
fons Mg?*, NO37, Na” e OH”. Será que um dos cátions 
irá interagir com algum dos ânions para formar um com- 
posto insolúvel? Com base na Tabela 4.1, sabemos que o 
Mg(NO)); € o NaOH são solúveis em água, então as úni- 
cas possibilidades são que o Mg?” reaja com o OH” e que 
o Na” reaja com o NO; . Com base na Tabela 4.1, vemos. 
que os hidróxidos são geralmente insolúveis. Uma vez 
que o Mg?* não é uma exceção, o Mg(OH); € insolúvel e, 
por isso, forma-se um precipitado. O NaNO;, no entanto, 
é solúvel, logo Na” e NOy permanecem em solução. A 
equação balanceada para a reação de precipitação é: 


Mg(NO (aq) + 2 NaOH(ag) — 


Me(OH)a(s) +2 NaNOytag) 14:5) 


Tabela 4.1 Regras de solubilidade em água para compostos ióicos comuns. 


Compostos iônicos solúveis Exceções importantes. 
Compostos que contêm No; Nenhuma 
coor Nenhuma 
a Compostos de Ag", Hgy? e Pot 
8r Compostos de Ag”, Hox?” e po? 
r Compostos deag", Hoy!t e Pb?* 
EJ Compostos de Se", Ba?*, Hg,” e Pb?* 
Compostos iðnicos insolúveis Exceções importantes 
Compostos que contêm. s Compostos de NH’, cátions de metais alcalinos, Ca?*,Sr+ e Ba?+ 
cop Compostos de NHs* e cátions de metais alcalinos 
Pod Compostos de NH” e cátions de metais alcainos 
om Compostos de NHs*, cátions de metais alcalinos, Ca?*, Sr? e Ba?* 


) EXERCÍCI 
Como usar as regras de solubilidade 


Classifique esses compostos idaicos como solúveis ou insolúveis em água: (a) carbonato de sódio, NasCO», (b) sulfato de 


chumbo, PbSO,. 
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SOLUÇÃO 

Analise Com base nos nomes e nas fórmulas de dois compostos 

iicos, devemos determinar se ão solúveis ou insoldveisem água 

Plançje Podemos usar a Tabela 4.1 para responder à pergunta. 

Então, precisamos nos concentrar no ânion de cada composto, 

porque a tabela é organizada de acordo com os änions. 

Resolva 

(0) De acondo com a Tabela 4.1, a maioria dos carbonatos são. 
insolúveis. Conduto, carbonatos de cátions de metais alca- 

linos (como o fon de sódio) — uma exceção a essa regra 

— são solúveis, Assim, o NaCO; é solúvel em água. 

(0) A Tabela 4.1 indica que, embora a maioria dos sulfatos seja 
solúvel em água, o sulfato de Pb?* é uma exceção. Assim, 
o POSO,  insolóvel em água. 


Qual dos seguintes compostos é insolúvel em água? 
(2) (NHOS, (b) CaCO. (c) NaOH, (8) Ag:504, 
(© PYCHSCOO). 


Para praticar: exercicio 2 
Classifique os seguintes compostos como solúveis ou insolá- 


veis em água: (a) hidróxido de cobalto (11), (b) nitrato de bário, 
(6) fosfato de amônio. 


REAÇÕES DE TROCA (METÁTESE) 


Na Equação 4.5, observe que os cátions reagentes 
trocam seus ânions — o Mg?* liga-se a um OH” eo Na” 
liga-se a um NOJ”. As fórmulas químicas dos produtos 
são baseadas nas cargas dos fons — dois fons OH” são 
necessários para obter um composto neutro com o Mg”, 
e um fon NOy” é necessário para obter um composto 
neutro com o Nat, «== (Seção 27) A equação pode ser 
balanceada somente depois de determinar as fórmulas 
químicas dos produtos, 

As reações em que cátions e ânions trocam de pares 
seguem a equação geral: 


AX+BY—= AY +BX 


#61 
Exemplo; 


ANO (ag) + KCltag) — Ag Cs) + KNOs(ag) 


Tais reações são chamadas de reações de troca ou 
reações de metátese, palavra que vem do grego e significa. 
“trocar de posição”. As reações de precipitação estão de 
acordo com esse padrão, como muitas reações de neutra- 
lização entre ácidos e bases que serão vistas na Seção 4.3. 

Para completar e balancear as equações de reações de 
metátese, seguimos as seguintes tapas: 


1. Utilizar as fórmulas químicas dos reagentes para 
determinar quais fons estão presentes. 

2. Escrever as fórmulas químicas dos produtos combi- 
nando o cátion de um reagente com o ânion do outro, 
usando as cargas iônicas para determinar os subscri- 
tos nas fórmulas químicas. 

3. Verifique as solubilidades em água dos produtos. Para 
uma reação de precipitação ocorrer, pelo menos um 
produto deve ser insolúvel em água, 

4. Proceda com o balanceamento da equação. 


Como prever uma reação de metátese 
(a) Determine a identidade do precipitado formado quando soluções aquosas de BaC1; e KO são misturadas. (b) Escreva a 
equação química balanceada da reação. 


SOLUÇÃO 

Analise Temos dois reagentes iônico e devemos determinar 

qual é o produto insolúvel que eles formam. 

Planeje Precisamos escrever quais são os fons presentes nos rea- 

gentes e trocar os Anions entre os dois cátions. Depois de esere- 

ver as fórmulas químicas desses produtos, podemos consultar a 

Tabela 4.1 para determinar qual é insolúvel em água. Conhecer 

os produtos também permitirá escrever a equação para a reação. 

Resolva 

(a) Os reagentes contêm fons Ba?*, CT, K* e S04? Trocando 
os ânions, obtemos o BaSO, e o KCL De acordo com a 
Tabela 4,1, a maioria dos compostos é solúvel, mas os de 
Ba?* não o são. Desse modo, o BaSO, é insolúvel e formará 
um precipitado na solução. Já o KCI é solável. 


(B) Da parte (a), conhecemos as fórmulas químicas dos produ- 
tos BaSO € KCI. Então, a equação balanceada é: 


BaChy(ag) + K:SO slag) — BaSO.(5) + 2 KCIag) 


mis 
Sim ou não: quando soluções de Ba(NO;) e KOH são mistu- 
Tadas, forma-se um precipitado? 

Para praticar: exercício 2 

(a) Qual composto precipita quando soluções aguonas de 
FeSO © LOH são misturadas? (b) Escreva a equação 
balanceada da reação. 
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EQUAÇÕES IÔNICAS E ÍONS 
ESPECTADORES 

Ao escrever equações de reações em solução aquosa, 
muitas vezes é útil indicar se as substâncias dissolvidas 
estão predominantemente presentes como fons ou molé- 
culas. Vamos analisar novamente a reação de precipitação 
entre o PB(NO;) e o 2 KI (Eq. 44): 


PHNO (aq) + 2K faq) —» Pbls(9) +2 KNOs(ag) 


Uma equação escrita dessa forma, mostrando as 
fórmulas químicas completas de reagentes e produtos, é 
chamada de equação molecular, uma vez que mostra as. 
fórmulas químicas sem indicar o caráter iônico. A partir 
do momento que o Pb(NOs), o KI e o KNO) são todos. 
compostos iônicos solúveis em água e, portanto, eletróli- 
tos fortes, podemos escrever a equação de uma forma que 
saibamos quais espécies existem como fons em solução: 


Pb? (aq) + 2 NO (aq) + 2 K* (aq) + 2 taq) — 
Pbla(s) + 2 K*(aq) +2 NOy (ag) [47] 


Uma equação escrita dessa forma, com todos os ele- 
trólitos fortes solúveis mostrados como fons, é chamada 
equação iônica completa. 

Observe que o K'(ag) e o NOy (aq) aparecem em 
ambos os lados da Equação 4.7. Íons que aparecem sob a 
mesma forma em ambos os lados de uma equação iônica 
completa, chamados de fons espectadores, não desempe- 
nham papel direto na reação. Quando os fons espectadores 
são omitidos da equação, ou seja, quando são cancelados 
como quantidades algébricas, ficamos com a equação 
tônica simplificada, que é aquela que inclui apenas fons 
e moléculas diretamente envolvidos na reação: 

Pb? (aq) + 21 (ag) — Pbla(o) 188 

Como a carga é conservada nas reações, o resultado 

da soma das cargas iônicas deve ser o mesmo em ambos 


SOLV 


os lados de uma equação iônica simplificada balanceada. 
Nesse caso, a soma da carga 2+ do cátion e das duas car- 
“gas l- dos ânions é igual a zero, isto €, a carga do produto 
é eletricamente neutra. Se todo íon de uma equação iônica 
completa for um fon espectador, essa reação não ocorre 
em meio aquoso. 


Reflita 
Quais ions, se houver, são espectadores nesta reação? 
AGNO (aq) + NaCilaç) —» AgCI(s) + NaNOsfaq) 


Equações iônicas simplificadas são muito utilizadas 
para ilustrar as semelhanças existentes entre várias rea- 
ções que envolvem eletrólitos. Por exemplo, a Equação 
4.8 expressa a característica essencial da reação de i- 
pitação entre qualquer eletrólito forte que contém Pb** (aq) 
e qualquer eletrólito forte que contém T (aq): os fons se 
combinam para formar um precipitado de Pbla. Assim, 
uma equação iônica simplificada mostra que mais de um 
conjunto de reagentes pode levar à mesma reação sim- 
plificada, Por exemplo, soluções aquosas de KI e Mgly 
partilham de muitas similaridades químicas, pois ambas. 
“contêm fons I". Qualquer uma delas, quando misturada a 
uma solução de Pb(NO;)z, produz Pbly(9). Por sua vez, 
equação iônica completa identifica os reagentes reais que 
participam de uma reação. 
As etapas, a seguir, resumem o procedimento para 
escrever equações iônicas simplificadas: 
1. Escrever a equação molecular balanceada da reação. 
2. Reescrever a equação para mostrar os fons forma- 
dos na solução quando cada eletrólito forte solúvel 
é dissociado em fons. Somente eletrólitos fortes dis- 
solvidos em soluções aquosas são escritos na forma 
3. Identificar e cancelar os fons espectadores. 


Como escrever uma equação iônica simplificada 
Escreva a equação iônica simplificada para a reação de precipitação que ocorre quando soluções aquosas de cloreto de cálcio e 


carbonato de sódio são misturadas. 


SOLUÇÃO 

Analise À tarefa é escrever uma equação iônica simplificada 
para uma reação de precipitação em que os nomes dos reagen- 
tes presentes na solução são dados. 

Planeje Escrevemos as fórmulas químicas de reagentes e 
produtos e, em seguida, determinamos qual produto é inso- 
Mivel. Então, escrevemos e balanceamos a equação molecular. 
Depois, escrevemos cada eletrólito forte solúvel como fons 
separados para obter a equação iônica completa. Por fim, cli- 


minamos os fons espectadores para obter a equação iônica 
simplificada. 

Resolva O cloreto de cálcio é formado por fons de cálcio, Ca?”, 
e fons cloreto, CI"; portanto, a solução aquosa da substância 
E CaCsa). O carbonato de sódio é formado por fons Na? e 
COR: portanto, a solução aquosa do composto é NasCO (ag). 
Nas equações moleculares de reações de precipitação, cátions 
e ânioos parecem trocar de pares. Assim, colocamos o Ca? co 


CO,- juntos, para obtermos o CaCO), e o Na e o CI juntos, 
para obtermos o NaCI. De acordo com as regras de solubili- 
dade da Tabela 4.1, o CaCO; é insolúvel e o NaCl é solúvel. A 
equação molecular balanceada é 


CaCly(aq) + Nas COs(ag) — CaCO3) +2 NaCl(ag) 


Em uma equação iônica completa, apenas eletrólitos fortes 
dissolvidos (compostos iónicos solúveis) são escritos como 
fons separados. Como a indicação (aq) nos lembra, o Cat, 
o NayCO) e o NaCl estão todos dissolvidos em uma solução. 
Além disso, são todos eletrólitos fortes. O CaCO; é um com- 
posto iônico, porém não é solóvel. Não escrevemos a fórmula 
de nenhum composto insolúvel com os fons que o compõe. 
Assim, a equação iônica completa é 


Ca? (aq) + 2CI (aq) + 2 Na(ag) + COP (ag) — 
CaCOs(s) +2 Nataq) + 2 Cap) 


Os fons espectadores são o Na* e o CT, Cancelando-os, temos 
a seguinte equação iônica simplificada: 


Co?! ag) + CO tag) — CACO) 
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Confira Podemos verificar nosso resultado ao avaliar se os 
elementos e as cargas elétricas estão balanceados, Cada lado 
tem um Ca, um C e três O, e a carga líquida de cada lado é 
izualaO. 

Comentário Se nenhum dos fons de uma equação iônica for 
removido da solução ou alterado de alguma forma, todos os 
ions serão espectadores e a reação não ocorrerá. 


Para praticar: exercício 1 


O que acontece quando misturamos uma solução aquosa de 
trato de sódio a uma solução aquosa de cloreto de bário? 
(a) Não ocorre reação, pois todos os produtos possíveis são. 
solúveis; (b) somente o nitrato de bário precipit 

o cloreto de sódio precipita; (d) o nitrato de bário e o cloreto 
de sódio precipitam; (e) nada; o cloreto de bário não é solúvel 
e continua sendo um precipitado. 


Para praticar: exercício 2 


Escreva a equação iônica simplificada para a reação de preci 
pitação que ocorre quando soluções aquosas de nitrato de prata 
e fosfato de potássio são misturadas 
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4.3 | ÁCIDOS, BASES E REAÇÕES 
DE NEUTRALIZAÇÃO 


Muitos ácidos e bases são substâncias industriais 
e domésticas (Figura 4.5). Alguns são componentes 
importantes de fluidos biológicos. O ácido clorídrico, por 
exemplo, é um importante produto químico industrial e o 
principal componente do suco gástrico presente no estô- 
mago, Ácidos e bases também são eletrólitos comuns. 


ÁCIDOS 


Como já foi dito na Seção 2.8, os ácidos são substân- 
cias que se ionizam em solução aquosa para formar fons 
de hidrogênio, H(aq). Uma vez que um átomo de hidrogê- 
nio possui apenas um elétron, o fon H* é simplesmente um 
próton. Assim, os ácidos são frequentemente chamados de 
doadores de prótons. Os modelos moleculares para quatro 
ácidos comuns são mostrados na Figura 4.6. 

Os prótons em solução aquosa, assim como outros 
cátions, são solvatados por moléculas de água [Figura 
4.3]. Portanto, escreveremos H'(aq) para equações 
que envolvem prótons em águ; 


diferentes quantidades de fons H”. Tanto o HCI quanto o 
HINO; são ácidos monopráticos, que produzem apenas 
um H” por molécula de ácido. O ácido sulfúrico, H2504. 
é um ácido diprótico, pois produz dois H* por molécula de 
ácido, A ionização do H3504 e de outros ácidos dipróticos. 


ocorre em duas etapas: 
HaSOalag) — H'ag) +HSO ag) 89] 


HSO, (ag) === H'(a9) + SO? (ag) (4.10) 


Figura 4.5 Alguns ácidos, como o vinagre e o suco de limão, e 
bases como o amoniaco e o bicarbonato de sódio, são encontrados 


em produtos que utilizamos no nosso dia a dia. 


o 8i 
Ma Ácido nítrico, 

mo | 

o 

Acidosutírico,  Ardoacéico, | O 

SO, cu,coon s 


Figura 4.6 Modelos moleculares de quatro ácidos comuns 
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Embora o H;SO, seja um eletrólito forte, apenas a 
primeira ionização (Equação 4.9) é completa. Assim, as 
soluções aquosas de ácido sulfúrico contêm uma mistura 
de H'(ag), HSO, (aq) e SOL (ag). 

A molécula de CH;COOH (ácido acético) que men- 
cionamos frequentemente é o principal componente do 
vinagre. O ácido acético tem quatro hidrogênios, como 
mostra a Figura 4.6, mas apenas um deles, o H que está 
ligado ao átomo de oxigênio no grupo —COOH, é ioni- 
zado na água. Desse modo, o H do grupo COOH quebra 
sua ligação O-H em água. Os outros três hidrogênios 
do ácido acético estão ligados ao carbono, c suas liga- 
ções C-H não são quebradas em água. As razões para 
essa diferença são bem interessantes e serão discutidas 
no Capítulo 16. 


Reflita 


A fórmula estrutural do ácido citrico, um dos principais compo- 
nentes das frutas chricas, é: 


Quantos H*(aq) podem ser gerados por cada molécula de ácido 
citrico dissolvido em água? 


BASES 


Bases são substâncias que recebem fons H*, ou seja, 
reagem com eles, As bases produzem fons hidróxido 
(OH) quando são dissolvidas em água. Compostos de 
hidróxidos iônicos, como o NaOH, o KOH e o Ca(OH)a. 
estão entre as bases mais comuns. Quando dissolvidos. 
em água, eles se dissociam para formar fons, produzindo 
fons OH na solução. 

“Compostos que não contêm fons OH também podem 
ser bases, Por exemplo, a amônia (NH) é uma base bem 
comum. Quando adicionada à água, ela aceita um fon H* 
de uma molécula de água e, desse modo, produz um fon 
OH (Figura 4.1): 


NHi(ag) + H,0() == NH. (ag) + OH (ag) [411] 
A amônia é um cletrólito fraco porque apenas cerca 
de 15% de NH forma fons NH,” e OH”. 


ÁCIDOS E BASES FORTES E FRACOS 


Ácidos e bases que se ionizam completamente em 
solução (eletrólitos fortes) são classificados como ácidos. 


fortes e bases fortes, Aqueles que são ionizados parcial- 
mente (eletrólitos fracos) são classificados como ácidos 
fracos ¢ bases fracas. Quando a reatividade depende 
apenas da concentração de H* (aq) os ácidos fortes são 
mais reativos do que os ácidos fracos. À reatividade de 
um ácido, no entanto, pode depender tanto da natureza 
do ânion quanto da concentração de H*(aq). Por exem- 
plo, o ácido fluorídrico (HF) é um ácido fraco, sendo 
apenas parcialmente ionizado em solução aquosa, mas é 
muito reativo e ataca vigorosamente várias substâncias, 
incluindo o vidro, Essa reatividade é decorrente da ação 
combinada do Hº(aq) e do F (aq). 

A Tabela 4.2 lista os ácidos e bases fortes mais 
comuns. Você precisa assimilar bem essas informa- 
ções para identificar corretamente os eletrólitos fortes 
e escrever as equações iônicas simplificadas. A exten- 
são desta lista mostra que a grande maioria dos ácidos 
são fracos. Por exemplo, no H;SO4, como observamos. 
anteriormente, apenas o primeiro próton ioniza comple- 
tamente. As únicas bases fortes são os hidróxidos metá- 
Ticos solúveis mais comuns. A base fraca mais comum 
é o NH3, que reage com água para formar fons OH” 
(Equação 4.11). 


Tabela 4.2 Acidos e bases fortes comuns. 


Acidos fortes Bases fortes 
Addo dorido, HCI — Hidtóridos dos metais do grupo 1A. 
Acido bromidric, nor OH. NaOH, KOH, ROO, CSOH| 
innsinn pias eme 
Addo dórico, HCIO;  ICa(OH), SOH)», Bal] 
Ado perciórico, lou 
öda nitrico, HNO3 
Aedo sulfúico (primeiro 
próton), H3504 

Reflita 


Por que o AOH) não é classificado como uma base forte? 


B.0-9.9 
HO NH; OHT NHY 


Figura 4.7 Transferência de prótons. Uma molécula de H;0 atua como 
toma doca de prótons (die) e o Ny atua como um receptor de prótons 
fase. Emoções aquosas, apenas uma ação das moléculas de NH reage 
como 0 Costquememente o NH é um elevólto fraco. 


EXERCÍCIO RES: 
Comparação de forças de ácidos 
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Os seguintes diagramas representam soluções aquosas dos ácidos HX, HY, e HZ, em que as moléculas de água foram omitidas 
para maior clareza. Ordene os ácidos do mais forte so mais fraco. 


G 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos classificar três ácidos, do mais forte so 
mais fraco, com base em representações esquemáticas de suas 
soluções. 

Planeje Podemos determinar os números relativos de espé- 
‘cies moleculares sem carga nos diagramas. O ácido mais forte 
é aquele com o maior número de fons H” e o menor número 
“de moléculas não dissociadas em solução O ácido mais fraco 
é aquele com o maior número de moléculas não dissociadas. 
Resolva A ordem é HY > HZ > HX. O HY é um ácido forte 
porque está totalmente onizado (não há moléculas de HY em 
solução), enquanto tanto o HX quanto o HZ. são ácidos fracos, 
cujas soluções são uma mistura de moléculas e fons. Como o 
HZ contém mais fons H* e menos moléculas do que o HX, cle 
é um ácido mais fortc. 


Para praticar: exercício 1 

Um conjunto de soluções aquosas é preparado com diferentes 
ácidos na mesma concentração: ácido acético, dido clóico e 
ácido bromídrico, Que solução(Bes) conduzem) mais eletrici- 
dade? (a) ácido clórics (b) ácido bromídrico; (e) ácido acético; 
(dy ácido clórico e ácido bromíárico (e) as três soluções apre- 
sentam igual condutividade elétrica. 

Para praticar: exercício 2 

Imagine um diagrama que mostre 10 fons de Na” 10 fons de 
OR. Se essa solução fosse misturada com a solução repre- 
sentada no diagrama referente ao HY, que espécies estariam 
presentes em um diagrama que representasse as soluções com- 
dinadas após a possível reação? 


IDENTIFICAÇÃO DE ELETRÓLITOS 
FORTES E FRACOS 


Se lembrarmos quais são os ácidos e as bases fortes 
mais comuns (Tabela 4.2) e também que o NH3 é uma 
base fraca, podemos fazer previsões razoáveis sobre a 
força eletrolítica de um grande número de substâncias 
solúveis em água. A Tabela 4.3 resume nossas obser- 
vagões sobre eletrólitos. Primeiro, perguntamos-nos se a 
substância é iônica ou molecular. Se for iônica, é um ele- 
trólito forte, Se for molecular, verificamos, então, se ela 
é um ácido ou uma base. Para ser um ácido, o H precisa 
aparecer primeiro na fórmula química, ou apresentar um 


grupo COOH. Se for um ácido, consultamos a Tabela 42 
para determinar se é um eletrólio forte ou fraco: todos os. 
ácidos fortes são eletrólitos fortes, e todos os ácidos fracos 
são eletrólitos fracos. Se o ácido não estiver listado na 
Tabela 4.2, é provável que seja um ácido fraco e, portanto, 
um eletrólito fraco. 

Já se a substância for uma base, recorremos à Tabela. 
4.2 para determinar se é uma base forte. O NH, a única. 
base molecular que estudamos neste capítulo, é uma base 
fraca. No caso, a Tabela 43 nos diz que ele é, portanto, um 
eletrólito fraco. Por fim, qualquer substância molecular 
que encontrarmos neste capítulo que não for um ácido ou 
o NH provavelmente será um não eletrólito. 


Tabela 4.3 Resumo do comportamento eletrolitico de compestosióicos solúveis e moleculares. 


Eletrólio forte Eletrólio fraco Não eletrólito 
tônico Todos Nenhum Nenhum 
Molecular Addos fortes (ver Tabela 4.2) Ados fracos, bases facas. Todos os outros compostos 
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Como identificar eletrólitos fortes, fracos e não eletrólitos 
Classifique as seguintes substâncias dissolvidas como eletrólitos fortes, fracos ou não eletrólitos: CaCta, HNO3, CHOH (eta- 
nol), HCOOH (ácido fórmico), KOH. 


SOLUÇÃO 

Analise Com base nas várias fórmulas químicas apresenta- 
das, devemos classificar cada substância como um eletrólito 
forte, fraco ou um não letrólio. 

Planeje A abordagem que adotamos está descrita na Tabela 
43, Podemos determinar se uma substância é iðnica ou mole- 
cular com base na sua composição. Como vimos na Seção 27, 
a maioria dos compostos iônicos que encontramos neste livro 
é formada por um metal e um não metal, enquanto a maioris 
dos compostos moleculares é formada apenas por não metais. 
Resolva. Dois compostos atendem aos critérios para compos- 
tos iônicos: o CaClz e o KOH. Conforme mostra a Tabela 43, 
podemos classificar ambos como eletrólitos fortes, Os três 
compostos restantes são moleculares. Duas dessas substâncias: 
moleculares, o HNO3 € o HCOOH, são ácidos. O ácido nítrico, 
HNO», é um ácido forte comum e, conforme a Tabela 42, € 
um eletrólito forte, Como a maioria dos ácidos são fracos, o 
melhor palpite seria o de que o HCOOH é um ácido fraco 
feletrólito fraco), fato que se confirma. O composto molecular 
restante, o CHsOH, não é nem um ácido, nem uma base e, 
portanto, é classificado como um não eletrólito. 


Comentário Embora o etanol. C;HsOH, tenha um grupo OH 
em sua fórmula, le não é um hidróxido metálico e, consequen- 
temente, não é uma base, Ele é um membro de uma classe de 
compostos orgânicos que apresenta ligações C-OH, conheci- 
dos como álcoois ce (Seção 2.9) Compostos orgânicos que 
contêm o grupo COOH são chamados de ácidos carbonílicos. 
(Capítulo 16). Moléculas com esse grupo em sua fórmula são 
ácidos fracos. 

Para praticar: exercício 1 

Qual destas substâncias, quando dissolvidas em água, é um 
elerólio forte? (a) amônia, (b) ácido fluoridrico, (©) ácido 
fólico, (d) nitrato de sódio, (e) sacarose. 


Para praticar: exercicio 2 

Considere soluções em que 0.1 mol de cada um dos seguintes 
compostos é dissolvido em 1 L de água: Ca(NO,); (nitrato de 
cálcio), CH0 (glicose), NaCH;COO (acetato de sódio) e 
CHCOOH (ácido acético). Classifique as soluções em ordem 
crescente de condutividade elétrica, sabendo que, quanto 
maior o número de fons em solução, maior a condutividade. 


REAÇÕES DE NEUTRALIZAÇÃO E SAIS 


As propriedades das soluções ácidas são bastante 
diferentes das soluções básicas. Os ácidos têm um gosto 
azedo, enquanto as bases têm um gosto amargo” Além 
disso, ácidos e bases alteram as cores de certos corantes de 
maneira diferente. Esse é o princípio do indicador conhe- 
cido como papel de tornassol (Figura 4.8). Além disso, 
as propriedades químicas das soluções ácidas e básicas 
diferem de várias outras maneiras importantes, que explo- 
raremos neste capítulo e nos capítulos posteriores. 

Quando a solução de um ácido e a solução de uma 
base são misturadas, ocorre uma reação de neutraliza- 
ção. Os produtos da reação não têm nenhuma das pro- 
pricdades características das soluções ácida ou básica. Por 
exemplo, quando o ácido clorídrico é misturado com uma 
solução de hidróxido de sódio, a reação é 


HCI(ag) + NaOH(ag) — H:O) + NaCl(ag) 14.121 
dido (mo dem tab 


A água e o sal de cozinha, NaCl, são os produtos 
da reação, Por analogia à essa reação, o termo sal pas- 


Figura 4.8 Papel de tomassol O papel de 
tomas é revestido com corantes que mudam de 
car em resposta à exposição a dodos ou bases. 


ficar qualquer composto iônico cujo cátion é 
proveniente de uma base, assim como o Na* do NaOH, 
e cujo ânion é proveniente de um ácido, por exemplo, o 
CI do HCI. De modo geral, uma reação de neutrali- 
zação entre um ácido e um hidróxido metálico produz 
água e um sal. 


7 Provar soluções químicas não é recomendado, No entao, todos já vemos a chance de experimentar ein como o dido aci (vitamina 
C). o dido sectialicíic (aspirina odeio citrico (presente em frutas rica) e estamos Falazado com se sabor azedo caraca. 


Sabonetes, que são básico, tëm o sabor amargo característico das bases. 


Como o HCI, o NaOH e o NaCI são eletrólitos fortes 
solúveis em água, a equação iônica completa, associada à 
Equação 4.12 & 


H'(ag) + CI (ag) + Na* (aq) + OH (ag) — 
H:O) + Na'(ag) +CT (ag) [8.13] 


Portanto, a equação iônica simplificada é 
H'ag) + OH (ag) — H00) 


A Equação 4.14 resume a principal característica da 
reação de neutralização entre todo e qualquer ácido forte 
e base forte: fons H” (aq) e OH (aq) são combinados para 
formar H00). 

A Figura 4.9 mostra a reação de neutralização entre o 
ácido clorídrico e a base Mg(OH), que é insolúvel em água: 


14] 
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Equação molecular: 
Mg(OH) + 2 HCltag) —» 

Mg Cla(ag) + 2 HO) [815] 
Equação iônica simplificada: 
MeOH) +2 H'(ag) — 

Mg (ag) +2 HO) [4.16] 


Observe que os fons OH” (dessa vez em um reagente 
sólido) e H* se combinam para formar H20. Como os fons 
trocam de pares, reações de neutralização entre ácidos e 
hidróxidos metálicos são reações de metátese. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


A adição de apenas algumas gotas de ácido cloridrico não seria suficiente para dissolver todo o MgtOH(3). Por quê? 


MgO): 
Reagentes 


Mg(OH);(5) + 2 HCH(ag) He T 
do MafOH):() formando HO- 


Produtos 
MgChylag) +2 11:00 


Figura 4.9 Reação de neutralização entre o Mo(OH)s) e o ácido cloridrico. O leite de magnésia é uma suspensão de hidrórido de magnésio, 
MALOH)aLs), em água. Quando uma quantidade suficiente de cido caía, Ha for acionada, oco uma reação que levarà a uma solução aquosa 


com ions Mg?" age Cag). 
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Como escrever equações quimicas para uma reação de neutralização 
Para a reação entre as soluções aquosas de ácido acético (CH;COOH) e hidróxido de bário, B(OH), escreva (a) a equação 
molecular balanceada, (b) a equação iônica completa, (c) a equação iônica simplificada. 


SOLUÇÃO 
Analise Temos as fórmulas químicas de um cido e uma base, 
e devemos escrever uma equação molecular balanceada, uma 
“equação iônica completa e uma equação iônica simplificada 
para a reação de neutralização que ocorre entre os dois. 
Planeje Como a Equação 4.12 e os termos em itálico indicam, 
as reações de neutralização formam dois produtos, HzO e um 
sal Analiamos o cátio da base e o ânion do ácido para deter- 
minar a composição do sal. 
Resolva 
(a) O sal contém o cátion da base (Ba?”) e o ânion do ácido 
(CHsCOOM. Assim, a fórmula do sal é Ba(CH;COO). De 
acordo com a Tabela 41 esse composto é slável em água. 
A equação molecular não balanceada para a reação de neu- 
tralização é 


CHCOOH(aq) 
Ba(CH;COO)x(aq) 
Para balancear esta equação, devemos ter duas moléculas de 
CHCOOH, gerando os dois fons CH;COO” e os dois fons H°, 
necessários para combinar com os dois fons OH” provenientes 
da base. A equação molecular balanceada é: 

2 CHCOOH(ag) + BaOH)ag) — 2 M00 + 

Ba(CH;COO) ag) 

(b) Para escrever a equação iônica completa, identificamos 
os eletrólitos fortes e os dissociamos para que formem 
fon. Nesse caso, o Ba(OH) e o Ba(CH;COO) são ambos 
compostos iðnicos solúveis em água e, portanto, eletrólitos. 
fortes. Assim, a equação iônica completa é: 


+ Bala) — HOM + 


2 CHSCOOH(ag) + Ba?" (ag) + 2 OH" (aq) — 2 H:O) + 
Ba?" (ag) + 2 CHyCOO (ag) 

(© Eliminando o fon espectador, Ba", e simplificando os coc- 
ficients, obtemos a equação iônica simplificada: 
CH;COOHlag) + OH (ag) — H01) + CH;COO ag) 
Confira Podemos determinar se a equação molecular está 
balanceada contando o número de átomos de cada tipo nos. 
dois lados da equação (10 de H, 6 de O, 4 de Ce 1 Ba de cada 
ado) No entanto, pode ser mais fácil conferir as equações por 
Erupos de contagem: há dois grupos CH)COO, assim como | 
Ba, 4 átomos de H e 2 átomos de O em cada um dos lados da 
equação. A equação iônica simplificada está correta, porque 
os oúmeros de cada tipo de elemento e a carga líquida são os. 
mesmos em ambos os lados da equação. 


Para praticar: exercício 1 
Qual é a equação idnica simplificada correta para a reação 
entre amônia aquosa e ácido nitrico? 

NH (ag) + H* lag) — NHs ag) 

© Ntistag) + NOs (ag) — NH (ag) + HNOs(ag) 

(O NHy (aq) + H* (aq) — NHylag) 

(6) Ntag) + H'(ag) — NHe (ag) 

(6) Nta (aq) + NO (ag) — NHNO aq) 

Para praticar: exercício 2 

Para a reação entre o ácido fosforoo (H;PO;) e o hidróxido de 
potássio (KOH), escreva (a) a equação molecular balanceada e 
C) a equação iônica simplificada. 


REAÇÕES DE NEUTRALIZAÇÃO COM 
FORMAÇÃO DE GÅS 

Além do OH, muitas bases reagem com o H* para 
formar compostos moleculares. Duas delas que você pode 
encontrar no laboratório são o fon sulfeto e o fon carbonato. 
Esses dois ânions reagem com ácidos para formar gases 
com baixa solubilidade em água. O sulfeto de hidrogênio 
(HS), substância responsável pelo odor desagradável dos 
ovos podres e que é liberada nos respiradouros do fundo do 
mar, é formado quando um ácido, como o HCI(ag), reage 
com um sulfeto metálico, como o NaS: 


Equação molecular: 
2 HCl(ag) + NanS(ag) — H:S(g) + 2 NaCi(ag) 14.17) 


Equação iônica simplificada: 
2H%a9)+S (ag) — HS(g) 14.18) 
Carbonatos e bicarbonatos reagem com ácidos para 
formar COs(g). A reação do CO;? ou do HCO; com um 
ácido produz, primeiro, o ácido carbônico (H;COy). Por 
exemplo, quando o ácido clorídrico € misturado ao bicar- 
boato de sódio, ocorre a seguinte reação: 
HClag) + NayHCO (ag) — 
Naa) + HCO (ag) 1419] 
O ácido carbônico é instável. Se estiver presente na 
solução em concentrações suficientes, ele se decompõe em 
H30 € CO), que escapa da solução na forma de um gás: 


Hi COstag) —* H100) + COXg) 14.20] 


A reação geral é resumida pelas seguintes equações: 
Equação molecular: 
HCl(ag) + NaHCO (ag) — 


NaCl(ag) + H200) + COx(g) (4.21) 
Equação iônica simplificada: 
H'(ag) + HCO (ag) — H00) + COs) 14:22) 


Tanto o NaHCO(s) quanto o Na;CO;(s) são usa- 
dos como neutralizadores em casos de derramamento 
de ácido, Um desses sais é adicionado até que se cesse a 
efervescência causada pela formação do CO»(g). O bicar- 
bonato de sódio também pode ser usado como antiácido 
estomacal. Nesse caso, o HCO; reage com o ácido do 
estômago para formar CO:(g). 


Reflita 


Por analogia com os exemplos indicados no testo, determine 
quais gases são formados quando o Na;SO;(s) reage com o 
HCitag, 
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4.4 | REAÇÕES DE OXIRREDUÇÃO 


Em reações de precipitação, cátions e ânions associam- 
-se para formar um composto iônico insolúvel. Em reações. 
de neutralização, prótons são transferidos de um reagente 
para o outro. Agora, vamos considerar um terceiro tipo 
de reação, no qual os elétrons são transferidos de um rea- 
gente para outro: tais reações são chamadas de reações de 
oxirredução, ou reações redor. Neste tópico, vamos nos 
concentrar nas reações redox, nas quais um dos reagen- 
tes é um metal em sua forma elementar. Essas reações são 
fundamentais para a compreensão de diversos processos 
biológicos e geológicos que ocorrem no planeta, incluindo. 
aqueles que acontecem nos respiradouros, Elas também 
constituem a base das tecnologias relacionadas à energia, 
como baterias e células a combustível (Capítulo 20). 


OXIDAÇÃO E REDUÇÃO 

Uma das reações redox mais conhecidas é a corrosão 
de um metal (Figura 4.11). Em alguns casos, a corrosão. 
é limitada à superfície do metal — por exemplo, o reves- 
timento verde que se forma sobre os telhados de cobre 
e estátuas é resultado de uma corrosão superficial. Em 
outros casos, a corrosão pode ser mais profunda, com- 
prometendo, eventualmente, a integridade da estrutura do- 
metal, como acontece na oxidação do ferro. 


nico 


Para ajudar na digestão dos alimentos, seu estômago secreta sci- 
dos, assim como o ácido clorídrico, que contêm cerca de 0.1 mol 
de H” poe litro de solução. O estômago e o trato digestivo peral- 
mente não protegidos contra os efeitos corrosivos do ácido esto- 
macal por um revestimento mocoso, No entanto, orifícios podem 
se desenvolver nessa mucosa, permitindo que o ácido ataque o 
tecido subjacente, causando danos e dor. Esses orifícios, conhe- 
cidos como úlceras, podem ser causados pela secreção de ácidos 
em excesso e/ou por uma fragilidade na mucosa digestiva Muitas 
úlceras pépticas são causadas por uma infecção provocada pela 
bactéria Helicobater pylori. Entre 10 20% dos norte-americanos 
sofreram de úlceras cm algum momento de suas vidas. Muitos 
outros apresentam indigestões ocasionais, azia ou refluxo em 
razão dos ácidos digestivos que entram no esôfago. 

O prvblema do excesso de ácido no estômago pode ser tratado (1) 
com a remoção do excesso de ácido ou (2) com a diminuição da 
produçãode ácido, As substâncias que removem o excesso de ácido 
são chamadas de antididos. já aquelas que diminuem a produção 
de ácido são chamadas de inibidores. A Figura 4.10 apresenta 
vários antiácidos encontrados facilmente em drogarias nos Estados 
Unidos, os quais geralmente contêm fons hidróxido, carbonato ou 
bicarbonato (Tabela 4.4) Os medicamentos antiulcerosos, como 
o Tagamet? e o Zantac”, são inibidores da produção de ácido. Eles 
atuam nas células produtoras de ácido. presentes na mucosa do 
estômago, é podem ser encontrados com facilidade em drogarias. 
Exercício relacionado: 4.95 


* PERSSON, K. O; BUNKE, B. Inhibition of pepsin proteolytic activity by some common antacids. National Censer for Biotechnology 


Information, vol: 19, p. 219-234, 1962. 


Figura 4.10 Antiácidos, Esses produtos servem como 
agentes nesazadores do cio Iberado no estômago. 


Tabela 4.4 Alguns antiscidos comuns * 


Nome comercial Agentes neutralizantes de ácidos 
Alka-Seltzer® NaHCO, 

Amphojel® AOH 

Dice” MgfOH e CaCO; 

Leite de magnésia Mg(OH) 

Vaso Motor e not 

Mylanta® Mg(OH)? e AOH); 

Roso NanoHhCO, 

Tums* Caco, 
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(a 


o Te 


Figura 4,11 Casos comuns de corrosão (a) Um revestimento verde é formado quando o cobre é oxstado (A ferem é formada quando o feno é 


condo. Le Manchas pretas são formadas quando a prata é comida 


A corrosão representa a conversão de um metal em 
um composto metálico através de uma reação entre o 
metal e alguma substância presente no ambiente em 
que ele se encontra. Quando um metal é corroído, cada 
átomo de metal perde elétrons, formando um cátion 
que pode ser combinado com um ânion para formar um 
composto iônico. A camada verde sobre a Estátua da 
Liberdade contém cátions Cu?* combinados com ânions 
carbonato e hidróxido; a ferrugem contém cátions Fe” 
combinados com Anions óxido e hidróxido; e as manchas 
escuras na prata contêm cátions Ag” combinados com 
Anions sulfeto. 

Quando um átomo, um fon ou uma molécula se toma 
mais carregado positivamente (isto é, quando perde elé- 
trons), dizemos que foi oxidado. A perda de elétrons por 
uma substância é chamada de oxidação, termo utilizado 
porque as primeiras reações desse tipo a ser estudadas. 
foram reações com o oxigênio. Muitos metais reagem dire- 
tamente com o O, presente no ar para formar óxidos metá- 
licos. Nessas reações, o metal cede elétrons para o oxigênio, 
formando um composto iônico do íon metálico e fon óxido. 
O exemplo da ferrugem envolve a reação entre o ferro metá- 


tico o oxigênio na presença de água, Nesse processo, o Fe 
é oxidado (perde elétrons), formando o Fe”, 

A reação entre o ferro e o oxigênio tende a ser rel 
vamente lenta, mas outros metais, como os alcalinos e os 
alcalino-terrosos, reagem rapidamente quando expostos. 
ao ar. À Figura 4.12 mostra como a superfície metálica 
brilhante do cálcio torna-se opaca à medida que o CaO é 
produzido pela reação. 


2 Cal) + Ozlg) —* 2 CaO() 


14:23) 


Nessa reação, o Ca é oxidado a Ca?" e o O) neutro 
€ transformado em fons O?”, Quando um átomo, um fon 
“ou uma molécula se torna mais carregado negativamente 
(ganha elétrons), dizemos que ele foi reduzido. O ganho 
de elétrons por uma substância é chamado de redução. 
Quando um reagente perde elétrons, ou seja, quando ele 
é oxidado, outro reagente deve ganhá-los. Isso significa 
que a oxidação de uma substância deve ser sempre acom- 
panhada pela redução de outra substância. A oxidação 
envolve a transferência de elétrons do cálcio metálico para 
90), levando à formação de CO. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Quantos elétrons cada átomo de oxigênio ganha durante esta reação? 


E 


(perde citros) ganha elétrons) 


(o Ozta) é reduzido) 


Reagentes 
2 Calo) +03) 


Figura 4.12 Oxidação do cálcio metálico pelo axigênio molecular. 


NÚMEROS DE OXIDAÇÃO 

Antes de identificarmos uma reação de oxirredução, 
precisamos ter um sistema de contagem — isto é, uma 
maneira de manter o controle dos elétrons ganhos pela 
substância reduzida e dos elétrons perdidos pela substân- 
cia oxidada. O conceito de número de oxidação (também 
chamado de estado de oxidação) foi concebido com essa 
finalidade. Para cada átomo ou fon de uma substância 
neutra é atribuído um número de oxidação. Para fons 
monoatômicos, o número de oxidação é igual à sua carga. 
Para moléculas neutras e fons poliatômicos, o número de 
oxidação de um determinado átomo é representado 
uma carga hipotética. Essa carga é atribuída ao dividir 
artificialmente os elétrons entre os átomos da molécula 
ou do fon. Usamos as seguintes regras para a atribuição 
de números de oxidação: 


1. Para um átomo em sua forma elementar, o número 
de axidação é sempre zero. Desse modo, cada átomo 
de H na molécula Hz tem um número de oxidação 0, 
e cada átomo de P na molécula Pa tem um número de 
oxidação 0. 

2. Para qualquer fon monoatômico, o número de oxida- 
são é igual à carga do fon. Assim, o K* tem número 
de oxidação +1, o Sx” tem número de oxidação -2, 
e assim por diante, Em compostos iônicos, os fons 
de metais alcalinos (grupo 1A) têm sempre carga 1+ 
e, portanto, número de oxidação +1. Os metais alca- 
lino-terrosos (grupo 2A) possuem sempre número 
de oxidação +2, e o alumínio (grupo 34), sempre +3 
em seus compostos iônicos. Ao escrever números de 
oxidação, colocamos o sinal antes do número para 
distingui-los das cargas eletrônicas reais, nas quais o 
número vem primeiro. 

3. Os não metais geralmente têm números de oxidação 
negativos, embora às vezes também possam ser positivos: 


SOLVIDO 4.8 
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@) A número de oxidação do oxigênio geralmente 

, tanto em compostos iônicos, quanto em 
sea moleculares. A grande exceção é os 
“compostos chamados peróxidos, que contêm o fon 
O. Nesse caso, cada oxigênio tem número de 
oxidação 1. 

(b) O número de axidação do hidrogênio geralmente é 
+, quando está ligado a não metais, e—1, quando 
ligado a metais — por exemplo, hidretos de metais, 
como o hidreto de sódio, NaH. 

(©) O número de oxidação do flúor é —1 em todos os 
“seus compostos. Os outros halogênios têm número 
de oxidação —1 na maioria dos compostos binários. 
No entanto, quando combinado com o oxigênio, 
“como nos oxiânions, eles passam a ter estados de 
oxidação positivos. 

A soma dos números de oxidação de todos os átomos 

de um composto neutro é igual a zero. A soma dos 

números de oxidação em um (on poliatômico é igual 

à carga do fon. Por exemplo, no fon hidrônio H;O*, 

que é uma representação mais precisa do H'(aq), o 

número de oxidação de cada hidrogênio é +1, e de 

cada oxigênio, -2. Assim, a soma dos números de 
oxidação é M+1) + (2) =+ 1, que representa a carga 
líquida do fon. Essa regra é útil para obter o número 
de oxidação de um átomo em um composto ou um 
fon se soubermos os números de oxidação dos outros 
átomos, como mostra o Exercício resolvido 4.8. 


Reflita 


Qual é o número de oxidação do nitrogênio (a) no ni 
alumínio, AIN, e (b) no ácido nitrico, HNO? 


Como determinar números de oxidação 


Determine o número de oxidação do enxofre em (a) H3S, (b) Ss, (€) SCI, (d) NasSO), (©) SO. 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos determinar o número de oxidação do enxo- 

fre em duas espécies moleculares, na forma elementar, e em 

duas substâncias que contêm fons- 

Planeje Em cada uma das espécies, a soma dos números de 

oxidação de todos os átomos deve ser igual à carga das espé- 

cies. Vamos nos basear nas regras descritas anteriormente para 

atribuir os números de oxidação. 

Resolva 

(a) Quando ligado a um não metal. o hidrogênio tem múmero 
de oxidação +1. Uma vez que a molécula de H;S é neutra. 
a soma dos números de oxidação deve ser igual a zero. Se 
xéo número de oxidação do S, temos 2(+1) + x =0. Assim, 
0 tem número de oxidação -2. 


(b) Como o Ss é uma forma elementar do enxofre, o número 


de oxidação do S €0. 


(© Uma vez que o SCIy é um composto binário, esperamos que 


o cloro tenha número de oxidação —1. A soma dos núme- 
ros de oxidação deve ser igual a zero. Se x é o número de 
oxidação do S, temos x + 2-1) = O. Consequentemente, o 
número de oxidação do Sé+2. 


(4) O sódio, um metal alcalino, tem sempre um número de 


oxidação +1 em seus compostos. Geralmente, o oxigê- 
nio tem um estado de oxidação -2. Se x é o número de 
oxidação do S, temos 2(+1) + x + 3-2) = 0. Consequen- 
temente, O número de oxidação do 5, nesse composto 
NasSOy €44. 
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KEO estado de oxidação do O é -2. A soma dos números de 
oxidação é igual a —2, a carga líquida do fon SO,*”, Então, 
temos x+ 4-2)=-2. Com base nessa relação, concluímos 
que o número de oxidação de S, nesse fon, é +6. 

Comentário Esses exemplos ilustram que o número de oxi- 

dação de um determinado elemento depende do composto em 

que ele é encontrado. Os números de oxidação do enxofre, 

“como se pode ver nesses exemplos, variam de —2 a +6. 


Para praticar: exercício 1 
Em qual desses compostos o estado de oxidação do oxigênio 
€12 (a) 03, (b) H20, (© H350. (8) H03. (© KCHSCOO. 


Para praticar: exercicio 2 
Qual € o estado de oxidação do elemento em negrito no (a) 
P;Os.(b) NaH, (c) Cr;0;”, (d) SnBra, (e) BaO;? 


OXIDAÇÃO DE METAIS POR ÁCIDOS 
ESAIS 


A reação entre um metal e um ácido, ou um sal de 
metal, segue o padrão geral a seguir: 


A+BX—*AX+B B24 
Exemplos: 
Zalo) +2 HBr(ag) —* ZaBr(aq) + Ha(g) 
Mnt) + PINO a(ag) —* MutNNO tag) + Pb(s) 


Essas reações são chamadas de reações de desloca- 
mento porque o fon em solução é deslocado, ou seja, subs- 
tituído, mediante a oxidação de um elemento. 

Reações de deslocamento são comuns entre metais 
e ácidos, produzindo sais e gás hidrogênio, Por exemplo, 
o magnésio metálico reage com o ácido clorídrico para 
formar cloreto de magnésio e gás hidrogênio (Figura 
413: 


Met) + 2HCKaQ — MeCi4ag + Haa) 1428] 
l | 
o +- +20 oasa 


| J | 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Quantos mols de gás hidrogênio seriam produzidos por cada mol de magnésio adicionado à solução de HCI? 


O Mes) é oxidado 
(perde elétrons) 
2 HCHag) + Meto) 
Númerode +i -1 O 
oxidação 


O H* (og) é reduzido 
(Earba elétrons). 


Haig) + MgCh;(ag) 
0 a 


Figura 4.13 Reação entre magnésio metálico e ácido cloridrico. O meta! é rapidamente ondado pelo 35da produzindo gás hidrogênio Hg) e 


MCa). 


O número de oxidação do Mg muda de O para +2, 
um aumento indicando que o átomo perdeu elétrons e, 
portanto, foi oxidado. O número de oxidação do H* no 
ácido diminui de +1 para O, o que mostra que esse fon 
ganhou elétrons e foi, portanto, reduzido. O cloro tinha 
“um número de oxidação —1 antes da reação e continuou 
“com esse mesmo número depois dela, isso significa que 
não foi oxidado nem reduzido. Na verdade, os fons CI" são 
fons espectadores, o que nos deixa com a seguinte equação 
iônica simplificada: 


Me) +2 H'(ag) — Mg" (aq) + Hag) [4.26] 


Os metais também podem ser oxidados por soluções 
aquosas de vários sais. O ferro metálico, por exemplo, 
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é oxidado a Fe?* por soluções aquosas de Ni?*, como 
NUNO (aq): 

Equação molecular. 


Fe(s) + NHNOs)a(ag) — Fe(NOs)a(ag) + Ni(s) [427] 


Equação iônica simplificada: 


Feto) + Ni ag) — Feè* (aq) + Ni(s) [4.28] 

Nessa reação, a oxidação de Fe a Fe?* é acompanhada da 
redução do Ni?" a Ni. Lembre-se: sempre que uma substân- 
cia é axidada, outra substância deve ser reduzida, 


Como escrever equações de reações de oxirredução 
Escreva a equação molecular balanceada e a equação iônica simplificada para a reação entre o aluminio e o ácido bromidrico. 


SOLUÇÃO 

Analisar Devemos escrever duas equações — molecular e 
inca simplificada — para a reação redox entre um metal e 
um ácido, 

Planeje Metais reagem com ácidos para formar sais e gás Ha. 
Para escrever as equações balanceadas, precisamos escrever 
as fórmulas químicas dos dois reagentes e, em seguida, deter- 
minar a fórmula do sa, que consiste no cátion formado pelo. 
metal eo ânion do ácido. 

Resolva Os reagentes são o AI e o HBr. O cátion formado 
pelo Al é o A”, c o ânion do ácido bromídrico é Br. Assim, 
o sal formado na reação é AlBry. Escrevendo os reagentes e 
os produtos e, em seguida, balanceando a equação, obtemos a 
seguinte equação molecular: 


2 AI + 6 HBr(ag) — 2AlBes(ag) + 3 Hala) 


Tanto o HBr como o AIBr; são eletrólitos fortes solúveis. 
Assim, a equação iônica completa é 


2 AM) +6H'(ag) +6 Be (ag) — 
2A1* (aq) + 6 BE (aq) 3 Hals) 
Comoo Br” é um fon espectador, a equação iônica simplificada é 


ZAI) + 6H (ag) — 2A (ag) + 3 Mag) 


Comentário A substância oxidada é o alumínio metálico, 
porque seu estado de oxidação muda de O para +3 no cátion, 
aumentando, assim, scu número de oxidação. O H* é reduzido 
porque seu estado de oxidação muda de +1 no ácido para O 
2o Hz. 

Para praticar: exercício 1 

Qual das seguintes afirmações sobre a reação entre o zinco 
e o sulfato de cobre € verdadeira? (a) O zinco é oxidado, e o 
fon cobre é reduzido. (b) O zinco é reduzido, e o fon cobre é 
oxidado. (c) Todos os reagentes e os produtos são eletrólitos 
fortes solúveis, (d) O estado de oxidação do cobre no sulfato 
de cobre é O. (e) Mais de uma das alternativas anteriores são 
verdadeiras. 


Para praticar: exercício 2 
(a) Escreva a equação molecular balanceada e a equação 


inica simplificada da reação entre o magnésio eo sulfato de 
cobre(II). (b) Na reação, qual é oxidado e qual € reduzido? 


A SÉRIE DE ATIVIDADES 


Podemos prever se um determinado metal será oxi- 
dado por um ácido ou por um sal específico? Essa é uma 
pergunta de suma importância prática, bem como de inte- 
resse químico. De acordo com a Equação 4.27, por exem- 
plo, seria imprudente armazenar uma solução de nitrato. 
de níquel em um recipiente de ferro porque a solução. 
dissolveria o recipiente. Quando um metal é oxidado, ele 
forma vários compostos. A oxidação extensiva pode levar 
à falha de peças metálicas de máquinas ou à deterioração 
de estruturas metálicas. 


A facilidade com que diferentes metais são oxidados 
varia. O Zn é oxidado por soluções aquosas de Cu?*, por 
exemplo, mas Ag não. O Zn, portanto, perde elétrons com 
mais facilidade do que Ag. sofrendo oxidação mais facil- 
mente que o Ag. 

Uma lista de metais dispostos em ordem decrescente 
em relação à sua facilidade de oxidação, conforme a 
Tabela 4.5, € chamada de série de atividade. Os metais 
da parte superior da tabela, alcalinos e alcalino-terrosos, 
são mais facilmente oxidados; iso é, eles reagem de uma 
maneira mais fácil para formar compostos. Eles são cha- 
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mados de metais ativos. Os metais da parte inferior da 
série de atividade, os elementos de transição dos grupos 
8B e 1B, são muito estáveis e formam compostos com 
menos facilidade, Esses metais, usados para fazer moedas 
e joias, são chamados de metais nobres, por causa de sua 
baixa reatividade. 

A série de atividade pode ser utilizada para prever 
o resultado das reações entre metais e sais de metais, ou 
entre metais e ácidos. Qualquer metal da lista pode ser 
oxidado pelos fons dos elementos localizados abaixo 
dele, Por exemplo, o cobre está acima da prata na série, 
assim, o cobre metálico é oxidado por fons prata: 


Cu(s) + 2 Ag* (ag) — Cu? aq) +2 Agt) 
A oxidação do cobre a fons cobre é acompanhada pela 


redução de fons prata a prata metálica. É fácil visualizar 
a prata metálica na superfície do fio de cobre na Figura 


14.29] 


Tabela 4.5 Série de atividade de metais em solução aquosa. 


4.14. O nitrato de cobre(II) torna a solução azul, como 
pode ser visto na fotografia da direita da Figura 4.14, 


Ocorre alguma reação quando (a) uma solução aquosa de 
Nag) é adicionada a um tubo de ensaio que contém tras 
de zinco metálico, e quando (b) o NiCln(a9) é adicionado a um 
tubo de ensaio que contém Zr(NOs)a(ag)? 


“Apenas os metais acima do hidrogênio na série de ati- 
vidade são capazes de reagir com ácidos para produzir Hz. 
Por exemplo, o Ni reage com o HCI(a4) para produzir Hy: 


Ni(9) +2 HCitag) — NiCla(ag) + Ho(g) 14.30) 


Metal Reação de oxidação 

Uto Uls) — Uit (ag) + e” 
Potásio KG) — Klag +e” 
Bário Bals) — Ba?* (aq) + 27 
Cálcio Cals) — Ca?" lag) + 207 
Sódio Nals) —» Na? ag) + e” 
Magnésio Mgts) — Mg?*(ag) + 2e 
Alumínio Als) —» AP* (ag) + 307 
Manganês Mn(s) — Mn (ag) + 27 
Tino Int) — 2n?*(ag) + 207 
Cromo Cats) — Crò lag) + 367 
Feno Fels) — Fe?* (ag) + Ze” 
Cobalto Cols) — Co?" (ag) + 2e 
Niquel Nils) —» NE? *(aq) + 2e7 
Estanho Sn(s) — Sn? (aq) + 2e” 
Chumbo Pb(s) — Pb?“ (aq) + 2e” 
Hidrogênio Haig) — 2 H' laq) + Ze” 
Cobre Culs) — Cu?* lag) +267 
Prata Agis) — Ag* lag) + e7 
Merciio Hg) — Hg? lag) + 27 
Platina Pis) — Pt? (ag) + de” 
Owo Auto) —» Au?* (ag) + 3e” 


Como os elementos abaixo do hidrogênio na série de 
atividade não são oxidados pelo H°, o Cu não reage como 
HCl(ag). Curiosamente, o cobre reage com o ácido nítrico, 
conforme a Figura 1.11, mas a reação não é uma oxida- 
ção do Cu por fons H*. Na verdade, o metal é oxidado a 
Cu?* pelo fon nitrato, produzindo o dióxido de nitrogênio, 
NOs(6), que possui coloração marrom: 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Por que esta solução fica azul? 


SL A 


o EFE é oxidado, 
EFE elétrons). 

Reagentes 
2AgNOyfag) + Cuts) 
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Cuts) + 4 HNOs(ag) — 

CuNOsp(ag) + 2 H10()+2 NOn(g) 1431] 

À medida que o cobre é oxidado nessa reação, o 

NOY, em que o nitrogênio apresenta número de oxida- 

ção +5, é reduzido a NO», em que o nitrogênio apresenta 

número de oxidação +4. Analisaremos reações desse tipo 
no Capítulo 20. 


o As tem, é reduzido 
(ganha: 

Produtos 
Cu(NOs(ag) +2 Ag) 


Figura 4.14 Reação entre cobre metálico e lons de prata. Quando o cobre meáico é colocado em uma selução de nivata de prata, uma reação redor 


produ prata metálica e uma solução al de nato de cobre 


Como determinar quando uma reação de oxirredução pode ocorrer 


Uma solução aquosa de cloreto de ferro(ll) oxida o magnésio metálico? Em caso afirmativo, escreva a equação molecular 


balanceada e a equação iônica simplificada para a reação. 


SOLUÇÃO 

Analise Temos duas substâncias — um sal aquoso, FeCt, e 
um metal, Mg — e devemos responder se elas reagem. 
Planeje À reação ocorrerá se o reagente que é um metal em 
sua forma elementar (Mg) estiver localizado acima do reagente 
que é um metal em sua forma oxidada (Fe) na Tabela 45. Se 
a reação ocorrer, o fon Fe?" presente no FeCl será reduzido a 
Fe, € o Mg, oxidado a Mg?” 


Resolva Como o Mg está acima do Fe na Tabela 4.5, a reação 
ocorre. Para escrever a fórmula do sal produzido na reação, 
devemos retomar as cargas dos fons comuns. O magnésio está 
sempre presente em compostos como Mg?*; o fon cloreto é 
CT. O sal de magnésio formado na reação é o MgCla, assim. 
a equação molecular balanceada é: 


Mg) + FeClatag) — Mg Cata) + Fet) 
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Tanto o FeCl; como o MgCI são eletrólitos fortes solúveis e 

podem ser eseritos na forma iônica, mostrando que o CT é um 

fon espectador na reação, A equação iônica simplificada é 
Mao) + F?" (ag) — Mg?" (aq) + Fels) 

A equação iônica simplificada mostra que o Mg é oxidado c o 

FE é reduzido nessa reação. 

Confira Observe que a equação ibnica simplificada está 

balanceada com relação à carga e à massa. 


Para praticar: exercício 1 
Qual destes metais oxida mais facilmente? (a) ouro, (b) litio, 
(© ferro, (d) sódio, (e) alumínio. 


Para praticar: exercicio 2 
Qual dos seguintes metais será oxidado por PB(NO;);: Zn, Cu, Fe? 


O ESTRATÉGIAS em Quimi 


Neste capitulo, foram introduzidos diversos novos tipos de rea- 

ções químicas. Não € fácil prever o que pode acontecer quando 

substâncias químicas reagem. Um dos objetivos deste livro € 

ajudá-lo a se tornar mais apto a prever os resultados de reações. 

A chave para desenvolver essa “intuição química” € aprender a 

categorizar reações, 

Tentar memorizar reações específicas seria uma tarefa indtil. 

É muito mais proveitoso reconhecer padrões para determinar a 

categoria geral de uma reação (reação de metátese ou de onir- 

redução, por exemplo). Quando você se deparar com o desafio 

de prever o resultado de uma reação química, faça as seguintes. 

perguntas: 

* Quais sio os reagentes? 

+ Eles são eletrólitos ou no eletrólitos? 

+ Eles são ácidos ou bases? 

+ Seos reagentes forem eletrólitos, a reação de metátese pro- 
duzirá um precipitado? Água? Gás? 


+ Se a metátese não puder ocorrer, os reagentes poderão par- 
ticipar de uma reação de oxirredução? Para isso, € neces- 
rio que um dos reagentes possa ser oxidado quando o outro 
reagente for reduzido, 


ANALISANDO REAÇÕES QUÍMICAS. 


Ao fazer essas perguntas básicas, você se tornará apto a prever 
o que acontece durante uma reação. Cada pergunta restringe o 
conjunto de resultados possíveis, fazendo com que você fique 
cada vez mais próximo do resultado provável. Sua previsão pode 
não ser sempre totalmente correta, mas, se estiver atento, che- 
gará bem perto do seu alvo. À medida que ganhar experiência, 
“começará a olhar para certos reagentes que podem não ser ime- 
Sitamente óbvios, como a água da solução ou o oxigênio da 
atmosfera, Uma vez que a transferência de prótons (ácido-base) 
e a transferência de clétrons (ovirredução) estão envolvidas cm 
um grande número de reações químicas, conhecer as caracteris- 
ticas dessas reações é um sinal de que você está se saindo bem 
na tarefa de se tornar um excelente químico! 

O laboratório é o melhor lugar para aprender a pensar como um 
químico. Uma das melhores ferramentas disponíveis para os quf- 
micos é a experimentação. Se você realizar um experimento em 
que duas soluções são misturadas, poderá fazer observações que 
o ajudarão a entender o que está acontecendo. Considere, por 
exemplo, o experimento de precipitação da Figura 44. Embora 
você possa consultar a Tabela 4.1 para prever se um precipitado 
será formado, é muito mais emocionante visualizar a formação do 
precipitado! Estar bastante atento nos momentos em que estiver 
Do laboratório tornará seus estudos mais significativos e fáceis. 


4.5 | CONCENTRAÇÕES DE 
SOLUÇÕES 


Os cientistas usam o termo concentração para desig- 
nar a quantidade de soluto dissolvido em uma dada quanti- 
dade de solvente ou de solução. Quanto maior for a quanti- 
dade de soluto dissolvida em certa quantidade de solvente, 
mais concentrada será a solução resultante. Na Química, 
muitas vezes precisamos expressar as concentrações das 
soluções quantitativamente. 


CONCENTRAÇÃO EM QUANTIDADE DE 
MATÉRIA OU MOLARIDADE 

A concentração em quantidade de matéria ou 
molaridade (símbolo c) expressa a concentração de uma 
solução como a quantidade de matéria de soluto (em mols) 
existente em um litro de solução: 


quantidade de matéria 
Concentraçãoem  desolo (em mols) 44 43) 
quantidade de matéri: volume da solução ` 
(em litros) 


Uma solução 1,00 molar contém 1,00 mol de soluto 
em cada litro de solução. A unidade de molaridade é o mol 
por litro (mol/L) comumente representada pela letra M. 
A Figura 4.15 mostra a preparação de 0,250 L de uma 
solução de CuSO4 1.00 M. A concentração em quantidade 
de matéria da solução é de (0.250 mol de CuSO (0,250 L 


Qual das soluções é a mais concentrada: uma solução prepa- 
tada mediante dissolução de 21,0 g de NaF (0,500 mol) em 
“água suficente para obter 500 ml de solução, ou uma solução 
preparada mediante dissolução de 10,5 g (0,250 mol) de NaF 
em água suficiente para obter 100 ml de solução? 
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RC 


Figura 4,15 Preparação de 0,250 L de uma solução de CusOs 1,00 M. 


Como calcular a concentração em quantidade de matéria 
Calcule a concentração em quantidade de matéria de uma solução preparada mediante dissolução de 23,4 g de sulfato de sódio 


(NasS0,) em água suficiente para obter 125 mL de solução. 


SOLUÇÃO 

Analise Com base no número de gramas de soluto (234 g). 
sua fórmula química (NasSO,) e o volume da solução (125 
ml, devemos calcular a concentração em quantidade de maté- 
rìa da solução, 

Planeje Podemos calcular a concentração em quantidade de 
matéria aplicando a Equação 4.32. Para isso, precisamos con- 
verter o número de gramas de soluto em quantidade de maté- 
ria, e o volume da solução de mililitros em litros. 

Resolva A quantidade de matéria de NasSO, em mois € 
obtida a partir da sua massa molar: 


Mols de NS, = (234 pde Nos 
= 0,165 mol de Na,SO, 


I mol. e) 
Eie Na SO. 


Convertendo o volume da solução em litros: 


Assim, a concentração em quantidade de matéria é 


Concentração em — _ 0.165 molde NaSO.. 
quantidade de matéria ~ 0,125 L de solução 
m 139 Molde a joy 


L de solução 


Confira Como o numerador é apenas ligeiramente maior do 
que o denominador, é razoável que a resposta seja um pouco 
maior do que 1 M. As unidades (M) são adequadas para indicar 
à concentração em quantidade de matéria, e rès algarismos 
significativos são também aceitáveis para a resposta, já que 
os dados do enunciado também apresentam très algarismos 
significativos. 

Para praticar: exercício 
Qual é a concentração em quantidade de matéria de uma 
solução preparada mediante dissolução de 3,68 g de sacarose 
(Calla:0n) em água suficiente para obter 275,0 mL. de solu- 
SãO (a) 134 M, (b) 743X 102M, (€) 391 X 107? M, (d) 743 X 
10S M, (e) 391X 10M. 


Para praticar: exercicio 2 
Calcule a concentração em quantidade de matéria de uma 
solução preparada mediante dissolução de 5,00 g de glicose 
(CoHi209 em água suficiente para obter exatamente 100 ml. 
de solução. 
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COMO EXPRESSAR A CONCENTRAÇÃO 
DE UM ELETRÓLITO 


Em biologia, a concentração total de fons em solução 
é muito importante para os processos metabólicos e celu- 


solução de NaCl 1,0 M tem 1,0 M de fons Na” e 1,0 M de 
fons CI, e uma solução de NaySO, 1,0 M tem 2,0 M de 
fons Na* e 1,0 M de fons SO,” Assim, a concentração 
de uma solução eletrolítica pode ser especificada com 
relação ao composto utilizado para preparar a solução 


lares. Quando um composto iônico é dissolvido, as con- 


centrações relativas dos fons presentes na solução depen- 
dem da fórmula química do composto. Por exemplo, uma 


(NasSO, 1,0 M), ou com relação sos fons presentes na 
solução (2,0 M de Na* e 1,0 M de SOS. 


Como calcular as concentrações em quantidade de matéria de íons 
Qual é a concentração em quantidade de matéria de cada fo presene em uma solução aquosa de nitrato de cálcio 0,025 M? 


SOLUÇÃO 

Analise Com base na concentração do composto iônico usado para fazer a solução, devemos determinar as concentrações dos. 
fons presentes na solução. 

Planeje Podemos recorrer aos subscritos a fórmula química do composto para determinar as concentrações reativas dos fons- 
Resolva O nitrato de cálcio é formado por fons de cálcio (Ca?) e fons de nitrato (NO, ), então, sua fórmula química é Ca(NO ya. 
Uma vez que existem dois fons NOJ” para cada fon Ca?*, cada mol de Ca(NO)); que se dissolve dissocia-se em 1 mol de Ca?* e 
2 mols de NOy”. Assim, uma solução de Ca(NOs); 0.025 M tem 0,025 M de Ca?" e 2X 0,025 M = 0,050 M de NOy: 


molde NOS L (maon), 2mols de NOy ) em 
L L Tmol de- Ca(NO;); 
Confira A concentração de fons NOJ” é o dobro da concentração de fons Ca?*, como o 2 subscrito depois do NOy” na fórmula 


química Ca(NO;) sugere. 
Para praticar: exercício 1 


Para praticar: exercício 2 


Qual é a razão entre a concentração de fons de potássio e a 
concentração de fons de carbonato em uma solução de car- 
bonato de potássio 0,015 M? (a) 10,015; (b) 015; (e) 
OOR 


Qual éa concentração em quantidade de matéria de fons K* cm 
uma solução de carbonato de potássio 0.015 M? 


COMO INTERCONVERTER CONCEN- 
TRAÇÃO EM QUANTIDADE DE MATÉRIA, 
QUANTIDADE DE MATÉRIA (EM MOLS) 
EVOLUME 


Se conhecermos quais são duas das très quantida- 
des na Equação 4.32, podemos calcular a terceira. Por 
exemplo, se soubermos que a concentração em quanti- 
dade de matéria de uma solução de HNO, é 0,200 M, ou 
seja, 0,200 mol de HNO) por litro de solução, podemos 
calcular a quantidade de matéria de soluto em um deter- 
minado volume (2,0 L, por exemplo). A concentração em 
quantidade de matéria é, portanto, um fator de conversão 
entre o volume da solução e a quantidade de matéria de 
soluto (em mols): 


Mol de HNO; = 


= 040mol de HNO; 


Para ilustrar a conversão de quantidade de matéria 
para volume, vamos calcular o volume de uma solução de 
HNO5 0,30 M com 2,0 mols de HNO»: 


Litros de _ 1Lde solução 
ção (eomoi demos za 
= 67Lde solução 


Nesse caso, devemos usar a recíproca de concentração 

em quantidade de matéria na conversão: 
Litros = mols X 14M) = mols litros/mol, - 

Se um dos solutos for um líquido, pode-se usar sua 
densidade para converter sua massa em volume e vice- 
versa. Por exemplo, uma cerveja comum contém 5,0% de 
etanol (CH;CH;OH) em volume de água, além de outros 
componentes. A densidade do etanol é 0,789 g/mL. Por- 
tanto, se quiséssemos calcular a concentração em quan- 
tidade de matéria do etanol, que no dia a dia chamamos 
simplesmente de “álcool”, na cerveja, consideraríamos 
primeiro 1,00 L de cerveja. 


Esse 1,00 L de cerveja contém 0,950 L de água e 
0.050 L de etanol: 


5% = 5/100 =0,050 
Em seguida, podemos calcular a quantidade de maté- 


ria de etanol (em mols) cancelando adequadamente as uni- 
dades, considerando a densidade do etanol e a sua massa 
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ti a (12 (10A (1an) 


= 0,858 mol 


Uma vez que há 0,858 mol de etanol em 1,00 L de 
cerveja, a concentração de etanol na cerveja é 0,86 M, 
considerando a quantidade de algarismos significativos. 
adequada. 


Como usar a concentração em quantidade de matéria para calcular a massa em 


gramas de soluto 
Quantos gramas de NaSO; são necessários para preparar uma solução de 0,350 L de Na;SO, 0,500 M? 


SOLUÇÃO 


Analise Com base no volume da solução (0,350 L), sua concentração (0.500 M) e a identidade do soluto Na;SO4, devemos 


calcular a massa em gramas do soluto na solução. 


Planeje Podemos recorrer à definição de concentração em quantidade de matéria (Equação 4.32) para determinar a quantidade 
“de matéria de soluto (em mols) e, depois, convertê-a em gramas, usando a massa molar do solto. 


at, = Pide NaSO, 
naso, = Tiros de solução 


Resolva Calculando a quantidade de matéria de NaSO; (em mols) com base na concentração em quantidade de matéria e no 


volume da solução, obtemos: 


= 0,175 mol de NaSO, 
Como cada mol de NaSO tem massa de 142,1 g. o número necessário de gramas de NasSO, é: 


Gramas de NajSOs = (0,175 molde N1550; 


14241 g de NaSO 
(aasenso; 


= M9 gde NaSO, 
Confira A magnitude da resposta, as unidades e o número de algarismos significativos são todos adequados. 


Para praticar: exercicio 1 


Para praticar: exercicio 2 


Qual é a concentração de amônia na solução preparada mediante 
diluição de 375 g de amônia em 120,0 L de água? (a) 1,84 X 
07 M: (b) 3,78 X 10°? M: (€) 040313 M: (d) 1.84 M (€) 7.05 M. 


(a) Quantos gramas de Na,SO4 há em 15 mL de Na;504 
0.50 M? (b) Quantos mililitros de uma solução de NasSO4 
0.50 M são necessários para obter 0,038 mol desse sal? 


DILUIÇÃO 

Soluções utilizadas de maneira rotineira no labora- 
tório são frequentemente compradas ou preparadas na 
forma concentrada, sendo chamadas de soluções estoque. 
Soluções de baixa concentração podem ser obtidas a par- 


tir dessas soluções com adição de água. Esse processo é 
chamado de diluição” 

Vejamos como preparar uma solução diluída a partir de 
um concentrado. Suponha que se deseja preparar 250,0 mL- 
de solução (ou seja, 0,2500 L) de CuSO4 0,100 M, diluindo 


Na diluição de um dido ou de uma base concentrados, o ácido ou a base deve ser adicionado à água e, cm seguida, diluído com adição de mais 
“água, Acrescentar água diretamente ao ácido ou à base concenirados pera um calor intenso, podendo provocar respingos. 
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uma solução estoque de CuSO4 1.00 M. O principal ponto 

a ser lembrado é que, quando o solvente é adicionado a 

uma solução, a quantidade de matéria do soluto (em mols) 

permanece inalterada: 

Quantidade de matéria de soluto antes da diluição 

= quantidade de matéria de soluto depois da diluição 

B33) 

Como temos tanto o volume (250,0 mL) quanto a con- 

centração (0,100 M) da solução diluída, podemos calcular 

a quantidade de matéria de CuSO; que ela contém: 


Molsde = (,2500L de solução) 
Presta EE 


= 0,0250 mol de CuSO, 


O volume da solução estoque necessário para obter 
0,0250 mol de CuSO; é, portanto: 


Litros 
a 1L de solução 
de solução (00250mot de Casou TS 
=0,0250L, 
A Figura 4.16 apresenta a diluição realizada no 


laboratório. Observe que a solução diluída tem coloração 
menos intensa do que a concentrada. 


Reflita 


Quanto muda a concentração em quantidade de matéria de 
uma solução de KBr 0,50 M quando água é adicionada a ela de 
modo que seu volume dobre? 


No laboratório, cálculos desse tipo são feitos com fre- 
quência, utilizando uma equação que deriva do fato de que 
a quantidade de matéria do soluto (em mols) é a mesma 
tanto na solução concentrada quanto na solução diluída, e 
que quantidade de matéria = concentração em quantidade 
de matéria X litros: 
Quantidade de matéria de soluto na solução concen- 
trada = Quantidade de matéria de soluto na solução diluída 
Moo Veooe = Man X Van 1834 
Embora tenhamos escrito a Equação 4.34 conside- 
rando o volume em litros, qualquer unidade de volume 
pode ser utilizada, desde que nos dois lados da equação. 
Por exemplo, repetindo o cálculo que fizemos para a solu- 
ção de CuSO,, temos: 


(1,00 M) (Veose) = (0.100 M)(250,0 mL) 


Assim, obtemos Vonc = 25.0 mL, como vimos ante- 


Figura 4. 
C504 a 1,00 M. 


Preparação de 250,0 ml de uma solução de CuSO a 0,100 M pela diluição de 
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) EXERCÍCIO RE: 


Como preparar uma solução por diluição 
Quantos mililitros de uma solução de H;SO, 3,0 M são necessários para preparar 450 mL de H;SO, 0,10 M? 


SOLUÇÃO 

Analise Precisamos diluir uma solução concentrada. Para isso, temos a concentração em quantidade de matéria de uma solução 
mais concentrada (3,0 M) e o volume € a concentração em quantidade de matéria de uma solução mais diluída, que contém o 
mesmo soluto (450 ml. de solução de 0,10 M). Devemos calcular o volume da solução concentrada que seja necessário para 
preparar a solução diluída, 

Planeje Podemos calcular a quantidade de matéria do soluto, H;SO;, na solução diluída e, em seguida, calcular o volume da 
“solução concentrada que tenha essa quantidade de soluto. Uma alternativa seria aplicar diretamente a Equação 4.34, Vamos 
“comparar os dois métodos. 

Resolva Calculando a quantidade de matéria de HSO, (em mois) na solução diluida: 


Mols de H;SO na solução diluída = (0450k de ouço (Samel de HSO, >] 


= 0.045 mol de H;SO, 
Calculando o volume da solução concentrada que contém 0,045 mol de HSO: 


L de solução concentrada = (0,045 mol de H;SO;) = OOISL de solução 


Convertendo litro em mililitros, obtemos 15 ml.. 
Se aplicarmos a Equação 4.34, obtemos o mesmo resultado: 


(BOM) Vam) = (01080(850mL) 
(01030 (4S0mL) 
3w 7 


De qualquer mancira, vemos que se começarmos com 15 ml. de H;5O4 30 M e 
solução de 0,10 M desejada será obtida. 

Confira O volume calculado parece razoável porque um pequeno volume de solução concentrada é utilizado para preparar um 
grande volume de solução diluída. 

Comentário A primeira abordagem também pode ser utilizada para determinar a concentração final de uma solução resultante 
da mistura de duas outras com concentrações diferentes, enquanto a segunda abordagem. correspondente à Equação 4.34, pode 
ser utilizada somente para determinar a concentração de uma solução resultante da diluição de uma solução concentrada com 
solvente puro. 


Para praticar: exercício 1 
Que volume de uma solução estoque de glicose 1.00 M pode ser utilizado para preparar 500.0 mL de uma solução aquosa de 
glicose 1,75 X 10°? M? (a) 1,75 mL (b) 875 ml: (€) 4846 mL: (d) 57.1 mL: (©) 28,570 mL. 

Para praticar: exercicio 2 

ta) Que volume de uma solução de nitrato de chumbo (I1) 2,50 M contém 0,0500 mol de Pt?*? (b) Quantos mililitros de uma 


solução de K:Crz0; $.O M devem ser diluídos para obter 250 mL. de uma solução 0,10 M1? (€) Se 10.0 mL. de uma solução estoque 
de NaOH 10,0 M forem diluídos a 250 mL, qual será a concentração da solução estoque resultante? 


(Meme) = 


Sml 


irmos a um volume total de 450 mL, a 


4.6 | ESTEQUIOMETRIA e na pri ap 
DA SOLUÇÃO E Lembre-se de que os coeficientes de uma equação 
ANALISE QUÍMICA balanceada fornecem a quantidade relativa de matéria de 


reagentes e produtos. «= (Seção 3.6) Para utilizar essa 

No Capítulo 3, aprendemos que se soubermos a equa- . informação, precisamos converter as massas das substân- 
ção química para uma reação e a quantidade do reagente cias envolvidas em uma reação em quantidade de matéria. 
consumido nela podemos calcular as quantidades dos Quando se trata de substâncias puras, como as utilizadas. 
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no Capítulo 3, usamos a massa molar para fazer a conver- 
são entre gramas e quantidade de matéria das substãn- 
cias. No entanto, essa conversão não é válida quando se 
trabalha com uma solução, porque tanto o soluto quanto 
o solvente contribuem para sua massa. Contudo, se sou- 
bermos qual é a concentração em quantidade de maté- 


ria do soluto, podemos usar a concentração e o volume 
para determinar a quantidade de matéria (Quantidade de 
matéria de soluto =M X V). À Figura 4,17 resume essa 
abordagem, usando a estequiometria para a reação entre 
uma substância pura e uma solução. 


Gramas da 


substância A 


Use a massa 
molar de A 


Quantidade de matéria 
da substância A (em mols) 


Comi demoro” | — 

que 

contém a substância B 
Use o volume da 


solução que contém 
a substância B 


e ha substincia B (em mob) e 


Use os coeficientes da 
equação balanceada 


a de matéria + Volume da solução 


que contém w 
substância B 


Figura 4.17 Procedimento para resolver problemas de estequiometria envolvendo reações entre uma substância pura A e uma solução que 
contêm uma concentração conhecida de substância B.A par de uma massa conhecida ca substância A seguimos as setas vermelhas para determinar o 
volame da solução que contém B (se a concentração em quantidade de matéria de B for conhecida) ou à concentração em quantidade de matéria da solução que 
cortém B (se o volume de B for conheodo) Começando de um volume conhecido ou de ua concentração em quantidade de matéria conhecida da solução que 


“contém B, seguimos as setas verdes para determinar a masa a sbatnca A 


Como utilizar relações de massa em uma reação de neutralização 
Quantos gramas de Ca(OH); são necessários para neutralizar 25,0 mL de HNO) a 0,100 M? 


SOLUÇÃO 


Analise Os reagentes são um ácido, HINO). e uma base, Ca(OH);. Temos o volume e a concentração em quantidade de matéria 
do HNO, e devemos determinar quantos gramas de Ca(OH); são necessários para neutralizar essa quantidade de HNO). 
Planeje Seguindo as etapas indicadas pelas setas verdes na Figura 4.17, usamos a concentração em quantidade de matéria € o 
volume da solução de HNO; (substância B na Figura 4.17) para calcular a quantidade de matéria de HINO». Em seguida, apli- 
“camos a equação balanceada para relacionar quantidade de matéria de HNO; com quantidade de matéria de Ca(OH); (ubstân- 
cia A). Por fim, usamos a massa molar para converter quantidade de matéria em gramas de Ca(OH);: 


Vitxoy X Mino; => mol HINO; = mol Ca(OH), => g Ca(OH) 


Resolva O produto da concentração em quantidade de matéria de uma solução e seu volume em litros fornece a quantidade de 


matéria de soluto: 


Mols de HNO; = Vavo, X Myxo, = 


(omsor( met de E) 


E 


= 250 X 10° mol de HNO; 
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Como essa é uma reação de neutralização, o HINO) e o Ca(OH); reagem para produzir HO e o sal que contém Ca?* e NOs“: 


2 HNOs(ag) + Ca(OH)al) — 2 H04) + CA(NO tag) 


Assim, 2 mols de HNO, = mol de Ca(OH)». Portanto, 


Gramas de Ca(OH); 


(250 x 10 molde-HNO5) 


x (ealman 


Zmolde HNO; 


Imode Ca(OH); 


= 0,0926 g de Ca(OH); 


Confira A resposta é razoável porque, para neutralizar um pequeno volume de ácido diluído, só é necessária uma pequena 


quantidade de base, 


Para praticar: exercício 1 


Para praticar: exercício 2 


Quantos miligramas de sulfeto de sódio são necessários para 
reagir completamente com 25,00 mL. de uma solução aquosa 
de nitrato de cádmio 0.0100 M, a fim de produzir um precipi- 
tado de CAS(9! (a) 13,8 mg. (b) 19.5 mg. (€) 23,5 mg. (d) 32,1 
mg.(e) 390 mp 


(8) Quantos gramas de NaOH são necessários para neutralizar 
20,0 mL de uma solução de H;S0,0,150 M? (b) Quantos litros 
de HCKag) 0.500 M são necessários para reagir completamente 
com 0.100 mol de PA(NOs)i(ag), formando um precipitado de 
POCI)? 


TITULAÇÕES 


Para determinar a concentração de um soluto espe- 
cífico em uma solução, muitas vezes, os químicos reali- 
zam uma titulação, que envolve a combinação de uma 
solução em que a concentração do soluto não é conhe- 
cida com uma solução de um reagente de concentração 
conhecida, chamada solução padrão, Apenas uma quan- 
tidade suficiente de solução padrão é adicionada para 
reagir completamente com o soluto na solução de con- 


centração desconhecida. O ponto em que as quantidades 
se equivalem estequiometricamente é conhecido como 
ponto de equivalência. 

Astitulações podem ser realizadas a partir de reações 
de neutralização, precipitação ou oxirredução. A Figura 
4.18 ilustra uma titulação de neutralização típica entre 
uma solução de HCI, de concentração desconhecida, e uma 
solução padrão de NaOH. Para determinar a concentração. 
de HCI, primeiro, adicionamos um volume específico da 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


O volume de solução padrão adicionado mudaria de que forma se esta solução fosse de Ba(OH):(aq) em vez de NaOH(ag)? 


200 mL de uma 
E ácida são 
E ao balão. 


É Algas gotas de 
eaor ido bue 


fossa 
fai 
com uma bureta. 


Figura 
did, mas fica rosa em solução básica 


Leitura de 
volume final 


Procedimento para titular um ácido com uma solução padrão de NaOH. O indicado cio base folia, incolor em solução 
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solução de HCI (20,0 mL neste exemplo) em um balão. 
Em seguida, colocamos algumas gotas de indicador ácido- 
base. O indicador ácido-base é um corante que muda de 
cor ao se atingir o ponto de equivalência.” A fenolftale- 
ína, por exemplo, é incolor quando está em uma solução 
ácida, mas fica rosa em contato com uma solução básica. 
A solução padrão é, então, adicionada lentamente até que a 
solução fique rosa, indicando que a reação de neutralização 


entre o HCI e o NaOH foi completada. A solução padrão 
é adicionada com uma bureta, possibilitando determinar 
com precisão o volume adicionado de solução de NaOH. 
Sabendo os volumes de ambas as soluções € a concentra- 
são da solução padrão, podemos calcular a concentração 
da solução desconhecida, como mostra o diagrama da 
Figura 4.19. 


Volume de solução. Concentração em quantidade 
padrão necessário para de matéria (molaridade) da 
atingir o ponto de solução desconhecida 
equivalência 
Use a concentração em quantidade Use o volume da 
de matéria da solução padrão solução desconhecida 
Quantidade de Quantidade de 
matéria desolo — = atria de slato 
masolução padrão (1 item na solução desconhecida 


Figura 4.19 Procedimento para determinar a concentração de uma solução pela titulação de uma solução padrão. 


Como determinar a concentração da solução por titulação ácido-base 

Um método comercial utilizado para descascar batatas é deixá-las de molho em uma solução de NaOH por um curto período, 
tirá-las da solução e puxar a casca. A concentração de NaOH é, geralmente, de 3 a 6 M, e a solução deve ser analisada perio- 
dicamente, Em uma dessas análises, 45,7 mL de H504 0.500 M são necessários para neutralizar 20,0 mL de uma solução de 
NaOH. Qual é a concentração da solução de NaOH? 


SOLUÇÃO 
Analise Com base no volume (457 mL) e na concentração em quantidade de matéria (0,500 Af) de uma solução de H3504 (a 


solução padrão), que reage completamente com 20,0 ml. de uma solução de NaOH, devemos calcular a concentração em quan- 
tidade de matéria da solução de NaOH. 


Planeje Seguindo as etapas indicadas na Figura 4.19, utilizamos o volume de H3504. Em seguida, podemos usar essa quantidade 
“e a equação balanceada da reação para calcular o número de mols de NaOH. Finalmente, podemos recorrer o número de mols 
“e ao volume de NaOH para calcular a concentração em quantidade de matéria do NaOH. 
Resolva O número de mois de H:SO, é o produto do volume e da concentração em quantidade de matéria da seguinte solução: 

E ILdesotação _ \/ 0.500 mol de HS0, ) 

Mols de H;50, = (57 desotção( E 
= 228 X 1? mol de HS0, 

Os ácidos reagem com os hidróxidos de metal para produzir água e um sal. Assim, a equação balanceada para a reação de 
neutralização é 

HaSOslag) + 2 NsOH(ag) — 2 H:0() + NaSO slag) 
De acordo com a equação balanceada, 1 mol de H5O, = 2 mols de NaOH. Portanto, 


“2mols de NaOH 


east = (22x eo 


4,56 x 102mol de NaOH. 


“A mudança de cor de um indicador sinaliza o ponto final da titulação, que é maito peótimo do ponto de equivalência, quando se utiliza um indi- 
cade adequado, As itulações ácido-base serão discutidas mais detalhadamente na Seção 17.3. 
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Sabendo o número de mols de NaOH em 20,0 mL de solução, podemos calcular a concentração em quantidade de matéria da 
seguinte solução: 


molde NaOH 
Molaridade de NaOH = S oian 
E e E ideação 
= NV 200mLdesotução TLde solução 
mol de NaOH 
rt L de solução Sann, 
Para praticar: exercicio 1 Para praticar: exercício 2 


Qual é a concentração em quantidade de matéria de uma solu- Qual é a concentração em quantidade de matéria de uma solu- 
são de HCI se 27,3 mL dela se neutralizam com 134,5 mL de ção de NaOH se 48,0 mL dela se neutraliza com 35,0 mL de 
Ba(OH) 0,0165 M? (a) 0.0444 M, (b) 0.0813 M, (€) 0,163 M, HySO4 a 0,144 M. 

(8) 0325 M, (6) 335 M. 


LVIDO 4 


Como determinar a quantidade de soluto mediante titulação 
A quantidade de CI” em um tanque de abastecimento de água é determinada pela titulação da amostra com Ag”, A reação de 
precipitação que ocorre durante a titulação é: 


As’ lag) + cr — agia) 
O ponto final desse tipo de titulação é marcado pela mudança de cor de um tipo especial de indicador. (a) Quantos gramas de 


fon cloreto há em uma amostra de água se 202 ml. de Ag"0.100 M são necessários para reagir com todo o cloreto contido na 
amostra? (b) Se a amostra tiver massa de 100 g, qual será a percentagem de C1? 


SOLUÇÃO 

Analise Com base no volume (20,2 mL) e na concentração em quantidade de matéria (0,100 Af) de uma solução de Ag”, além 

da equação química da reação entre esse fon € o CT, devemos calcular a quantidade em gramas de CI- € a percentagem em 

massa de CI” na amostra. 

(a) Planeje Podemos usar o procedimento indicado pelas setas verdes na Figura 4.17. Começamos usando o volume e a concen- 
tração em quantidade de matéria de Ag”, para calcular a quantidade de matéria de Ag” utilizada na titulação. Em seguida, 
a partir da equação balanceada. podemos determinar a quantidade de matéria de CI” na amostra e, então, a quantidade em 
gramas de CF. 

Resolva 


Quamidade de matéria de A = (3020 de ouço (de (' 


= 202 X 10° mol de Ag” 


Com base na equação balanceada, vemos que 1 mol de Ag” = 1 mol de CT”. Usando essas informações e a massa molar de CI, 
temos: 


Soda.) 
Ldesolação 


Gramas de CI = (202 x 10? maide ag 


=217X I02g de cr 


Imolde Cr) [355 gde Cr 


(b) Planeje Para calcular a percentagem de CI” na amostra, comparamos a quantidade em gramas de CI na amostra (7.17 x 
1072 g) com a massa original da amostra, 10,0 g- 
Resolva 


n 77X 0? 


Percentagem de CT OE 


x 100% = O7178Cr 
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Comentário O cloreto é um dos fons mais comuns presentes na água e no esgoto. A água do oceano contém 1,92% de CI“ O 
gosto salgado da água, na vendade, depende da presença de outros contra-fons. Se o Na! for o único contra-fon, o gosto salgado 
na água será perceptível com concentrações de no mínimo 0,03% de CT”. 

Para praticar: exercício 1 

Um pó branco misterioso € encontrado na cena de um crime. Uma análise química simples conclui que o pó é uma mistura de 
açúcar e morfina (CnHioNOs), uma base similar à amônia. O laboratório criminalístico retira 10,00 mg desse misterioso pó 
branco, dissolve-os em 100,00 ml. de água e titula-os até o ponto de equivalência com 2.84 mL de uma solução padrão de HCI 
0,0100 M. Qual é a percentagem de morfina no pó branco? 

Para praticar: exercício 2 

Uma amostra de um minério de ferro é dissolvida em ácido, e o ferro é convertido em Fe?". Em seguida, a amostra é titulada 
com 47,20 ml. de uma solução de MnO,” 0,02240 M. A reação de oxirredução que ocorre durante a titulação é: 


MoO (ag) + SF” (ag) + 8H (aq) — Ma?" (ag) + SF (ag) + 4H0(D) 


(a) Quantos mols de MO, 530 adicionados à solução? (b) Quantos mols de Fe?” havia na amostra?) Quantos gramas de ferro 
havia na amostra? (d) Se a amostra tivesse massa de 0,8890 g. qual seria a percentagem de ferro na amostra? 


CÍCIO INTEGRA] 


Integrando conceitos 
Observação: exercelos integradores requerem o emprego de habilidades e conceitos aprendidos em capitulos anteriores e 
nesie capo. 

Uma amostra de 70,5 mg de fosfato de potássio é adicionada a 15,0 mL de nitrato de prata 0,050 M, resultando na formação de 
um precipitado, (a) Escreva a equação molecular da reação. (b) Qual é o reagente limitante da reação? (e) Calcule o rendimento 
teórico em gramas do precipitado que é formado. 


SOLUÇÃO 

(8) O fosfato de potássio e o nitrato de prata são ambos compostos micos. O fosfato de potássio contém fons K* e PO, então, 
sua fórmula química é K,PO,. O nitrato de prata contém íons Ag” e NO”, então, sua fórmula química é AgNO3. Como 
os dois reagentes são eletrólitos fortes, a solução contém fons K*, POL”, Ag* e NOJ” antes de a reação ocorrer, De acordo. 
com as regras de solubilidade apresentadas na Tabela 4.1, 0 Ag" e o PO.” formam um composto insolúvel, então o AgyPOs 
formará um precipitado na solução. O K* e o Ny”, por sua vez, permanecerão em solução, porque o KNO; é solúvel em 
água, Então, a equação molecular balanceada da reação é 


KPO (04) + 3 ANO (04) — AgPOd() + 3KNO (09) 


(b) Para determinar o reagente limitante, devemos analisar o número de mols de cada reagente. œ> (Seção 37) O número de 
mols de K;PO, é calculado a partir da massa da amostra, utilizando a massa molar como um fator de conversão. ce (Seção 
34) A massa molar do KsPO, é 309.1) + 31,0 + 4(1640) = 212.3 g/mol. Convertendo miligramas em gramas e, depois, em 
quantidade de matéria, temos: 


a 1 mol de KPO, 


ge madero ( T mg de KPO; / \ 2123 gde K;PO;, 


= 332 X 10* mol de K;PO, 
Determinamos a quantidade de matéria de AgNO; (em mols) a partir do volume e da concentração em quantidade de matéria da 
solução. cos (Seção 4.5) Convertendo mililitros em litros e, em seguida, em quantidade de matéria, temos: 


(som (E (CEA 35 amenos 


Comparando a quantidade dos dois reagentes, descobrimos que há (7.5 X 10*4(3,32X 10%) =2,3 vezes mais mols de AgNOs do 
que de K;PO, Segundo a equação balanceada, no entanto, I mol de K,PO requer 3 mols de AENO: Assim, há uma quantidade 
insuficiente de AgNO, para que todo o K;PO, seja consumido, fazendo do ANO; o reagente limitante. 


CAPÍTULO 4 REAÇÕES EM SOLUÇÃO AQUOSA | 157 


(E) O precipitado é o AgsPO cuja massa molar é de 3410759) + 31.0 + 4(16,0) = 4187 g/mol. Para calcular a massa em gramas de 
AgyPO, que poderia ser produzido nessa reação (o rendimento teórico), usamos a quantidade de matéria do reagente limitante, 
convertendo | mol de AgNO; = | mol de AgyPO4=> 1 g AgyPOs Com base nos coeficientes da equação balanceada, podemos 
converter quantidade de matéria de AgNO em quantidade de matéria de AgsPO. Depois, usamos a massa molar do AgsPOs 
para converter a quantidade de matéria dessa substância em gramas. 


(25 x 10“ molde Ago a a) 


A resposta tem apenas dois algarismos significativos porque a quantidade de AgNO; é fornecida com apenas dois algarismos 


0.10g de ASPO, 


significativos. 


RESUMO DO CAPÍTULO E TERMOS-CHAVE 


PROPRIEDADES GERAIS DE SOLUÇÕES AQUOSAS 
(INTRODUÇÃO E SEÇÃO 4.1) Soluções em que a água é o 
meio de dissolução são chamadas de soluções aquosas. O com- 
ponente da solução que está presente em maior quantidade é o 
solvente já os outros componentes são os solutos. 

Toda e qualquer substância cuja solução aquosa contém fons 
é chamada de eletrólto. Por outro lado, a substância que 
forma uma solução que não contém fons é um não eletró- 
lito. Os eletrólitos que existem em solução, principalmente 
na forma de fons, são eletrólitos fortes, enquanto aqueles 
que existem, em parte, na forma de fons e, em part, na forma 
de moléculas, são eletrólitos fracos. Compostos iônicos são 
dissociados em fons quando dissolvidos e são eletrólitos for- 
tes. A solubilidade de substâncias iônicas é possível devido 
à solvatação, ou seja, a interação dos fons com moléculas 
de solventes polares. A maioria dos compostos moleculares. 
são não eletrólitos, emb sejam eletrólitos fracos 
e poucos sejam eletrólitos fortes. Quando representamos a 
ionização de um eletrólito fraco em solução, meias setas em 
ambas as direções são usadas, indicando que as reações em 
sentido direto e reverso podem atingir um estado denomi- 
nado equilíbrio químico. 


REAÇÕES DE PRECIPITAÇÃO (SEÇÃO 4.2) Reações de 
precipitação resultam em um produto insolúvel, chamado pre- 
cipitado, As regras de solubilidade ajudam a determinar se um 
composto iônico será solúvel em água. A solubilidade de uma 
substância é a quantidade que se dissolve em uma determinada. 
quantidade de solvente. Reações como as de precipitação, nas 
quais cátions e ânions parecem trocar de pares, são chamadas 
de reações de troca, ou reações de metátese. 

Equações químicas podem ser escritas para mostrar as substãn-| 
cias dissolvidas presentes na solução predominantemente, na 
forma de fons ou de moléculas. Quando as fórmulas químicas 
completas de todos os reagentes e produtos são utilizadas, temos 
uma equação molecular. Uma equação iônica completa mos- 
tra todos os eletrólitos fortes dissolvidos na forma dos fons que 
os compõem. Em uma equação iônica simplificada, esses fons 
que não sofrem mudanças durante a reação (fons espectadores) 
são omitidos. 


ÁCIDOS, BASES E REAÇÕES DE NEUTRALIZAÇÃO 
(SEÇÃO 4.3) Ácidos e bases são eletrólitos importantes. Os 
“ácidos são doadores de prótons, que aumentam a concentração 
“de H (aq) nas soluções aquosas em que são adicionados. Bases 
são receptores de prótons, que aumentam a concentração de 
OM (ag) em soluções aquosas. Os ácidos e as bases conside- 
rados eletrólitos fores são chamados de dedos fortes « bases. 
fortes. J4 ácidos e bases considerados eletrólitos fracos são de 


são misturadas, ocorre uma reação de neut 
ão de neutralização entre um ácido e um hidróxido metálico 
produz água e um sal. Essas reações também podem produzir 
gases. Alguns exemplos são a reação de um sulfeto com um 
“ácido que produz HyS(g): e a reação entre um carbonato e um 
ácido que produz COs(s). 

REAÇÕES DE OXIRREDUÇÃO (SEÇÃO 4.4) A oxidação é 
a perda de ckéirons por uma substância, enquanto a redução é o 
ganho de elétrons por uma substància. Os números de oxidação. 
controlam os números de elétrons durante as reações químicas. 
e são atribuídos a átomos com o uso de regras específicas. A 
oxidação de um elemento resulta em um aumento no número de 
oxidação, enquanto a redução é acompanhada por uma diminui- 
são no número de oxidação. A oxidação é sempre acompanhada 
pela redução, por isso são chamadas de reações de oxirredu- 
ção, ou reações redox. 

Muitos metais são oxidados por Oy, ácidos e sais. As reações. 
redox entre metais e ácidos, como as que ocorrem entre metais 
e sais, são chamadas de reações de deslocamento. Os produtos 
essas reações de deslocamento são sempre um elemento (Hz ou 
tum metal) e um sa. A comparação de tais reações permite-nos, 
avaliar os metais de acordo com sua facilidade de oxidação. A 
lista de metais dispostos por ordem decrescente de facilidade. 
“de oxidação € chamada de série de atividade. Todo e qualquer 
meta] da lista pode ser oxidado por fons de metais (ou H°) em 
uma posição abaixo em reação a ele na série. 
CONCENTRAÇÕES DE SOLUÇÕES (SEÇÃO 4.5) A con- 
“centração de uma solução expressa a quantidade de um soluto 
dissolvido na solução. Uma das formas mais comuns de expres- 
sara concentração de um soluto é em termos da concentração 
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em quantidade de matéria ou molaridade. A concentração em 
quantidade de matéria de uma solução representa a quantidade 
de matéria de soluto por litro de solução. A concentração em 
quantidade de matéria faz com que seja possível interconverter 
o volume da solução e o número de mols do soluto. Se o soluto 
for um líquido, sua densidade poderá ser usada em cálculos de 
concentração em quantidade de matéria para interconverter 
massa, volume e número de mois. Soluções de concentração. 
em quantidade de matéria conhecidas podem ser formadas 20 
pesar o soluto e diluindo-o para um volume conhecido, ou ao 
diluir uma solução mais concentrada de concentração conhe- 
cida (uma solução estoque). A adição de solvente à solução 
(o processo de diluição) diminui a concentração do soluto sem 


alterar sua quantidade de matéria na solução (Moss X Veo = 
Mas X Vad. 

ESTEQUIOMETRIA DA SOLUÇÃO E ANÁLISE QUÍMICA 
(SEÇÃO 4.6) No processo chamado titulação, combinamos 
uma solução de concentração conhecida (chamada de solução 
padrão) com uma solução de concentração desconhecida para 
determinar a sua concentração ou a quantidade de soluto pre- 
sente nessa solução. O ponto na titulação em que há quantidades. 
estequiometricamente equivalentes dos reagentes é chamado de 
ponto de equivalência, Um indicador pode ser utilizado para 
mostrar o ponto final da titulação, que coincide estreitamente 
com o ponto de equivalência. 


RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, 
VOCÊ SERÁ CAPAZ DE: 


* Identificar compostos como ácidos ou bases, e como ele- 
trólicos fortes, fracos ou não eletrólitos (Seções 4.1 e 4.3) 
Reconhecer reações por tipo e ser capaz de prever os pro- 
dutos de reações simples entre ácidos e bases, reações de 
precipitação e reações redor. (Seções 4.2 a 44) 


+ Caleular a concentração em quantidade de matéria e usá- 
“la para converter quantidade de matéria (em mols) de uma 
substância em solução e volume da solução. (Seção 4.5) 

+ Descrever como realizar uma diluição para alcançar a con- 
centração desejada. (Seção 4.5) 

+ Descrever como realizar uma titulação e como interpretar 
os resultados de uma titulação. (Seção 4.6) 


quantidade de matéria 
Concentraçãoem  _ _ de soluto (em mols) 
quantidade de matéria = “otume da solução (em 
tiros) 


Moone X Vis = Mg XV 


naa 


tag 


A concentração em quantidade de matéria é a unidade 
“de concentração mais usada em química, 


Quando um solvente é adicionado a uma solução con- 
centrada para preparar uma solução diluída, as concen- 
trações em quantidade de matéria e os volumes das solu- 
ões concentrada e diluída podem ser calculados se três. 
as quantidades forem conhecidas. 


EXERCÍCIOS SELECIONADOS 


VISUALIZANDO CONCEITOS 


4.1 Qual das seguintes representações esquemáticas. 
melhor descreve uma solução aquosa de LiSOs 
(por questões de simplificação, as moléculas de 
água foram omitidas)? [Seção 4.1] 


4.2 Soluções aquosas de três substâncias diferentes, 
AX, AY e AZ, são representadas pelos três dia- 
gramas a seguir. Identifique cada substância como 
um eletrólito forte, um eletrólito fraco ou um não 


43 Com base nas representações moleculares a seguir, 
clasifique cada composto como um não eletrólito, 
um eletrólito fraco ou um eletrólito forte (veja, na. 
Figura 4,6, um esquema de cores para os elemen- 
tos). [Seções 4.1 e 4.3] 


DPA 


44 O conceito de equilíbrio químico é muito impor- 
tante, Qual das seguintes afirmações relacionadas 
a esse conceito é a mais correta? [Seção 4.1] 
(a) Quando um sistema está em equilíbrio, nada 
acontece. 
(b) Quando um sistema está em equilíbrio, a 
velocidade da reação em um sentido é igual 
à velocidade da reação no sentido oposto. 
(© Quando um sistema está em equilíbrio, a con- 
centração do produto muda ao longo do tempo. 
4.5 Você se depara com um sólido branco, como não 
houve cuidado na hora de identificar as soluções, 
não sabe se a substância é cloreto de bário, cloreto. 
de chumbo ou cloreto de zinco, Ao transferir o 
sólido para um béquer e adicionar água, o sólido. 
se dissolve, resultando em uma solução transpa- 
rente. Em seguida, uma solução de Na;SO.(aq) 
é adicionada, formando um precipitado branco. 
Qualéa A 


Solução de Na,SO (ag) 
adicionada é adicionada 


Wu- 


4.6 Vimos que fons em solução aquosa são estabiliza- 
dos por causa da atração entre os fons e as molé- 
culas de água. Então, por que alguns pares de fons 
em solução formam precipitados? [Seção 4.2] 

4.7 Qual dos seguintes fons sempre será um fon espec- 
tador em uma reação de precipitação? (a) CT, (b) 
NOY, (©, NH4’, (d) SÉ, (©) SO, [Seção 42] 

4.8 Os rótulos de três garrafas que contêm amostras de 
metal em pó caíram, impossibilitando a sua iden- 
tificação. Uma garrafa contém zinco, a segunda, 
chumbo e a terceira, platina. Você tem três soluções 
à sua disposição: nitrato de sódio 1 M, ácido nítrico 
1 M e nitrato de níquel 1 M. Como você poderia 
usar essas soluções para determinar as identidades 
de cada metal em pó? [Seção 4.4] 

4.9 Explique como uma reação redox envolve elétrons 
assim como uma reação de neutralização envolve 
prótons, [Seções 4.3 e 4.4] 

4.10 Como você poderia dobrar a concentração de uma 
solução? [Seção 4.5] 
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4.11 Dos dois conjuntos de dados representados no grá- 
fico a seguir, qual seria o esperado para uma titu- 
lação conforme a representação da Figura 4.18? 
[Seção 4.6] 


Cor do indicador 


Sem 
cor 


q 2 4 6 85 1 2 
ml. de solução padrão 


4.12 Você está titulando uma solução ácida com uma 
solução básica e percebe que esqueceu de adicio- 
nar o indicador que informa quando o ponto de 
equivalência é atingido. Nessa titulação, o indi- 
cador fica azul quando uma solução, inicialmente 
incolor, atinge o ponto de equivalência. Você, 
então, pega rapidamente um frasco de indicador e 
“despeja um pouco no béquer de titulação, fazendo 
com que a solução toda adquira uma cor azul 
escura. O que você faz agora? [Seção 4.6] 


PROPRIEDADES GERAIS DE SOLUÇÕES 
AQUOSAS (SEÇÃO 4.1) 


4.13 Determine se as afirmativas a seguir são verdadei- 
ras ou falsas, Justifique suas respostas. 

(8) Soluções eletrolíticas conduzem eletricidade. 
por causa dos elétrons que se movimentam 
pela solução. 

(b) Ao adicionar um não eletrólito a uma solução. 
aquosa que já contém um eletrólito, a condu- 
tividade elétrica não mudará. 

4.14 Determine se as afirmações a seguir são verdadei- 
ras ou falsas. Justifique suas respostas. 

(a) Quando o metanol CH,OH é dissolvido em 
água, é formada uma solução condutora. 

(b) Quando o ácido acético CH;COOH é dissol- 
vido em água, a solução apresenta baixa con- 
dutividade e é de natureza ácida. 

4.15 Neste capítulo, aprendemos que muitos sólidos. 
iônicos se dissolvem em água como eletrólitos 
fortes; isto é, se dissociam em fons na solução. 
Qual das afirmações é a mais correta sobre esse 
processo? (a) A água é um ácido forte e, por- 
tanto, é boa para dissolver sólidos iónicos. (b) 
A água é boa para solvatar fons porque átomos 
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de hidrogênio e oxigênio têm cargas parciais nas 
moléculas de água. (€) A ligação entre o hidrogê- 
nio e o oxigênio da água é facilmente quebrada 
por sólidos iônicos, 

4.16 Você esperaria que ânions ficassem fisicamente 
mais próximos do oxigênio ou dos hidrogênio das 
moléculas de água que os circundam em solução? 
Explique. 

4.17 Especifique quais fons estão presentes em uma 
solução quando cada uma das seguintes substân- 
cias é dissolvida em água: (a) FeCl, (b) HNO». (€) 
(NHD:S0;, (d) Ca(OH) 

4.18 Especifique quais fons estão presentes em uma 
solução quando cada uma das seguintes substân- 
cias é dissolvida na água: (a) Mgl». (b) KsCOs, (€) 
HCIO,, (d) NaCH;COO. 

4.19 O ácido fórmico, HCOOH, é um eletrólito fraco. 
Quais solutos estão presentes em uma solução 
aquosa desse composto? Escreva a equação quí- 
mica da ionização do HCOOH. 

420 A acetona, CHyCOCH;, é um não eletrólito; o 
ácido hipocloroso, HCIO, é um eletrólito fraco; e 
o cloreto de amônio, NHLCI, é um eletrólito forte. 
(a) Quais solutos estão presentes em soluções. 
aquosas de cada composto? (b) Se 0,1 mol de cada 
composto for dissolvido em uma solução, qual 
apresentará 0,2 mol de partículas de soluto, 0,1 
mol de partículas de soluto e entre 0,1 e 0,2 mol 
de partículas de soluto? 


REAÇÕES DE PRECIPITAÇÃO (SEÇÃO 4.2) 


4.21 Utilizando as regras de solubilidade, determine se 
cada um dos compostos a seguir é solúvel ou inso- 
Júvelem água: (a) MgBra.(b) Pbla, (© (NHA CO). 
(dy Sr(OHy (© ZnSO. 

4:22 Determine se cada um dos compostos a seguir é 
solúvel em água: (a) Agl, (b), NaCO, (€) BaCl, 
(d) AKOH), (e) Za(CH;COO)z. 

4.23 Ocorre precipitação quando as seguintes soluções 
são misturadas? Em caso afirmativo, escreva a 
equação química balanceada para a reação. (a) 
Na,CO; e AgNO3, (b) NaNO; e NiSOs, (€) Fe5O4 
e PXNOsh. 

4.24 Identifique o precipitado (se houver) formado quando. 
as seguintes soluções são misturadas, e escreva uma. 
equação balanceada de cada reação. (a) NaCH;COO 
€ HCI, (b) KOH e CuNOs a (€) NasS e CASO, 

4.25 Quais fons permanecem em solução, sem reagir, 
depois que cada um dos seguintes pares de solu- 
ção é misturado? 

(a) carbonato de potássio e sulfato de magnésio. 
(b) nitrato de chumbo e sulfeto de lítio 
(© fosfato de amônio e cloreto de cálcio 

426 Escreva equações iônicas simplificadas balanceadas. 
Para as reações que ocorrem em cada um dos seguintes. 
casos, Identifique o fon espectador em cada reação. 


(8) Cra(SO (ag) + (NHy:COsag) — 
(b) Ba(NOs (ag) + KiSOutag) — 
(© Fe(NOsh(ag) + KOH(ag) — 

4.27 Amostras separadas de uma solução de um sal 
desconhecido são tratadas com soluções diluídas 
de HBr, H350; e NaOH. Um precipitado é for- 
mado nos três casos. Qual dos seguintes cátions 
poderia estar te na solução do sal desconhe- 

4.28 Amostras separadas de uma solução de um com- 
posto iônico desconhecido são tratadas com 
AgNOs, Pb(NO3); e BaCl; diluídos, Precipitados 
são formados nos três casos. Qual dos seguintes 
ânions poderia ser o ânion do sal desconhecido: 
Br, CO;”, NOs? 

4.29 Você sabe que uma garrafa sem rótulo contém uma 
solução aquosa de um dos seguintes compostos: 
AgNOy, CaCl; ou Aly(SO,h. Um amigo sugere 
que você teste uma amostra da solução, mistu- 
rando-a com Ba(NOs); e, depois, com soluções de 
NaCl. De acordo com o raciocínio do seu amigo, 
qual destas reações químicas poderia ocorrer, € o 
que o ajudaria a identificar a solução na garrafa? 
(a) O sulfato de bário precipitaria. (b) O cloreto de 
prata precipitaria. (c) O sulfato de prata precipi- 
taria. (d) Mais de uma, mas não todas as reações 
descritas nas alternativas a, b e c, poderiam ocor-| 
rer. (€) As três reações descritas nas alternativas a, 
bec poderiam ocorrer. 

4.30 Três soluções são misturadas para formar uma 
única solução. Na solução final, há 0,2 mol de 
PHCH;COO). 0.1 mol de NajS e 0,1 mol de 
CaClz. Qualis) sólido(s) vão precipitar? 

ÁCIDOS, BASES E REAÇÕES DE 
NEUTRALIZAÇÃO (SEÇÃO 4.3) 

4.31 Qual das seguintes soluções é a mais ácida? (a) 
LiOH 0,2 M, (b) HI 0,2 M, (c) álcool metílico 
LO M (CH;OH). 

4.32 Qual das seguintes soluções é a mais básica? 
(a) NH; 0,6 M, (b) KOH 0,150 M, (c) Ba(OH), 
0,100M. 

4.33 Determine se cada uma das seguintes afirmações é 
verdadeira ou falsa. Justifique suas respostas. 

(a) O ácido sulfúrico é um ácido monoprótico. 
(b) O HCI é um ácido fraco. 
(© O metanol é uma base. 

4.34 Determine se cada uma das seguintes afirmações é 
verdadeira ou falsa. Justifique suas respostas. 
(a) O NH; não contém íons OH” e, mesmo assim, 

suas soluções aquosas são básicas. 
(b) O HF é um ácido forte. 


(© Embora o ácido sulfúrico seja um eletrólito 
forte, uma solução aquosa de H250 contém 
mais fons HSO,” do que íons S04. 


4.35 Identifique cada uma das seguintes substâncias 
como um ácido, uma base, um sal ou nenhuma 
dessas opções. Indique se a substância existe em 
solução aquosa inteiramente na forma molecular, 
inteiramente na forma de íons, ou como uma mis- 
tura de moléculas e fons. (a) HF, (b) acetonitrila, 
CH;CN, (0) NaCIOs, (d) Ba(OH). 

4.36 Após um teste com papel de tomassol, verificou-se 
que uma solução aquosa de um soluto desconhe- 
cido era ácida. A solução apresenta baixa condu- 
tividade em comparação a uma solução de NaCl 
de mesma concentração, Qual das seguintes subs- 
tâncias poderia ser essa substância desconhecida: 
KOH, NH3, HNOs, KCIOs, HyPOs, CH;COCH5 
(acetona)? 

4.37 Classifique cada uma das seguintes substâncias 
como um não eletrólito, um eletrólio fraco ou um 
eletrólito forte em água: (a) Hs SOs, (b) C;HsOH 
(etanol), (€) NH3. (d) KCIO», (e) Cu(NO 

4.38 Classifique cada uma das seguintes soluções 
aquosas como um não eletrálito, um eletrólito 
fraco ou um eletrólito forte: (a) LÍCIO,, (b) HCIO, 
(© CH;CH;CH;0H (propanol), (d) HCIO». (e) 
CuSO, (1) Ci2Hz20y (sacarose). 

4.39 Complete e balanceie as seguintes equações mole- 
culares. Em seguida, escreva a equação iônica 
simplificada para cada uma: 

(0) HBr(ag) + Ca(OH)(ag) — 
(0) CUOHG) + HCIO (ag) — 
(© AKOH);6) + HNO (ag) — 

4.40 Escreva a equação molecular balanceada e a equa- 
ção iônica simplificada balanceada de cada uma 
das seguintes reações de neutralização: 

(a) Ácido acético aquoso neutralizado pelo hidró- 
xido de bário aquoso. 

(b) Hidróxido de cromo) sólido ao reagir com 
ácido nitroso. 

(6) Reação entre ácido nítrico aquoso e amônia 
aquosa. 

4.41 Escreva a equação molecular balanceada ea equa- 
ção iônica simplificada para as seguintes reações, 
identificando também o gás formado em cada 
uma: (a) reação entre sulfeto de cádmio sólido e 
solução aquosa de ácido sulfúrico; (b) reação entre 
carbonato de magnésio sólido e solução aquosa de 
ácido perclórico. 

442 Como o fon óxido é básico, os óxidos metálicos 
reagem facilmente com ácidos. (a) Escreva a equa- 
ção iônica simplificada para a seguinte reação: 

FeO) +2 HCIO (ag) — Fe(CIO (ag) + H00) 


(b) Com base na equação do item (a), escreva a 
equação iônica simplificada da reação que 
ocorre entre o NiOG) e uma solução aquosa 
de ácido nítrico. 
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4.43 O carbonato de magnésio, o óxido de magnésio e 
o hidróxido de magnésio são todos sólidos bran- 
“cos que reagem com soluções ácidas, (a) Escreva 
uma equação molecular balanceada e uma equa- 
ção iônica simplificada para a reação que ocorre 
quando cada substância reage com uma solução 
de ácido clorídrico. (b) Observando as reações do 
item (a), como você diferenciaria qualquer uma 
das três substâncias de magnésio das outras duas? 

444 Conforme o KO se dissolve na água, o fon óxido 
reage com as moléculas de água para produzir fons 
hidróxido. (a) Escreva a equação molecular balance- 
ada a equação iônica simplificada dessa reação. (b) 
Com base nas definições de ácido e de base, qual fon 
é a base nessa reação? (e) Qual é o ácido na reação? 
(d) Qual é o fon espectador na reação? 


REAÇÕES DE OXIRREDUÇÃO (SEÇÃO 4.4) 


4.45 Determine se cada sentença a seguir é verdadeira 
ou falsa: 
(a) Se uma substância é oxidada, cla ganha elétrons. 
(b) Se um fon é oxidado, seu número de oxidação 

aumenta. 

446 Determine se cada sentença a seguir é verdadeira 
ou falsa: 
(a) A oxidação pode ocorrer sem oxigênio. 
(b) A oxidação pode ocorrer sem redução. 

4.47 (a) Em que região da tabela periódica, mostrada a 
seguir, estão os elementos mais fáceis de oxidar? 
(b) Em que região estão os elementos mais difíceis. 
de oxidar? 


“cada uma das seguintes substâncias: (a) sulfato de 
bário, BaSOy, (b) ácido sulfuroso, H2503, (e) sul- 
feto de estrôncio, SrS, (d) sulfeto de hidrogênio, 
HS. (e) Localize o enxofre na tabela periódica do 
Exercício 4.47 e indique em que região ele está. 
(O Em que região(ões) da tabela periódica estão 
os elementos que podem adotar tanto números de 


“oxidação positivos quanto negativos? 

4.49 Determine o número de oxidação do elemento 

indicado em cada uma das seguintes substâncias: 
(a) Sem SO), (b) Cem COC, (€) Mn em KMnO,. 
(d) Br em HBrO, (e) P em PFs, (f) O em K202. 

450 Determine o número de oxidação do elemento 
indicado em cada um dos seguintes compostos: 
(a) Co em LiCo0%, (b) Al em NaAlHa, (c) C em 
CH;OH (metanol), (d) N em GaN, (e) CI em 
HCO», (f) Cr em BaCrO,. 
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4.51 Qual elemento é oxidado e qual é reduzido nas 
reações a seguir? 
(0) Nag) + 3 Hg) — 2 NHstg) 
(b) 3 Fe(NOs)a(ag) + 24149) — 
3 Fe(s) +2 ANOs(ag) 
(© Chata) +2 Nal(ag) — hag) +2 NaCl(ag) 
(4) POSG)+4 HoOnlag) — PSOL) + 
4040) 
4.52 Quais das reações a seguir são reações redox? Para 
aquelas que são, indique qual elemento é oxidado c 
qual é reduzido. Para aquelas que não são, indique 
se são reações de precipitação ou neutralização. 
(a) Palo) + 10 HCIO(ag) + 6 H00) — 
4 HyPO ag) + 10 HCltag) 
(D) Br) +2 K6) — 2K Bro) 
(© CH;CH2OH() +3 O3) — 
3 H300) +2 CO8) 
(d) ZnClh(ag) + 2 NaOHiaq) — Zn(OH) (5) + 
2 NaCl(ag) 


4.53 Escreva a equação molecular balanceada e a 
equação iônica simplificada das reações (a) entre 
“o manganês e o ácido sulfúrico diluído, (b) entre 
o cromo e o ácido bromídrico, (€) entre o estanho 
e o ácido clorídrico, (d) entre o alumínio e o ácido 
fórmico, HCOOH. 

4.54 Escreva a equação molecular balanceada c a equa- 
ção iônica simplificada das reações entre (a) o 
ácido clorídrico e o níquel, (b) o ácido sulfúrico 
diluído e o ferro, (€) o ácido bromídrico e o mag- 
nésio, (d) o ácido acético, CHCOOH, e o zinco. 

4.55 Usando a série de atividades da Tabela 4.5, escreva 
as equações químicas balanceadas das seguintes 
reações, Se não ocorrer reação, escreva NOR. (a) 
Ferro metálico adicionado a uma solução de nitrato 
de cobre(II), (b) zinco metálico adicionado a uma 
solução de sulfato de magnésio, (c) ácido bromí- 
drico misturado com estanho metálico, (d) gás 
hidrogênio borbulhado em uma solução aquosa de 
cloreto de níquel(I) (© alumínio metálico adicio- 
nado a uma solução de sulfato de cobalto(IT). 

4.56 Usando a série de atividades da Tabela 4.5, escreva 
as equações químicas balanceadas das seguintes 
reações. Se não ocorrer reação, escreva NOR. (a) 
Níquel metálico adicionado a uma solução de nitrato. 
de cobre(II), (b) uma solução de nitrato de zinco adi- 
cionada a uma solução de sulfato de magnésio, (e) 
“ácido clorídrico misturado com ouro metálico, (d) 
cromo metálico adicionado a uma solução aquosa 
de cloreto de cobalto(IT) (e) gás hidrogênio borbu- 
Ihado em uma solução de nitrato de prata. 

4.57 O cádmio metálico tende a formar fons C&?*. As 
seguintes observações são feitas: (i) quando uma 
tira de zinco metálico é adicionada a CdClz(aq), o 
cádmio metálico é depositado na tira. Gi) Quando 
uma tira de cádmio metálico é adicionado a 


Ni(NOs):(aq), níquel metálico é depositado na tira. 
(a) Escreva as equações iônicas simplificadas para 
explicar cada uma dessas observações, (b) Que 
elementos definem melhor a posição do cádmio 
na série de atividades? (e) Que experimentos você 
precisa realizar para localizar mais precisamente a 
posição do cádmio na série de atividades? 

4.58 As seguintes reações (observe que as setas apon- 
tam apenas em um sentido) podem ser utiliza- 
das para preparar de uma série de atividades dos 


Brag) + 2 Nallag) — 2 NaBr(aq) + Is(ag) 
Cla(ag) + 2 NaBr(ag) —* 2 NaClag) + Bra(ag) 


(a) Qual halogênio elementar você diria que é o 
mais estável depois de ser misturado com outros 
halogencios? (b) Determine se ocorrerá reação 
quando o cloro elementar e o iodeto de potássio 
forem misturados. (e) Determine se ocorrerá rea- 
ção quando o bromo elementar e o cloreto de lítio 
forem misturados. 


CONCENTRAÇÕES DE SOLUÇÕES (SEÇÃO 4.5) 


4.59 (a) A concentração de uma solução é uma proprie- 
dade intensiva ou extensiva? (b) Qual éa diferença 
entre 0,50 mol de HCI e HCI 0,50 M? 

4.60 Seu colega de laboratório diz que preparou uma 
solução aquosa que contém 1,50 mol de NaOH em 
1,50 L de solução e, portanto, que a concentração 
de NaOH é 1,5 M. (a) Ele está correto? (b) Caso 
não esteja, qual é a concentração correta? 

4.61 (a) Calcule a concentração em quantidade de maté- 
ria de uma solução que contém 0,175 mol de ZnCla 
em exatamente 150 mL de solução, (b) Quantos. 
mols de prótons há em 35,0 ml. de uma solução de 
ácido nítrico 4,50 M? (e) Quantos mililitros de uma 
solução de NaOH 6,00 M são necessários para obter 
0.350 mol de NaOH? 

4.62 (a) Calcule a concentração em quantidade de maté- 
ria de uma solução feita mediante dissolução de 12,5 
gramas de NasCrO, em água suficiente para obter, 
exatamente, 750 mL. de solução. (b) Quantos mois. 
de KBr há em 150 mL de uma solução 0,112 M? 
(©) Quantos mililitros de uma solução de HCI 6,1 
M são necessários para obter 0,150 mol de HCI? 

4.63 Um homem adulto médio tem volume sanguíneo 
total de 5,0 L. Se a concentração de fon de sódio 
for 0,135 M nessa média individual, qual será a 
massa do fon de sódio em circulação no sangue? 

4.64 Uma pessoa que sofre de hiponatremia tem uma 
concentração de fons de sódio no sangue de 
0,118 M, e um volume sanguíneo total de 4,6 L. 
Que massa de cloreto de sódio precisaria ser adi- 
cionada ao sangue para elevar a concentração de 
fons de sódio para 0,138 M, assumindo que não 
há mudança no volume de sangue? 


4.65 A concentração de álcool (CHyCH2OH) no sangue 
(CAS) é dada em gramas de álcool por 100 mL. de 
sangue, A definição legal de intoxicação, em mui- 
tos lugares dos Estados Unidos, uma CAS igual a 
ou acima de 0,08. Se a CAS for igual a 0,08, como 
esse valor pode ser representado em concentração 
em quantidade de matéria (molaridadey? 

4.66 O homem adulto médio tem um volume sanguíneo 
total de 5,0 L. Depois de beber algumas cervejas, 
ele passa a ter uma CAS de 0,10 (ver Exercício 
4.65), Que massa de álcool circulará no sangue 
desse homem? 

4.67 (a) Quantos gramas de etanol, CHsCH)OH, você 
deve dissolver em água para fazer 1,00 L de vodca 
(solução aquosa de etanol 6,86 M)? (b) Usando a 
densidade do etanol (0,789 g/mL), calcule o volume 
de etanol necessário para preparar 1,00 L de vodca. 

4.68 Um copo de suco de laranja fresco contém 124 mg 
de ácido ascórbico (vitamina C, CgHsO6). Sabendo 
que um copo = 236.6 ml, calcule a concentração 
em quantidade de matéria de vitamina C no suco. 

4.69 (a) Qual das soluções tem a maior concentração de 
fon de potássio: KCI 0,20 M, K;CrO; 0,15 M ou 
K3PO4 0,080 AM? (b) Qual das soluções tem o maior 
número de mols de fons de potássio: 30,0 mL de 
KCrO; 0,15 M ou 25,0 mL de KPO; 0,080 M? 

4:70 Em cada um dos seguintes pares, indique qual tem 
a maior concentração de fons I": (a) uma solução 
de Balz 0,10 M ou uma solução de KI 0,25 M, 
(b) 100 mL de uma solução de KI 0,10 Af ou 
200 ml. de uma solução de Znl 0,040 M, (c) uma 
solução de HI 3,2 M ou uma solução preparada 
mediante dissolução de 145 g de Nal em água para 
obter 150 mL de solução. 

4.71 Indique a concentração de cada fon ou molécula 
presente nas seguintes soluções: (a) NaNO) 0.25 M, 
(b) MgSO; 1,3 X 10? M, (e) CH1206 0,0150 Af, 
(4) uma mistura de 45,0 mL de NaC) 0,272 M e 
65,0 mL de (NH4):CO; 0.0247 M. Suponha que os. 
volumes sejam aditivos. 

4:72 Indique a concentração de cada fon presente na 
solução formada pela mistura de (a) 42,0 mL de 
NaOH 0,170 M e 376 mL de NaOH 0,400 M: 
(b) 44,0 mL de NaSO; 0,100 M e 25,0 mL de 
KCLO,150 M: (€) 3,60 g de KCI e 75.0 ml. de uma 
solução de CaCl; 0,250 M. Suponha que os volu- 
mes sejam aditivos. 

4.73 (a) Você tem uma solução estoque de NH 148 M. 
preparar 1.000.0 mL. de NH; 0.250 M? (b) Se retirar 
uma amostra de 10,0 mL da solução estoque, diluindo- 
~a até obter um volume total de 0,500 L, qual será a 
concentração da solução final? 

474 (a) Quantos mililitros de uma solução estoque de 
HINO; 6,0 M você precisa usar para preparar 110 ml. 
de HNO, 0.500 M? (b) Se você diluir 10,0 ml. 
da solução estoque até obter um volume final de 
0.250, qual será a concentração da solução diluída? 
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45 (a) Partindo de sacarose sólida, C12H220y, des- 
creva como você prepararia 250 mL de uma solu- 
ção de sacarose 0.250 M. (b) Descreva como você 
prepararia 350,0 mL. de Ci12H2101 0,100 M par- 
tindo de 3,00 L de CraH»sO 1,50 M. 

4:76 (a) Quantos gramas de nitrato de prata sólido 
você precisaria para preparar 200,0 mL de uma 
solução de AgNO3 0.150 M? (b) Um experimento. 
pede que você use 100 mL. de uma solução de 
HINO; 0.50 M. Tudo que você tem disponível é 
uma garrafa com HNO; 3.6 M. Quantos mililitros 
da solução HNO) 3,6 M e da água você precisa 
para preparar a solução desejada? 

477 O ácido acético puro, conhecido como ácido acé- 
tico glacial, é um líquido com uma densidade de 
1,049 g/ml a 25 “C. Calcule a concentração em 
quantidade de matéria de uma solução de ácido acé- 
tico, preparado mediante dissolução de 20,00 mL. 
de ácido acético glacial a 25 °C, em água suficiente 
para preparar 250.0 mL de solução, 

4:78 O glicerol. CyH,0:, é uma substância amplamente. 
utilizada na fabricação de cosméticos, alimentos, 
anticongelantes e plásticos, Trata-se de um líquido. 
solúvel em água com densidade de 1,2656 g/mL. 
a 15 °C. Calcule a concentração em quantidade 
“de matéria de uma solução de glicerol preparada 
mediante dissolução de 50,000 ml. de glicerol a 
15 "C em água suficiente para obter 250,00 mL- 
de solução. 


ESTEQUIOMETRIA DA SOLUÇÃO E ANÁLISE 
QUÍMICA (SEÇÃO 4.6) 


4:79 Você está prestes a analisar uma solução de nitrato 
de prata. (a) Você poderia adicionar HCHag) à 
solução para precipitar AgCI(s). Que volume de 
uma solução de HCl(ag) 0,150 M é necessário para 
precipitar os fons prata de 15,0 mL de uma solu- 
ção de AgNO; 0,200 MXb) Você poderia adicio- 
nar KCI sólido à solução para precipitar AgCI(s). 
Que massa de KCI é necessária para precipitar os. 
fons prata de 15.0 mL de uma solução de AgNO3 
0,200 M? (e) Dado que 500 mL. de uma solução 
de HCKag) 0,150 M custa R$ 3995 e que o KCI 
custa R$ 10hton, qual procedimento de análise é 
o mais rentável? 

4.80 Você está prestes a analisar uma solução de nitrato 
de cádmio. Que massa de NaOH é necessária para 
precipitar os fons C&?* de 35,0 mL de uma solução. 
de CA(NOs); 0,500 M? 

4.81 (a) Que volume de uma solução de HCIO, 0,115 M 
é necessário para neutralizar 50,00 mL de NaOH 
0,0875 M? (b) Que volume de HCI 0,0128 M é 
necessário para neutralizar 2,87 g de Mg(OH)s? (€) 
Sabendo que 25.8 mL de uma solução de AgNO; 
são necessários para precipitar todos os fons CI 
“em uma amostra de 785 mg de KCI, produzindo 
AgCI, qual será a concentração em quantidade. 
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de matéria da solução de AgNO;? (d) Sabendo 
que 45,3 mL de uma solução de HCI 0,108 M são 
necessários para neutralizar uma solução de KOH, 
quantos gramas de KOH deve haver na solução? 

4.82 (a) Quantos mililitros de HCI 0,120 M são neces- 
sários para neutralizar completamente 50,0 mL. 
de uma solução de Ba(OH) 0,101 M? (b) Quantos 
mililitros de H3504 0,125 M são necessários para 
neutralizar completamente 0.200 g de NaOH? (© 
Sabendo que 55,8 mL de uma solução de BaCl são 
necessários para precipitar todos os fons de sulfato. 
em uma amostra de 752 mg de Nas, qual será a 
concentração em quantidade de matéria da solução 
de BaCl? (d) Sabendo que 42,7 mL. de uma solu- 
ção de HCI 0,208 M são necessários para neutrali- 
zar uma solução de Ca(OH), quantos gramas de 
Ca(OH) deve haver na solução! 

4.83 Um pouco de ácido sulfúrico é derramado em uma 
bancada de laboratório. Você pode neutralizar o 
ácido borrifando bicarbonato de sódio sobre ele e, 
em seguida, remover a solução resultante com um 
pano. O bicarbonato de sódio reage com o ácido 
sulfúrico da seguinte maneira: 

2 NaHCO)() + H5SOu(ag) —* NasSO,(aq) + 

2 H00) +2 COl) 
O bicarbonato de sódio é adicionado até que 
pare a efervescência provocada pela formação de 
COl). Se 27 mL de H;SO, 6,0 M forem derra- 
mados, qual será a massa mínima de NaHCO, que 
deve ser adicionada ao líquido derramado para 
neutralizar o ácido? 

484 O odor caraterístico do vinagre é devido ao ácido 
acético, CH;COOH, que reage com o hidróxido de 
sódio de acordo com a seguinte equação: 

CHSCOO(ag) + NaOHtag) — 
H100) + NaCH300(ag) 
Se o ponto de equivalência de uma titulação for 
atingido mediante adição de 42,5 mL de NaOH 
0,115 M a 3,45 mL de vinagre, quantos gramas 
de ácido acético haverá em uma amostra de um 
quarto desse vinagre? 

4,85 Uma amostra de 4,36 g de um hidróxido de metal 
alcalino desconhecido é dissolvida em 100,0 ml. 
de água, Um indicador ácido-base € adicionado, 
ea solução resultante é titulada com uma solução 


de HCKag) 2.50 M. O indicador muda de cor, 
sinalizando que o ponto de equivalência foi atin- 
gido, depois que 17,0 mL de uma solução de ácido 
clorídrico foram adicionados. (a) Qual é a massa 
molar do hidróxido metálico? (b) Qual é a iden- 
tidade do cátion de metal alcalino: Li’, Na”, K*, 
Rb* ou Cs*? 

4.86 Uma amostra de 8.65 g de um hidróxido metálico 
do grupo 2A desconhecido é dissolvida em 85.0 mL- 
de água. Um indicador ácido-base é adicionado, ea 
solução resultante é titulada com solução HCI(aq) 
2,50 M. O indicador muda de cor, sinalizando que 
o ponto de equivalência foi atingido depois que 
56,9 ml. de uma solução de ácido clorídrico foram 
adicionados. (a) Qual é a massa molar do hidró- 
xido metálico? (b) Qual é a identidade do cátion de 
metal; Ca?*, S* ou Ba?”? 

4.87 Uma solução de 100,0 mL de KOH 0,200 M é mis- 
turada com uma solução de 200,0 mL de NiSO4 
0,150 M (a) Escreva a equação química balanceada 
da reação. (b) Que precipitado se formu? (©) Qual 
é o reagente limitante? (d) Quantos gramas desse 
precipitado se forma? (e) Qual é a concentração de 
cada fon que permanece em solução? 

4.88 Uma solução é preparada mediante mistura de 
15,0 g de Sr(OH) € 55,0 mL. de HNO) 0,200 M. 
(a) Escreva a equação balanceada da reação que 
ocorre entre os solutos. (b) Calcule a concentração 
de cada fon que permanece em solução. (e) A solu- 
ção resultante é ácida ou básica? 

4.89 Uma amostra de 0.5895 g de hidróxido de mag- 
nésio impuro é dissolvida em 100,0 mL de uma 
solução de HCI 0.2050 M. Para que o excesso de 
ácido seja neutralizado, é preciso 19,85 mL de 
NaOH 0,1020 M. Calcule a percentagem em massa 
de hidróxido de magnésio na amostra, conside- 
rando que essa é a única substância que reage com 
a solução de HCI. 

4.90 Uma amostra de 1.248 g de rocha calcária é pul- 
verizada e, depois, tratada com 30,00 mL de uma 
solução de HCI 1,035 M. Para que o excesso de 
ácido seja neutralizado, é preciso 11,56 mL de 
NaOH 1,010 M. Calcule a percentagem em massa 
de carbonato de cálcio na rocha, considerando que 
essa é a única substância que reage com a solução 
de HCI. 


EXERCÍCIOS ADICIONAIS 


491 O hexafluoreto de urânio, UFs, é processado 
para produzir combustível para reatores e armas. 
nucleares. O UF; é obtido pela reação do urânio 
elementar com CIFs, que também produz Cl 
como subproduto. 


(a) Escreva a equação molecular balanceada da 
transformação do U e do CIF; em UFs e Chh- 

(b) Trata-se de uma reação de metátese? 

(6) Trata-se de uma reação redox? 


4.92 A fotografia a seguir mostra a reação entre as solu- 
ções de CU(NOs); e NaS. (a) Qual é a identidade. 
do precipitado? (b) Que fons permanecem em 
solução? (c) Escreva a equação iônica simplificada 
da reação, (d) Trata-se de uma reação redox? 


4.93 Suponha que você tenha uma solução que pode 
conter qualquer um ou todos os seguintes cátions: 
Ni?*, Ag", SP" e Ma?” A adição de uma solução 
de HCI faz com que um precipitado seja formado. 
Após a filtração do precipitado, uma solução de 
HaSO, é adicionada à solução resultante e outro 
precipitado é formado. Este também é separado 
por filtração, e uma solução de NaOH é adicio- 
nada à solução resultante. À formação de nenhum 
precipitado é observada. Que fons estão presentes 
em cada um dos precipitados? Qual dos quatro fons 
citados não estava presente na solução original? 

4.94 Você decidiu analisar algumas regras de solubi- 
lidade utilizando dois fons que não estão relacio- 
nados na Tabela 4.1: o fon cromato (CrO4*) e o 
fon oxalato (C04?”. A seguir, são apresentadas. 
soluções (A, B, Ce D) 0.01 M de quatro sais solá- 
veis em água: 


Soluç Soluto Cor da solução 
A MarO, Amarela 

B (HO Incolor 

c ANO, Incolor 

o h Incolor 


Quando essas soluções são misturadas, as seguin- 
tes observações são feitas: 


Número do Soluções 
experimento misturadas Resultado 


1 AB Semprecpiada 
solução amarela 

2 AC Umprecpitado 
vermelho se forma 

3 A+sD Um precipitado 
amarelo se foma 

4 B+C Um precipitado branco 
sefoma 

5 B+D Um precipitado branco 
sefoma 

6 C+D  Umpreciptadobano 
se foma 
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(a) Escreva a equação iônica simplificada da rea- 
ção que ocorre em cada um dos experimentos. 
(b) Identifique o precipitado formado, se for o 
caso, em cada um dos experimentos. 


4.95 Os antiácidos são frequentemente utilizados para 
aliviar a dor e promover a cicatrização no trata- 
mento de úlceras leves, Escreva equações iônicas 
simplificadas balanceadas para as reações entre o 
HCI aquoso do estômago e cada uma das segui 
tes substâncias utilizadas em vários antiácidos: 
(a) ANOH (9), (b) Mg(OH):6), (0) MECO (9), (d) 
Na AKCO;)XOH):6), (e) CaCOy(5), 

4.96 A produção comercial do ácido nítrico envolve as. 
seguintes reações químics 
4 NHy(g) + 5 Or(g) — 4 NOG) + 6 H1048) 

2 NO(g) + O2(8) — 2 NO:(8) 

3 NOs(g) + H200) — 2 HNOs(ag) + NO(g) 
(a) Quais dessas reações são reações redox? (b) Em 
“cada uma das reações redox, identifique os elementos. 
oxidados e reduzidos. (e) Você deve parti de quantos. 
gramas de amônia para obter 1.000,0 L de uma solu- 
ção aquosa de ácido nítrico 0,150 M? Considere que 
todas as reações têm rendimento de 100%, 

4.97 Considere os seguintes reagentes: zinco, cobre, 
mercúrio (densidade de 13.6 g/mL), solução 
de nitrato de prata, solução de ácido nítrico. (a) 
Dados um erlenmeyer de 500 mL. e um balão de 
encher, é possível combinar dois ou mais dos rea- 
gentes anteriores para iniciar uma reação química 
que inflará o balão? Faça uma equação química 
balanceada para representar esse processo. Qual 
é a identidade da substância que infla o balão? (b) 
Qual é o rendimento teórico da substância que 
infla o balão? (€) É possível combinar dois ou mais. 
dos reagentes anteriores para iniciar uma reação. 
química que vai produzir prata metálica? Escreva. 
a equação química balanceada que representa esse 
processo. Quais fons permanecem em solução? (d) 
Qual é o rendimento teórico da prata? 


ggl 


350gdeZn 420gdeCu 655 mL de Hg 
150ml-de ANO SOM) 150 ml de HNO;(ag) 


0750M 300 
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4.98 O lantânio metálico forma cátions com carga 3+. 
Considere as seguintes observações sobre a quí- 
mica do lantânio: quando lantânio metálico é 
exposto ao ar, forma-se um sólido branco (com- 
posto A) que contém lantânio e outro elemento. 
Quando lantânio metálico é adicionado à água, 
bolhas de gás são observadas e um sólido branco 
(composto B) é formado. Tanto A como B se dis- 
solvem em ácido clorídrico, resultando em uma 
solução transparente. Quando qualquer uma dessas. 
soluções evapora, um sólido branco solúvel (com- 
posto C) permanece. Se o composto C se dissol- 
ver em água e ácido sulfúrico for adicionado, um 
precipitado branco se formará (composto D). (a) 
Identifique as substâncias A, B, C e D. (b) Escreva 
equações iônicas simplificadas de todas as reações 
descritas, (e) Com base nas observações anteriores, 
o que pode ser dito sobre a posição do lantânio na 
série de atividades da Tabela 4.5? 

4.99 Uma amostra de 35,0 mL de KBr 1,00 M e uma 
amostra de 60,0 mL. de KBr 0,600 M são mistura- 
das. À solução é, então, aquecida para que a água 
evapore até que o volume total seja do 50,0 mL. 
Quantos gramas de nitrato de prata são necessários 
para precipitar brometo de prata na solução final? 

4.100 Utilizando técnicas de análise modernas, é pos- 
sível detectar fons sódio em concentrações tão 
baixas quanto 50 pg/mL. Expresse esse limite de 
detecção em termos de (a) concentração em quan- 
tidade de matéria de Na": (b) o número de fons de 
Na* por centimetro cúbico de solução; (c) massa 
de sódio por 1.000 L de solução? 

4.101 A água dura contém Ca?*, Mg?* e Fe?*, que inter- 
ferem na ação do sabão e, quando aquecida, deixa 
uma película insolúvel dentro de recipientes e 
tubos. Amaciadores de água substituem esses fons 
por Nat, Considere que o balanceamento das car- 
gas deve ser mantido. (a) Sabendo que 1.500 L de 


água dura contém Ca?* 0,020 M e Mg?" 0,0040 M, 
quantos mols de Na” são necessários para substi- 
tuir esses fons? (b) Se o sódio for adicionado ao 
amaciador de água na forma de NaCl, quantos gra- 
mas de cloreto de sódio serão necessários? 

4.102 O ácido tartárico, HzC4H;06, tem dois hidrogê- 
nios ácidos. Encontramos esse ácido em vinhos e 
em precipitados que se formam em soluções como. 
as de envelhecimento do vinho, Uma solução que 
contém uma concentração desconhecida do ácido 
é titulada com NaOH. São necessários 24,65 mL 
de uma solução de NaOH 0,2500 M para titular 
ambos os prótons do ácido em 50,00 mL de solu- 
ção de ácido tartárico. Escreva a equação iônica 
simplificada balanceada da reação de neutraliza- 
ção e calcule a concentração em quantidade de 
matéria da solução de ácido tartárico. 

4.103 (a) Uma solução de hidróxido de estrôncio é prepa- 
rada mediante dissolução de 12,50 g de Sr(OH)y em 
água para obter 50,00 mL e solução, Qual é a con- 
“centração em quantidade de matéria dessa solução? 
(b) Em seguida, a solução de hidróxido de estrôncio 
preparada na parte (a) é utilizada para titular uma 
solução de ácido nítrico de concentração desconhe- 
cida, Escreva a equação química balanceada que 
representa a reação entre o hidróxido de estrôncio 
e as soluções de ácido nítrico. (c) Se foram necessá- 
rios 23,9 mL de solução de hidróxido de estrôncio 
para neutralizar uma alíquota de 37,5 mL da solu- 
ção de ácido nítrico, qual será a concentração em 
quantidade de matéria do ácido? 

4.104 Uma amostra de Zn(OH); sólido é adicionada a 
0.350 L de solução aquosa de HBr 0,500 M. A 
ção resultante ainda é ácida. Em seguida, ela é titu- 
ada com uma solução de NaOH 0,500 M; sendo 
necessários 88,5 mL da solução de NaOH para que 
o ponto de equivalência seja atingido. Qual foi a 
massa de Zn(OH); adicionada à solução de HBr? 


) EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


4.105 Suponhamos que você tenha 5,00 g de magnésio 
metálico em pó, 1.00 L de solução de nitrato de 
potássio 2,00 M e 1,00 L de solução de nitrato 
de prata 2,00 M. (a) Quais das soluções vai rea- 
gir com o pó de magnésio? (b) Qual é a equação 
iônica simplificada que descreve essa reação? (e) 
Que volume de solução é necessário para reagir 
completamente com o magnésio? (d) Qual é a 
concentração em quantidade de matéria dos fons 
Mg?" na solução resultante? 

4.106 (a) Por titulação, 15.0 mL de hidróxido de sódio 
0,1008 M são necessários para neutralizar uma 
amostra de 0,2053 g de um ácido fraco. Qual é 
a massa molar do ácido se ele for monoprótico? 
(b) Uma análise elementar do ácido indica que ele 


é formado por 5,89% de H, 70,6% de C 23,5% 
de O em massa. Qual é a sua fórmula molecular? 
4.107 Uma amostra de 3455 g de uma mistura que con- 
tém fons de bário foi analisada mediante adição 
“de um pequeno excesso de ácido sulfúrico a uma 
solução aquosa da amostra. A reação resultante 
produziu um precipitado de sulfato de bário, que 
foi coletado por filtração, lavado, seco e pesado. 
Se 0.2815 g de sulfato de bário foi obtido, qual 
era a percentagem em massa de bário na amostra? 


4.108 Um vagão com fertilizante que carregava 34.300 


galões de amônia aquosa comercial (30% de 
amônia em massa) tomba e ocorre derramamento 
desse líquido. A densidade da solução aquosa de 
amônia é de 0,88 g/cm’. Qual é a massa de ácido 


cítrico, C(OHXCOOHXCH;COOH);, que contém 
três prótons, necessária para neutralizar o derra- 
mamento? Considere 1 galão = 3,785 L. 

4.109 Uma amostra de 7,75 g de Mg(OH) é adicionada a 
25,0 mL de HNO; 0,200 M. (a) Escreva a equação 
química da reação. (b) Qual éo reagente limitante 
na reação? (e) Quantos mols de Mg(OH), HNO; 
e Me(NO) estão presentes depois que a reação 
é completada? 

4.110 O vidro de chumbo contém 18-40% em massa de 
PbO, em vez de CaO, presente no vidro comum. 
Esse lipo de vidro ainda € utilizado industrial- 
mente, mas as “taças de cristal de chumbo” não 
são mais consideradas seguras, pois o chumbo 
pode ser lixiviado, causando intoxicação nos seres 
humanos. Uma taça de cristal de chumbo de 286 g, 
que pode conter 450 mL de líquido, apresenta 27% 
de PbO em massa, e 3.4 microgramas de chumbo 
é lixiviado sempre que ela é preenchida. Quantos 
gramas de sulfeto de sódio seriam necessários 
para descontaminar o chumbo presente na taça? 

4.111 À concentração média de ouro na água do mar é 
de 100 /M (femtomol/L = 107! M). Se o preço 
do ouro for R$ 1.764,20 por onça troy (sendo 
1 onça troy = 31,103 g), quantos litros de água 
do mar você precisaria processar para coletar 
R$ 5.000,00 de ouro, considerando que sua téc- 
nica de processamento captura apenas S0% do 
ouro presente nas amostras? 

4.112 A percentagem em massa de fon cloreto em uma 
amostra de 25,00 mL. de água do mar foi deter- 
minada pela titulação da amostra com nitrato de 
prata, precipitando cloreto de prata. Foram neces- 
sários 42,58 mL de solução de nitrato de prata 
0,2997 M para que o ponto de equivalência fosse 
atingido na titulação. Qual é a percentagem em 
massa de fon cloreto na água do mar, considerando 
que sua densidade é 1,025 g/mL? 

4.113 O arsênio de uma amostra de 1,22 g de pesti- 
cida foi convertido em AsO, por um tratamento 
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químico adequado. Em seguida, ele foi titulado 
para produzir AgyAsOs, um precipitado. (a) Qual 
é o estado de oxidação do As no AsOg? (b) 
Nomeie o AgyASOs por analogia ao composto 
correspondente que contém fósforo no lugar do 
arsênio (©) Se fossem necessários 25,0 mL de Ag” 
0,102 M para que o ponto de equivalência fosse 
atingido nessa titulação, qual seria a percentagem 
em massa de arsênio no pesticida? 

4.114 Nos Estados Unidos, uma norma estabelece que 
os reservatórios de abastecimento público de água 
potável não devem ter mais que 10 partes por bilhão 
(ppb) de arsênio. Se esse arsênio estiver presente 
como arsenato, AsO,”, que massa de arsenato de 
sódio terá uma amostra de 1,00 L de água potável 
que obedece a essa norma? Definimos partes por 
bilhão, em termos de massa, como: 

m gdesoluto y yo? 
PP = 2 de solução * 10 

4.115 Normas federais estabelecem um limite superior 
de 50 panes por milhão (ppm) de NH no ar, em 
um ambiente de trabalho — isto é, 50 moléculas. 
de NHy(g) para cada milhão de moléculas de ar, 
O ar de uma fábrica foi aspirado e forçado a atra- 
vessar uma solução que contém 1,00 X 10? mL de 
HC10,0105 M. O NH, reage com o HCI de acordo 
“com a seguinte reação: 


NHs(ag) + HCl(ag) — NHC iag) 


Após a aspiração do ar e a sua passagem pela 
solução ácida durante 10,0 minutos a uma velo- 
cidade de 10,0 L/min, o ácido foi titulado. Foram 
necessários 13,1 mL de NaOH a 0,0588 M para 
titular o ácido remanescente. (n) Quantos gramas 
“de NHs foram aspirados para a solução de ácido? 
(b) Quantos ppm de NHs havia no ar (sabendo que 
o ar tem uma densidade de 1,20 g/L. e uma massa 
molar média de 29,0 g/mol sob as condições do 
experimento)? (e) Esse fabricante está cumprindo 
as normas? 


) ELABORE UM EXPERIMENTO 


Durante a limpeza de um laboratório de química, você 
encontra três garrafas sem rótulo, cada uma contendo um 
pó branco, Perto dessas garrafas, estão os três rótulos sol- 
tos: “sulfeto de sódio”, “bicarbonato de sódio” e “cloreto 
de sódio”, Vamos elaborar um experimento para descobrir 
qual etiqueta deve ser colada em cada garrafa. 

(a) Você poderia recorrer às propriedades físicas dos 
três sólidos para distingui-los. Recorrendo a pesqui- 
sas na internet ou CRC Handbook of Chemistry and 
Physics, procure os pontos de fusão, as solubilidades 
em água ou outras propriedades desses sais. As dife- 
renças entre as propriedades de cada sal são grandes. 


resposta for sim, elabore um conjunto de experimentos. 
que possibilite a identificação de cada sal, assim, você 
poderá colar os rótulos nas garrafas correspondentes. 


(b) Você pode recorrer à reatividade química de cada sal 


para distingui-os. Algum desses sais atua como um 
ácido? Uma base? Um eletrólito forte? Algum deles 
oxida ou reduz com facilidade? Algum deles reage 
produzindo um gás? Com base em suas respostas, 
elabore um conjunto de experimentos que possibilite. 
a identificação de cada sal, assim, você poderá colar 
os rólulos nas garrafas correspondentes, 


fer 5 


TERMOQUÍMICA 


De uma forma ou de outra, tudo o que fazemos está ligado à energia. Não só a nossa 
sociedade modema, mas a própria vida depende de energia para a existência humana. As. 
questões que giram em torna deste tema — fontes, produção, distribuição e consumo — per- 
meam conversas a respeito de ciência, politica e economia, e tèm relação com preocupações. 
ambientais e de politicas públicas. 


Com exceção da energia solar, a maior parte da energia utilizada no nosso dia a dia 
vem de reações químicas. A combustão da gasolina, a produção de eletricidade a partir 
de carvão, o aquecimento de casas a partir da queima de gás natural e o uso de baterias 
para alimentar dispositivos eletrônicos são exemplos de como a Química é utilizada para 
produzir energia. Mesmo as células fotovoltaicas, como as mostradas na foto de abertura 
deste capítulo, dependem da Química envolvida na produção de silício € outros materiais 
que convertem a energia solar em eletricidade. Além disso, reações químicas fornecem 
a energia que mantém os sistemas vivos. As plantas utilizam energia solar para realizar 
fotossíntese, fato que permite o seu crescimento. Em contrapartida, as plantas fornecem 
alimento para nós, seres humanos, a partir do qual geramos a energia necessária para nos 
mover, manter a temperatura corporal e realizar todas as outras funções corporais neces- 
sárias para a vida. 

É evidente que o tema da energia está intimamente relacionado à Química. Porém, 
o que é exatamente energia e quais princípios estão envolvidos na sua produção, no seu 
consumo e na transformação de uma forma para outra? 

Neste capítulo, exploraremos o tema energia e suas variações. A importância desse 
estudo vai além do impacto da energia sobre tantos aspectos da nossa vida cotidiana. A 
verdade é que, se queremos entender a Química de um modo adequado, devemos conhecer 
as variações de energia que acompanham as reações químicas. 

O estudo da energia e de suas transformações é conhecido como termodinâmica (do 
grego: thérme-, “calor”; dy'namis, “poder”). Esse campo de estudo surgiu durante a Revo- 
lução Industrial, quando foram desenvolvidas as relações entre calor, trabalho e combus- 
veis em motores a vapor. Neste capítulo, examinaremos as relações existentes entre as 
reações químicas e as variações de energia que envolvem calor. Esta parte da termodinã- 
mica é chamada de termoquímica. Outros aspectos da termodinâmica serão discutidos no 
Capítulo 19. 


O QUE VERI 


MOS 


5.1 | Energia Começaremos o estudo deste capitulo 
considerando a natureza da energia e suas diversas 
formas, particularmente a energia cinética e a ener- 
gia potencial. Discutiremos as unidades utilizadas na 
medição de energia e o fato de que ela pode ser usada 
para realizar trabalho ou transferir calor. Para estudar as 
variações de energia, focaremos uma parte especifica 
do universo, a qual chamamos de sistema. Todo o res- 
tante é chamado de vizinhança. 


21A primeira lei da termodinâmica Em seguida, 
exploraremos a primeira lei da termodinâmica: energia 
não pode ser criada ou destruída, mas pode ser trans- 
formada de uma forma para outra, ou transferida entre 
sistemas e vizinhanças. A energia de um sistema é cha- 
mada de energia intema. A energia intema é uma função 
de estado, uma quantidade cujo valor depende apenas 
do estado atual de um sistema, e não de como o sistema. 
chegou a tal estado. 


5.3 | Entalpia Depois, trataremos de uma função de 
estado chamada entalpia, que é útil porque a variação 
de entalpia mede o ganho ou à perda de quantidade 
de energia calorifica por um sistema, em um processo 
que ocorre sob pressão constante. 


5.4 | Entalpias de reação Veremos que a varia- 
ção de entalpia associada a uma reação quimica é 
dada pela entalpia dos produtos menos a entalpia 
dos reagentes. Essa quantidade é diretamente pro- 
porcional à quantidade de reagente consumido na 
reação, 

5.5 | Calorimetria Em seguida, examinaremos a 
calorimetria, uma técnica experimental utilizada para 
medir variações de calor que ocorrem em processos 
químicos. 


5.6 | Lei de Hess Observaremos que a variação de 
entalpia para uma dada reação pode ser calculada a 
partir das variações de entalpia apropriadas para rea- 
ções relacionadas. Para isso, aplicaremos a lei de Hess. 


5.7 | Ental nação Discutiremos como 
estabelecer valores padrão para variações de entalpia 
de reações químicas e como usá-los para calcular varia- 
ções de entalpia de determinadas reações. 


n ustíveis Finalmente, exa- 
minaremos alimentos e combustíveis como fontes de 
energia, e discutiremos alguns problemas de saúde e 
questões sociais, 


PAINÉIS SOLARES Cada painel é constituído por um con- 
junto de células, também conhecidas como células fo- 
tovoltaicas. Vários materiais têm sido utilizados nessas 
células, mas o silício cristalino é o mais comum. 


vo 


| QUIMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


JURA 


OLVA COM AJUDA DA F 


Por que um arremessador é capaz de arremessar uma bola de beisebol com mais facilidade do que uma bola de boliche? 


(a 


8.1 | ENERGIA 


Ao contrário da matéria, a energia não tem massa e nem 
podemos segurá-la em nossas mãos, mas seus efeitos po- 
dem ser observados e medidos. Energia é a capacidade de 
realizar trabalho ou transferir calor. No entanto, para fazer 
uso dessa definição devemos entender os conceitos de triba- 
lho e calor. Trabalho é a energia utilizada para fazer com 
que um objeto se mova contra uma força, e calor é a energia. 
utilizada para provocar um aumento na temperatura de um 
objeto (Figura 5.1). Antes de examinarmos essas defini- 
ções em detalhes, primeiro vamos considerar as formas nas. 
quais a matéria pode possuir energia e como a energia pode 
Ser transferida de uma porção da matéria para outra. 


ENERGIA CINÉTICA E ENERGIA 


POTENCIAL 


Objetos, sejam eles bolas de beisebol ou moléculas, 
podem possuir energia cinética, a energia do movimento. 
A magnitude da energia cinética, E,, de um objeto depende 
da sua massa, m, e da velocidade, v: 


E= Im 1s) 


Portanto, a energia cinética de um objeto aumenta 
conforme a sua velocidade, Por exemplo, um carro que se 


Figura 5.1 Trabalho e calor, duas formas de energia (a) Talho é a energia 
izada para faner com que um objeto se desu (b) Cabor éa energia uizada 
pasa provocar un aumento na temperatura de um cj. 


movimenta a 88 quilômetros por hora (km/h) tem maior 
energia cinética do que um carro a 40 km/h. Para uma dada 
velocidade, a energia cinética aumenta com o aumento da 
massa. Assim, um caminhão grande que viaja a 88 km/h 
tem maior energia cinética do que um carro pequeno que 
viaja na mesma velocidade, uma vez que o caminhão tem 
a maior massa. 

Na Química, estamos interessados na energia cinética 
dos átomos e das moléculas. Embora sejam muito peque- 
nas para serem vistas, essas partículas têm massa e estão 
em movimento, portanto, possuem energia cinética. 

Todos os outros tipos de energia — assim como ener- 
gia armazenada em uma mola esticada, em um peso man- 
tido suspenso acima de sua cabeça, ou em uma ligação 
química — são energia potencial. Um objeto tem ener- 
gia potencial em virtude da sua posição em relação a 
outros objetos. Energia potencial é, em essência, a energia 
“armazenada” que surge a partir de atrações € repulsões. 
que um objeto sofre em relação a outros. 

Estamos familiarizados com muitos casos em que a 
energia potencial é convertida em energia cinética. Por 
exemplo, pense em uma ciclista posicionada no topo de 
uma colina (Figura 5.2). Por causa da força de atração 
da gravidade, a energia potencial da ciclista e sua bicicleta 
E maior no topo do que na base da colina. Como resultado, 
a bicicleta desce facilmente o morro com velocidade cres- 
cente, Nesse processo, a energia potencial é convertida em 
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Suponha que a ciclista esteja seguindo por uma estrada plana sem pedalar, a uma velocidade constante, e comece a subir um 
morro. Se ela não começar a pedalar, o que acontecerá com a sua velocidade? Por quê? 


energia cinética igual a zero 


Redução de energia potencial, 
aumento de energia cinética 


Figura 5.2 Energia potencial e energia cinética. niciimente a enera potencial armazenada na ccsa e a bicicleta imóvel no topo da colina é con- 
veda em energia ética conforme a sida desce o morro e perde era porca 


energia cinética, de modo que a energia potencial dimi- 
nui à medida que a bicicleta segue morro abaixo, mas sua 
energia cinética aumenta conforme a velocidade aumenta 
(Equação 5,1), Esse exemplo ilustra que formas de energia. 
são intercambiáveis. 


itacionais desempenham um papel insig: 


Forças gravi 
nificante nas formas em que átomos e moléculas intera- 
gem uns com os outros. Forças que surgem de cargas elé- 
tricas são mais importantes quando se tratam de átomos e 
moléculas. Uma das formas mais importantes de energia. 
potencial na química é a energia potencial eletrostática, 
Eu, que decorre das interações entre partículas carrega- 
das. Essa energia é proporcional às cargas elétricas dos. 
dois objetos que interagem, Q; e Qx, e inversamente pro- 
porcional à distância, d, que os separa: 


1521 


Nessa equação, x é a constante de proporcionalidade, 
8,99 X 10º J-m/C?, que relaciona as unidades de ener- 
gia à unidades de cargas e à distância entre clas. C é o 
coulomb, uma unidade de carga elétrica c> (Seção 2.2), 
© J éo joule, uma unidade de energia, que discutiremos. 
em breve.” Em nível molecular, as cargas elétricas Q; e 


Qz estão tipicamente na ordem de magnitude da carga do 
elétron (1,60 x 10 1º C). 

A Equação 5.2 mostra que a energia potencial eletros- 
tática tende a ser zero, à medida que d toma-se infinito. 
Assim, o zero da energia potencial eletrostática é definido. 
como sendo a distância infinita entre as partículas carre- 
gadas. A Figura 5.3 ilustra como E se comporta con- 
forme a distância entre as duas cargas muda. Quando Q; 
e Qz têm o mesmo sinal (por exemplo, ambos positivos). 
as duas partículas carregadas repelem-se mutuamente, de 
modo que uma força de repulsão as separa. Neste caso, Ea, 
é positiva e a energia potencial diminui à medida que as. 
partículas se afastam. Quando Q; e Qz tèm sinais opostos, 
as partículas se atraem, de modo que uma força atra 
puxa uma em direção à outra. Nesse caso, E é negativa. 
€ a energia potencial aumenta (toma-se menos negativa) 
conforme as partículas se afastam. 

Um dos nossos objetivos com a Química é relacionar 
as variações de energia vistas no mundo macroscópico, 
com a energia cinética ou potencial das substâncias em 
nível molecular. Muitas substâncias — combustíveis, por 
exemplo — liberam energia quando reagem, dessa forma, 
a energia química de um combustível resulta da energia 
potencial armazenada no arranjo de seus átomos. 


“As unidades combinadas -m/C? são lidas como Joste metros por coulomb ao quadrado. Você provavelmente verá combinações de unidades 
“como JaC? expressas com pontos, separando unidades, em vez de traços (1 X/C?) ou sem pontuação alguma  m/C*). 
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Duas particulas, sendo uma com carga positiva e outra com carga negativa, esto inicialmente afastadas. O que acontece com a 


energia potencial eletrostática quando elas se aproximam? 


Menor Gxinca. maior Macr sina menor 
repo, maior Ea repulsão, menor Eer 
Cargas iguais 
(repulsão) 
E>0 ooo o o 
@ | @ 


Figura 5.3 Energia potencial eletrostática. Em dstäncias de separação fritas para duas particulas camegadas En é posta para cargas iguais e negata 


pasa cargas opostas, A medida que as partcaas se afastam, sua energia potencial 


eerosática tende a ser zera. 


Quando um combustível queima, a energia química é 
convertida em energia térmica, ou seja, associada à tem- 
peratura. O aumento da energia térmica resulta de um au- 
mento do movimento molecular e, portanto, um aumento 
da energia cinética em nível molecular. 


Reflita 


A ciclista e a bicicleta ilustradas na Figura 5.2 param na base 

do morro. 

(a) A energia potencial é igual a de quando estavam no topo 
da colina? 

(b) À energia cinética é igual a de quando estavam no topo 
da colina? 


UNIDADES DE ENERGIA 

A unidade SI para energia € o joule (J) em homena- 
gem a James Joule (1818-1889), um cientista britânico 
que estudou o trabalho e o calor: 1 J= 1 kg-m?/s?. A Equa- 
ção 5.1 mostra que uma massa de 2 kg em movimento, a 
uma velocidade de | m/s, possui energia cinética de 1 


E = įm? = }(2kg) (1 m/s)? = Ikgn?/2 = 13 


Como o joule não representa uma grande quantidade 
de energia, geralmente usamos quilojoules (kJ) quando 
discutimos energias associadas às reações químicas, 

Já variações de energia que acompanham reações qul- 
micas costumam ser expressas em calorias, uma unidade 
que não pertence ao SI, mas que é amplamente utilizada 
em Química, Biologia e Bioquímica. Uma caloria (cal) 
foi originalmente definida como a quantidade de energia 
necessária para elevar a temperatura de 1 g de água de 
14,5 a 15,5 °C. Agora, uma caloria é definida em termos 
de joule: 


1 cal =4,184 J (exatamente) 


A unidade de energia utilizada na alimentação éa Ca- 
loria nutricional (atenção para o C maiúsculo); 1 Cal 
1.000 cal = 1 kcal. 


SISTEMA E VIZINHANÇA 

Ao analisar variações de energia, devemos nos concen- 
trar em uma parte limitada e bem definida do universo para 
acompanhar as variações de energia que ocorrem. A parte. 
selecionada para o estudo é chamada de sistema; sendo 
que todo o restante ao seu redor representa a vizinhança. 
Quando estudamos a variação de energia que acompanha 
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Se o pistão for puxado para cima, de modo que fique na metade isto é, entre a posição representada e a parte superior do cilindro, 


o sistema permanecerá fechado? 


pistão e todo o resto, 
Sistema = 1/9) € 0,46) 


Figura 5.4 Sistema fechado. 


uma reação química em um laboratório, os reagentes e os 
produtos constituem o sistema. Já o recipiente e todo o res- 
tante são considerados como sendo a vizinhança. 

Os sistemas podem ser abertos, fechados ou isolados. 
Um sistema aberto é aquele em que a matéria e a energia. 
podem ser trocadas com a vizinhança. Por exemplo, uma 
panela de água fervente sem tampa em um fogão, con- 
forme a Figura 5.1 (b), é um sistema aberto. Isso porque 
o calor entra no sistema por meio do fogão, e a água é 
liberada para a vizinhança em forma de vapor. 

Os sistemas que podemos estudar mais facilmente em 
termoquímica são chamados de sistemas fechados, ou seja, 
sistemas que podem trocar energia, mas que não trocam ma- 
téria com a vizinhança. Por exemplo, considere uma mistu- 
rade gás hidrogênio, Ha, e gás oxigênio, Ox, em um cilindro 
equipado com um pistão (Figara 5.4). O sistema é apenas 
o hidrogênio e o oxigênio; o cilindro, o pistão e tudo além 
deles (inclusive nós) são a vizinhança. Se os gases reagirem 
para formar água, ocorrerá liberação de energia: 


2 Ha(g) + Og) — 2 H,0(g) + energia 


Embora a forma química dos átomos de hidrogênio 
e oxigênio no sistema seja alterada por essa reação, o sis- 
tema não perde nem ganha massa. Isso significa que não 
trocou massa com a vizinhança. No entanto, ele pode tro- 
car energia com a vizinhança na forma de trabalho e calor. 

Um sistema isolado é aquele em que nem energia e 
nem matéria podem ser trocadas com a vizinhança. Uma. 


garrafa térmica com café quente se aproxima de um 
tema isolado. Sabemos, no entanto, que o café, eventual- 
mente, irá esfriar, de modo que esse sistema não é perfei- 
tamente isolado. 


Reflita 
O ser humano é um sistema isolado, fechado ou aberto? 


A Figura 5.1 ilustra as duas maneiras que podemos 
experimentar variações de energia no cotidiano: na forma 
de trabalho e na forma de calor. Como vimos, na Figura 
5.1 (a), trabalho é realizado quando a energia é transferida 
do braço do arremessador para a bola, direcionando-a para. 
a base em alta velocidade. Já na Figura 5.1 (b), energia é 
transferida na forma de calor, Fazer um objeto se mover 
contra uma força e promover uma variação de temperatura. 
são as duas formas gerais de transferência de energia para 
dentro ou para fora de um sistema. 

Definimos trabalho. w, como a energia transferida 
quando uma força move um objeto. Uma força representa 
todo e qualquer ato de empurrar ou puxar exercido sobre 
um objeto. A magnitude do trabalho é igual ao produto da 
força, F, e da distância, d, na qual objeto é movido: 


w=Fxd 153] 
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Um exemplo que podemos citar de realização de tra- 
balho é o momento em que levantamos um objeto con- 
tra a força da gravidade, Se definirmos o objeto como 
o sistema, então nós, que fazemos parte da vizinhança. 
estamos realizando trabalho nesse sistema e transferindo 
energia para ele. 

A energia também pode ser transferida na forma de 
calor. O calor é a energia transferida de um objeto mais 


quente para um mais frio. Uma reação de combustão, como 
a combustão de gás natural, ilustrada na Figura 5.1 (6), libera 
energia química armazenada nas moléculas do combustível. 
== (Seção 3.2) Se definirmos as substâncias envolvidas na 
reação como o sistema e todo o restante como vizinhança, 
veremos que a energia liberada faz com que a temperatura do 
sistema aumente. A energia na forma de calor é, então, trans- 
ferida do sistema (mais quente) para a vizinhança (mais fria). 


Como descrever e calcular variações de energia 
Ur jogador levanta uma bola de boliche de 5,4 kg do hã até uma altura de 1,6 m e, em seguida, a solta. (a) O que acontece com 
a energia potencial da bola conforme ela é levantada? (b) Que quantidade de trabalho, cm J, é utilizada para levantar a bola? (€) 
Após a bola ser largada, cla ganha energia cinética. Se todo o trabalho realizado na parte (2) for convertido em energia cinética 
até a bola bater no chão, qual será a velocidade da bola, logo antes de atingir o solo? (Nota: a força da gravidade é F= m X g, 


sendo m a massa do objeto e g a constante gravitacional; 


98 mi? 


SOLUÇÃO 

Analise Será necessário relacionar a energia potencial da 

bola de boliche com sua posição em relação ao chão. Depois, 

temos que estabelecer a relação entre o trabalho e a variação da 

energia potencial da bola. Finalmente, precisamos conectar a 

variação de energiu potencial quando a bola é largada à energia 

cinética atingida pela bola. 

Planeje Podemos calcular o trabalho realizado em levantar a 

bola a partir da Equação $.3: w = F X d. À energia cinética da 

bola momentos antes de atingir o solo € igual a sua energia 
potencial inicial. Podemos usar a energia cinética e a Equação 

5.1 para calcular a velocidade, v, pouco antes do impacto. 

Resolva 

(a) Como a bola € erguida, sua energia potencial em relação 
so chão aumenta. 

(b) A bola tem uma massa de 54 kg e é erguida a 1.6 m do 
chão. Para calcular o trabalho realizado para elevá-l, apli- 
camos a Equação 5.3 e F= mX g para a forçada gravidade: 

wa Fxd=mX gX d= (S4 kg). ms®N,6 m)= 
BSkpmêht=855 

Logo, o jogador realizou 85 J de trabalho para levantar a 

bola a uma altura de 1,6 m. 

(6) Quando a bola é largada, sua energia potencial € converti- 
da em energia cinética. Presumimos que a energia cinética, 
antes de a bola bater no chão, é igual ao trabalho realizado 
na parte (b), 853: 


E = jm? = 853 = 8Skem?/$ 


Agora, podemos resolver essa equação em relação a v: 


A RS 


v= VIIS /F = S6m/s 


Confira Deve-se realizar trabalho em (b) para que a energia 
potencial da bola seja aumentada, estando de acordo com a 
nossa experiência. As unidades são adequadas em (b) e (c). 
O trabalho está em unidades de J e a velocidade em m/s. Em 
(e), temos um dígito adicional no cálculo intermediário envol- 
vendo raiz quadrada, mas escrevemos o resultado final com 
apenas dois algarismos significativos, como é apropriado. 
Comentário A velocidade de 1 m/s é, aproximadamente, 
3,6 kmh. Portanto, a bola de boliche tem uma velocidade su- 
perior a 20 kmh pouco antes do impacto. 


Para praticar: exercício 1 
Qual dos seguintes objetos apresenta a maior energia ciné- 
tica? (a) uma motocicleta de 500 kg. movendo-se a 100 km/h; 
(b) um carro de 1.000 kg, movendo-se a 50 km/h; (c) um 
carro de 1.500 kg. movendo-se a 30 km/h; (d) um caminhão 
de 5.000 kg, movendo-se a 10 km/h; (e) um caminhão de 
10.000 kg. movendo-se a $ km/h. 


Para praticar: exercicio 2 


Qual é a energia cinética, em J, de (a) um átomo de Ar, moven- 
do-se a uma velocidade de 650 m/s; (b) um mol de átomos de 
Ar, movendo-se a 650 m/s? (Dica: | uma = 1.66 X 1037 kg.) 


= MS m/ 


5.2 | A PRIMEIRA LEI DA 
TERMODINÂMICA 


Vimos que a energia potencial de um sistema pode ser 
convertida em energia cinética e vice-versa, além da ener- 
gia poder ser transferida entre um sistema e sua vizinhança. 
nas formas de trabalho e calor. Todas essas conversões e 


transferências ocorrem de acordo com uma das observa- 
ções mais importantes da ciência: a energia não pode ser 
criada nem destruída. Qualquer energia que é perdida por 
um sistema será adquirida pela vizinhança, e vice-versa. 
Essa importante observação — que a energia é conservada 
— é conhecida como a primeira lei da termodinâmica. 
Para aplicar essa lei quantitativamente, primeiro vamos 
definir o que é a energia de um sistema com mais precisão. 


ENERGIA INTERNA 


A energla interna, E, de um sistema representa 
a soma de todas as energias cinéticas e potenciais dos 
componentes do sistema. Para o sistema da Figura 54, 
por exemplo, a energia interna inclui os movimentos e 
interações entre as moléculas de Hz e Oz, além dos mo- 
vimentos e das interações entre seus núcleos e elétrons. 
Geralmente, não sabemos o valor numérico da energia 
interna de um sistema. Em termodinâmica, a principal 
preocupação é a variação de E (como veremos, varia- 
ção de outras quantidades também), que acompanha uma 
transformação no sistema. 

Imagine que começamos com um sistema de energia 
interna inicial Ejgciat- O sistema, em seguida, passa por 
uma transformação, que pode envolver a realização de 
trabalho ou transferência de calor. Após a transformação, 
a energia interna final do sistema é Erin. Definimos a 
variação de energia interna, AE (leia "delta E”), como a 
diferença entre Ena € Esc: 


BE = Etnas — Einiciat 


Em geral, não é possível determinar os valores reais 
de Exa € Einca para qualquer sistema de interesse. No 
entanto, podemos determinar o valor de AE experimen- 
talmente por meio da aplicação da primeira lei da termo- 
dinâmica. 

Quantidades termodinâmicas, como AE, possuem 
três partes; (1) um número e (2) uma unidade, que em 


154) 


CAPÍTULOS TERMOQUÍMICA | 175 


conjunto representam a magnitude da transformação, 
e (3) um sinal que indica a direção, Um valor positivo 
de AE resulta quando Etsai > Esnicial, indicando que o 
sistema ganhou energia da vizinhança, Um valor ne- 
gativo de AE resulta quando Easy < Einicis indicando 
que o sistema perdeu energia para a vizinhança. Obser- 
ve que, ao discutir as variações de energia, tomamos 
o ponto de vista do sistema em vez da vizinhança. No 
entanto, é importante lembrar que qualquer aumento 
de energia do sistema é acompanhado por uma dimi- 
nuição de energia da vizinhança, e vice-versa. Essas 
características de variação de energia estão resumidas. 
na Figura 5.5, 

Em uma reação química, o estado inicial do sistema 
refere-se aos reagentes e o estado final, aos produtos. Por 
exemplo, na reação 


2 Hyg) + 049) — 2 H00) 


o estado inicial é o 2 Ha(g) + O:(g) e o estado final 
é o 2 H;0(1). Quando hidrogênio oxigênio formam 
água a uma certa temperatura, o sistema libera energia 
para a vizinhança. Como o sistema perde energi 
energia interna dos produtos (estado final) passa a ser 
menor que a dos reagentes (estado inicial), e o AE do 
processo é negativo. Assim, o diagrama de energia na 
Figura 5,6 mostra que a energia interna da mistura de. 
Hz e O; é maior que a da mistura de H20 produzida 
na reação. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual será o valor de AE se Etna for igual a Ei? 


Energia intema, E. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


A energia interna de uma mistura de Mgts) e Chg) é maior que 
a do MgCh(s). Faça um diagrama de energia que represente a 
reação MoChh(s) —» Mgs) + Chig). 


8.048) 
ndo eh 


inicial 


aE<0 


Ho) 


Epaia; 
E 


Eq É Super a Epe 
sa significa que a enena 


é iberada do sstema para a 
vizinhança durante a reação. 
eque dE <o 


Figara 5.6 Diagrama de energia para a reação 249) + O (g) — 
200). 


RELAÇÃO DE AE COM CALOR 
ETRABALHO 


Como observamos na Seção 5.1, um sistema pode trocar 
energia com a vizinhança de duas maneiras: nas formas de 
calor ou trabalho. A energia interna de um sistema muda 
de magnitude conforme calor é adicionado ou removido do 
sistema, ou conforme trabalho é realizado no sistema ou pelo 
sistema. Se pensarmos a energia interna como sendo a conta 
bancária de energia do sistema, veremos que depósitos ou 
saques podem ser feitos sob a forma de calor ou trabalho. 
Depósitos aumentam a energia do sistema (AE positivo, en- 
quanto saques diminuem a energia do sistema (AE negativo). 
Podemos nos bascar nessas ideias para escrever uma 
expressão algébrica útil a respeito da primeira lei da termo- 
dinâmica. Quando um sistema sofre qualquer transformação. 
fisica ou química, a variação que acompanha a energia inter- 
na, AE, representa a soma do calor adicionado ou liberado do 
sistema, q. € o trabalho realizado sobre ou pelo sistema, w: 


AE 15.5] 


Quando calor é adicionado a um sistema ou trabalho 
é realizado no sistema, sua energia interna aumenta. Por- 
tanto, quando calor é transferido da vizinhança para o sis- 
tema, q tem um valor positivo. Acrescentar calor ao sistema 
atua da mesma forma que depositar energia em uma conta. 
— a energia do sistema aumenta (Figura 5.7), Do mesmo 


+w 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Suponha que um sistema receba da vizinhança um “depósito” de 50 J de trabalho e que a vizinhança “saque” 85 J de calor. Qual 


será a magnitude e o sinal de AE deste processo? 


O sistema é o interior do cofre. 


Energia depositada no sistema 
sE>0 


Energia sacada do sis 
AE<0 


Figara 5.1 Convenções de sinal para calor e trabalho. Caio, q, obtido por um stema, e atalho, realzado em um sistema são ambas quantidades 
postas correspondendo aos “depósitos” de energia interna no sistema. Por outo lada, o calor transferida do sistema ara a vizinhança e o trabalho realuado 


peio sistema na vizinhança so ambos "saques" de energia intema do sitema. 


modo, quando trabalho é realizado pela vizinhança no sis- 
tema, w tem um valor positivo. Por outro lado, tanto o calor 
liberado pelo sistema na vizinhança quanto o trabalho reali- 
zado pelo sistema na vizinhança têm valores negativos, Isto- 
é, eles diminuem a energia intema do sistema, uma vez que 


Tabela 5.1 Convenções de sinal para q, we 3E. 
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são saques de energia e diminuem a quantidade de energia. 
ma conta do sistema. 

As convenções de sinal para q, we AE estão resumidas 
na Tabela 5.1, Note que qualquer energia que entra no 
sistema, seja calor ou trabalho, possui um sinal positivo. 


Parag + significa que o sistema ganha calor 
Paraw + significa trabalho realizado no sistema 
Pra dE +signica ganho liquido de energia pelo sistema 


— significa que o sistema perde calor 
= significa trabalho realizado pelo sistema 
= significa perda liquida de energia pelo sistema 


Relação entre calor e trabalho nas variações de energia interna 


Os gases A(g) e B(g) estão confinados em um cilindro com pistão, como mostra a Figura 5.4, e reagem para formar um pro- 
duto sólido C(s): Alg) + B(g) — C(s). À medida que ocorre a reação, o sistema libera 1.150 de calor para a vizinhança. 
O pistão move-se para baixo, conforme os gases reagem para formar um sólido. À medida que o volume do gás diminui sob 
a pressão constante da atmosfera, a vizinhança realiza 480 J de trabalho no sistema. Qual é a variação da energia intema 


do sistema? 


SOLUÇÃO 

Analise Com base em informações sobre qe w, determinar A£. 
Planeje Primeiro determinamos os sinais de q e w (Tabela 
5.1) para, em seguida, usarmos a Equação 55, AE = q + w 
para calcular AE. 

Resolva Calor é transferido do sistema para a vizinhança, e 
trabalho é realizado no sistema pela vizinhança, por isso q é 
negativo e w é positivo: q = 1.150 J e w= 480 1J. Assim: 


SE =q + w= -1.150 3) + (4803)=-6703 


O valor negativo de AE mostra que uma quantidade líquida de 
670 J de energia foi transferida do sistema para a vizinhança. 
Comentário Você pode pensar nessa variação como uma di- 
minuição de 670 J no valor liquido da conta energética do sis- 
tema (por isso o sinal negativo): a quantia de 1.150 J é retirada 
sob a forma de calor, enquanto deposita-se 480 J na forma de 
trabalho. Note que, conforme ocorreu a diminuição do volume 


dos gases, há trabalho realizado no sistema pela vizinhança, 
resultando em um depósito de energia. 

Para praticar: exercício 1 

Considere os seguintes quatro casos: (1) um processo quimi- 
co em que calor é absorvido, (li) uma variação de energia em 
que q= 30, w= 44 J; Gii) Um processo em que um sistema 
realiza trabalho na vizinhança sem qualquer variação de q. 
(iv) um processo em que trabalho é realizado em um sistema 
e uma quantidade igual de calor é liberada do sistema. Em 
quantos desses casos a energia intema do sistema diminui? 
(9)0. (0) 160) 2,(0)3, (6) 4 


Para praticar: exercício 2 


Calcule a variação de energia interna de um processo em que 
um sistema absorve 140 J de calor da vizinhança e realiza 85 J 
de trabalho na vizinhança. 


PROCESSOS ENDOTÉRMICOS 
EEXOTÉRMICOS 


Como as transferências de calor do sistema e para o 
sistema é um tema central para a discussão deste capítulo, 
temos uma terminologia especial para indicar a direção 
dessas transferências. Quando ocorre um processo no 
qual o sistema absorve calor, o processo é chamado de 
endotérmico (endo- significa “para dentro”). Durante 
um processo endotérmico. assim como o derretimento 
de gelo, o calor flui para o sistema a partir da vizinhança. 
conforme a Figura 5.8 (a). Se nós, enquanto parte da 

izinhança, tocarmos um recipiente no qual há uma 
pedra de gelo derretendo, o consideraremos frio, pois o 
calor da nossa mão é transferido para o recipiente. Em 


contrapartida, um processo no qual o sistema perde calor 
é chamado de exotérmico (exo- significa “para fora”). 
Durante um processo exotérmico, a exemplo da combus- 
tão de gasolina, o calor saí ou flui do sistema para a vizi- 
nhança, representado na Figura 5.8 (b). 


Reflita 

Quando Ha) e 0:(9) reagem para formar z0(), calor é libe- 
rado para a vizinhança. Considerando a reação inversa, a forma- 
ção de Halg) e Oxlg) a partir de H;O): 2 H70) —* 2 Halg) + 
Og), essa reação é exotérmica ou endotérmica? (Dica: confia 
a Figura 56) 
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Sistemas reagentes + produtos 


Vizinhança: solventes, inicialmente 
à temperatura ambiente 


Sistema: reagentes + produtos 
Vizinhança: ar em torno dos reagentes 


C) Reação exotérmica 


O calor fui da vizinhança para o sstema a tempera- 
tura da viinihança diminui a temperatura ndcada 
no termômetro está bem abaxo da temperatura 
ambente. 


Figura 


O calo fui (violentamente) do sistema para à 
Vizinhança a temperatura ca vizinhança aumenta. 


Resções endotérmicas e exotérmicas. (a) Quando tocanato de ambrio e hidróxido de ro ota iratado são misturados temperatura 


ambient a temperatura cai (b) Aluminio em pó e e 0 reagem violentamente (ração da termita), Eecando calor e formando lj e ferro fundida. 


FUNÇÕES DE ESTADO 


Embora normalmente não tenhamos como saber o valor 
exato da energia intema de um sistema, E, ela possui um 
valor fixo para determinado conjunto de condições. A ener- 
gia intema é afetada por condições de temperatura e pressão. 
Além disso, a energia intema de um sistema é proporcional 
à quantidade total de matéria no sistema, porque a energia é 
uma propriedade extensiva. =>> (Seção 1.3) 

Suponhamos que nosso sistema seja de 50 g de água 
a25 °C (Figura 5.9), Ele pode ter atingido esse estado 
por meio do resfriamento de 50 g de água, de 100 para 


og 
HO) beenen bd 
UE quente é restri 
eso a 25 “C; uma vez que 
— essa temperatura é 
atingida, o sistema 
terá energia intema E 


25°C, ou por fusão de $0 g de gelo e subsequente aque- 
cimento da água a 25 °C. A energia interna da água a 
25 °C é igual em ambos os casos. A energia interna é 
um exemplo de uma função de estado, propriedade de 
um sistema determinada pela especificação da condição 
do sistema, ou estado (em termos de temperatura, pres- 
são e assim por diante). O valor de uma função de es- 
tado depende apenas do estado atual do sistema, e não 
do caminho que o sistema percorreu para chegar a esse 
estado. Como E é uma função de estado, AE depende 
apenas dos estados inicial e final do sistema, e não de 
como a variação ocorre. 


sog sog 
Bén Oplodencedepois Tô 
ale  adguaéagudidaa 25C; 0C 
uma vez que essa 
= temperatura é atingida, 
o sistema terá energia 
intema E 


Figura 5.9 Energia interna, E uma função de estado. Qualquer função de estado depende apenas do estado atua! do sisterma, e não do caminho per 


comido pelo sistema para chegar a ese estada. 


Para entender melhor a diferença entre as quantidades 
que são funções de estado e aquelas que não o são, vamos 
fazer uma analogia. Suponha que você dirija de Chicago, 
cidade que está a 486 m acima do nível do mar, até Den- 
ver, cidade que está a 1.609 m acima do nível do mar. 
Não importa o caminho escolhido para fazer esse desloca- 
mento, a variação de altitude será sempre igual a 1.123 m. 
A distância da viagem, no entanto, dependerá da sua rota. 
A altitude é análoga a uma função de estado porque a 
variação de altitude independe do caminho percorrido. Já 
a distância percorrida não é uma função de estado. 
Algumas quantidades termodinâmicas, como E, são 
funções de estado. Outras quantidades, como q € w, não 
são, Isso significa que, embora AE = q + w não dependa. 
da maneira como ocorre a variação, as quantidades espe- 
cíficas de calor e trabalho dependem do modo como a 
variação ocorre, Assim, caso a alteração do caminho 
percorrido por um sistema de um estado inicial para um 
estado final aumente o valor de q, essa mudança também 
irá ocasionar uma diminuição de mesmo valor em w. O 
resultado é que AE será igual nos dois caminhos. 
Podemos ilustrar esse princípio usando uma pilha 
de lanterna para representar o nosso sistema. Conforme 
a bateria descarrega, sua energia interna diminui, pois 
a energia armazenada é liberada para a vizinhança. Na 
Figura 5.10, consideramos duas formas possíveis de 
descarregar a pilha à temperatura constante. Se usarmos 
um fio para fazer com que a pilha entre em curto-circuito, 
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nenhum trabalho será realizado porque nada é movido 
contra uma força. Toda a energia é perdida na forma de 
calor. (O fio esquenta e libera calor para a vizinhança.) Se. 
apilha for usada para fazer funcionar um motor, a descarga. 
produzirá trabalho. Algum calor é liberado, mas não tanto 
quanto no primeiro caso. Vemos que as magnitudes de q e 
w devem ser diferentes nessas duas situações, No entanto, 
se os estados inicial e final da pilha forem idênticos, então 
SE=q + w deverá ser igual em ambos os casos, pois E é 


específico percorrido do estado inicial para o estado final. 


Reflita 
De que forma seu saldo bancário é uma função de estado? 


5.3 | ENTALPIA 


As transformações químicas e físicas que ocorrem 
ao nosso redor, a exemplo da fotossíntese nas folhas de 
uma planta, da evaporação da água de um lago ou de uma 
reação em um béquer aberto em um laboratório, aconte- 
cem essencialmente sob a pressão constante da atmos- 
fera da Terra.” Essas transformações podem resultar na 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se a bateria for definida como o sistema, qual será o sinal de w na parte (b)? 


Energa perca nas formas de calor e trabaho) 


Figura 5.10 A energia intema 
é uma função de estado, mas o 
calor e o trabalho não são. (a) 
Uma pia em curto ciut comum 
fo perde energia para a inhança 
“a forma de calor; nenhum ao 
é seaizado (b) Uma plha descane- 
ga ao faze funcionar um motor 
fm ventilado perde energia ra 
fera de abalo pede também 
tum pos de energa ra forma de 
e O valor de E bigualem 
ambos os processos embora os 
sore de g e wem (a) sejam 
Gerentes dos valores em (o. 


* Em algum cune anterior de Química, voë provavelmente já se fariam com a noção de presão atmosférica Vamos cur no em detalhes 
mo Capitulo 10. Aqui, nôn peciama entender apenan que a srmonea eneret uma pesa primadament cortante ole a superficie da Terra 
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liberação ou na absorção de calor, sendo acompanhadas 
da realização de trabalho pelo sistema ou sob o sistema. 
Ao explorar essas transformações, é útil ter uma função 
termodinâmica que seja uma função de estado e esteja 
relacionada principalmente ao fluxo de calor. Sob con- 
dições de pressão constante, uma quantidade termodiná- 
mica chamada entalpia (do grego enthalpein, “aquecer”) 
representa tal função. 

Entalpia, representada pelo símbolo H, é definida 
como a energia intema somada ao produto da pressão P 
pelo volume V do sistema: 


H=E+PV 1561 

Assim como a energia intema E, P e V também são 
funções de estado que dependem apenas do estado atual 
do sistema e não do caminho percorrido para se atingir tal 
estado. Como energia, pressão e volume são funções de es- 
tado, entalpia também será uma função de estado. 


TRABALHO PRESSÃO-VOLUME 


Para compreender melhor o significado de entalpia, 
lembre-se da Equação 5.5, em que AE envolve o calor q 
adicionado ou removido do sistema e também o trabalho w 
realizado pelo sistema ou sob sistema. Mais comumente, 
o único tipo de trabalho produzido por transformações. 
químicas ou físicas que ocorrem na atmosfera é o trabalho. 
mecânico associado a uma variação de volume. Por exem- 
plo, quando a reação entre o metal zinco e uma solução 
de ácido clorídrico ocorre a uma pressão constante em 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


um aparelho equivalente ao ilustrado na Figura 5.11, 
o pistão se move para cima ou para baixo para manter 
uma pressão constante no recipiente, Se, para simplificar, 
considerarmos que o pistão não tem massa, a pressão no 
aparelho será igual à pressão atmosférica. Conforme a rea- 
ção prossegue, forma-se gás Hz, e o pistão sobe. O gás no 
interior do frasco está, portanto, realizando trabalho na 
vizinhança ao levantar o pistão contra a força da pressão 
atmosférica. 
Zn(s)+2 H'(ag) — Zn?*(ag) + Hag) 15.7) 
O trabalho envolvido na expansão ou na compressão 
“de gases é chamado de trabalho pressão-volume (iraba- 
lho P-V), Quando a pressão é constante em um processo, 
como no nosso exemplo mostrado anteriormente, o sinal 
e a magnitude do trabalho pressão--volume são dados por: 


w=-PAV 15.8) 
em que P € a pressão é AV = Vansi — Via É à variação 
de volume do sistema. A pressão P é sempre um número 
positivo ou zero. Se o volume do sistema aumentar, AV será 
positivo. O sinal negativo na Equação 5.8 tem como função 
deixá-la de acondo com a convenção de sinal para w (Tabela. 
5.1. Quando um gás se expande, o sistema realiza trabalho 
na vizinhança, como indicado pelo valor negativo de w. (O 
sinal negativo X P positivo x AV positivo resulta em um valor 
negativo para w). Por outro lado, se o gás for comprimido, 
AV será negativo (o volume diminui, e a Equação 5.8 indica 
que w é portanto, positivo, o que significa que trabalho é 


Se a quantidade de zinco utilizada na reação for aumentada, mais trabalho será feito pelo sistema? Você precisa de informação 


adicional para responder a essa pergunta? 


HCag) 


Figura 5.11 Sistema que realiza trabalho na vizinhança. 


Zas) 
Zas) + 2Ha) — 20? “(09) + Ma) 


HClag) 


realizado pela vizinhança sob o sistema. O quadro Olhando 
de perto: energia, entalpia e trabalho P-V discute o tra- 
balho pressão-volume em detalhes, mas tudo o que precisa 
ser compreendido agora é a Equação 5.8, que se aplica aos. 
processos que ocorrem à pressão constante. 

As unidades de trabalho obtidas utilizando a Equação 
5.8 serão as de pressão (geralmente atm) multiplicadas 
pelas de volume (geralmente L). Para expressar o trabalho. 
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em uma unidade mais familiar — joules —, usamos o 
fator de conversão de 1 L-atm = 101,33. 


Reflita 


Se o volume de um sistema não alterar durante o curso de um 
processo, haverá realização de trabalho pressão-volume?. 


Como calcular o trabalho P-V 
Um combustível é queimado em um cilindro equipado com um pistão. O volume inicial do cilindro é 0,250 L, e o volume final, 
0,980 L. Se o pistão expandir contra uma pressão constante de 1,35 atm, qual será a quantidade de trabalho (cm J) realizada? 
(Lam 101,3). 


SOLUÇÃO 
Analise Com base no volume inicial e no volume final. pode- 
mos calcular AV. Também é dada a pressão P. Pede-se que o 
trabalho, w, seja calculado, 
Planeje A equação w = =P A V permite calcular o trabalho. 
realizado pelo sistema a partir da informação apresentada. 
Resolva A variação de volume é: 

AV Van Vinci = 0980 L -0,250 L= 0,730 L 
Assim, a quantidade de trabalho é: 

wm =PAV -1.35 atm)0.730 L) = -0.9855 L-am 


Para conversão de L-atm em J, temos: 


Confira Os algarismos significativos estio corretos (3), € as 
unidades são as solicitadas para energia (J). O sinal negativo 
está de acordo com o gás em expansão que realiza trabalho na 
vizinhança. 

Para praticar: exorcício 1 

Se um balão inflar de 0,055 para 1,403 L conra uma pressão 
exterma de 1,02 tm, quanto L atm de trabalho fo realizado? (a) 
-0056 L-atm, (b) 1,37 Leste. (€) 143 L-atm, (d) 149 Latim, 
(0) 139 L-am. 

Para praticar: exercicio 2 


Calcule o trabalho, em J, se o volume de um sistema contrair 
de 1,55 L para 0,85 L a uma pressão constante de 0,985 atm. 


VARIAÇÃO DE ENTALPIA 


Agora, vamos retomar a discussão relacionada à ental- 
pia. Quando ocorre uma transformação à pressão constante, 
a variação de entalpia, AH, é dada pela relação: 


AH=AE+ PV) 

=AE+PAV (pressão constante) 15.9] 

Isto é, a variação de entalpia é igual à variação da 
energia intema somada ao produto da pressão constante 
pela variação de volume. 

Lembre-se de que AE = q + w (Equação 5.5) e de que 
o trabalho envolvido na expansão ou na compressão de 
um gás é w = =P AV (à pressão constante). Ao substituir 
—w por P AVe q + w por AE na Equação 5.9, teremos: 


AH=AE+PAV=(qgp+w)-w=qp [5.10] 


O subscrito P em q indica que o processo ocorre a 
uma pressão constante. Assim, a variação de entalpia é 
igual ao calor qp ganho ou perdido a uma pressão cons- 
tante. Como qp € algo que podemos medir ou calcular e 


“como muitas transformações físicas e químicas de nosso 
interesse ocorrem à pressão constante, a entalpia é uma 
função mais útil para a maioria das reações do que a 
energia interna. Além disso, para a maioria das reações, a 
diferença entre AH e AE é pequena porque P AV tem um 
valor pequeno. 

Quando AH é positivo (isto é, quando qp é positi- 
vo), o sistema ganha calor da vizinhança (Tabela 5.1), 
isso significa que o processo é endotérmico. Quando 
AH é negativo, o sistema libera calor para a vizinhanç: 
e o processo é exotérmico. Para continuar a analogia 
do banco apresentada na Figura 5.7, sob pressão cons- 
tante, um processo endotérmico realiza depósitos de 
energia no sistema sob a forma de calor e um processo 
exotérmico saca energia do sistema na forma de calor 


(Figura 5.12). 
Reflita 


Quando uma reação ocorre em um frasco, você percebe que O 
frasco fica mais frio. Qual é o sinal de AH? 
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(a) Reação endutérmica. 


(bj Reação exotérmica 


Figura 5.12 Processos endotérmicos e exotérmicos() Um processo endetámico (34 > 0) deposita calor no sistema (b) Um processo exctémico 


(44 < 0) saca calor do sistema. 


Como H é uma função de estado, AH (que equivale a 
qp) depende apenas dos estados inicial e final do sistema, 
e não de como ocorre a variação. À primeira vista, essa 
afirmação parece contradizer a discussão apresentada na 


Determinação do sinal de AH 


Seção 5.2, na qual foi dito que q não é uma função de 
estado. No entanto, não há contradição porque a relação 
entre AH e qp tem limitações especiais: só o trabalho P-V 
está envolvido e a pressão deve ser constante, 


Indique o sinal da variação de entalpia, AH, nas seguintes operações realizadas sob pressão atmosférica e indique se o processo 
é endotérmico ou exotérmico: (a) Um cubo de gelo que derrete; (b) 1 g de butano (C4Ho) que é queimado em um ambiente com 
oxigênio suficiente para que ocorra a combustão completa, formando CO; e H;0. 


SOLUÇÃO 
Analise Nosso objetivo é determinar se AM é positivo ou 
negativo para cada processo. Uma vez que cles ocorrem a uma. 
pressão constante, a variação de entalpia é igual à quantidade 
de calor absorvido ou liberado, AH = gp. 

Planeje Devemos prever se calor € absorvido ou liberado 
pelo sistema em cada processo. Processos em que calor é 
absorvido são endotérmicos e AH tem sinal positivo: já pro- 
cessos em que calor é liberado são exotémicos e AH tem 
sinal negativo. 

Panan Em (pe quo Comida Caio do ga E Sila 
tema. Ao derreter, o cubo de pelo absorve calor da vizinhan- 
a, portanto AH é positivo e o processo é endotérmico. Em 
(Ð), o sistema é composto por 1 g de butano e oxigênio que 
é necessário para a queima. A combustão de butano resulta 


em liberação de calor, portanto AH é negativo e o processo 
é exotérmico. 


Para praticar: exercício 1 
A reação química que libera calor para o sua vizinhança é cha- 


mada de. etem um valor de AH. 
(a) endotémica, positivo (©) exotérmica, positivo 
(b) endotérmica, negativo (d) exotérmica, negativo 


Para praticar: exercicio 2 
Quando o ouro fundido € despejado em um molde, este 
se solidifica à pressão atmosférica. Sendo o ouro definido 
como o sistema, a solidificação é um processo exotérmico 
ou endotérmico? 
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Na química, interessa-nos principalmente dois tipos de trabalho: 
trabalho elétrico e trabalho mecânico produzido pela expansão 
de gases. Neste moment, nosso foco € no segundo lipo de ua- 
balho, chamado de pressão-volume ou P-V. A expansão de gases 
no cilindro de um motor de automóvel realiza trabalho P-V no 
mbolo: por fim, esse trabalho faz girar as rodas. A expansão de 
gases em um recipiente aberto realiza trabalho P-V na atmosfera. 


O satarra rea trabalho w = -PAV ra 
venhança conforme o gls se expande. 
empurando o pião para cima a uma atura ah 
P=FA P=EA 
h 
E 
= 
i 
Variação 
Gás confinado dentro de volume 
do cilindro 
o 
Área transversal = A 
Estado Estado 
inicial final 


Figura 5.13 Trabalho pressão-volume. A quantidade de tabah refado na vizinhança pelo sitema é w = -PAX 


Vamos assumir que o pistão não possui massa e que a única 
pressão agindo sobre ele € a pressão atmosférica, que resulta da 
atmosfera da Terra e pode ser considerada constante. 

Suponha que o gás se expanda e o pistão mova-se a uma altura 
Ah. A panir da Equação 5.3, definimos a magnitude do trabalho 
realizado pelo sistema: 


Magnitude do trabalho = força X distância = FX Ah [5.11] 


Podemos expressar a definição de pressão, P = F/A, como 
F= PXA. A variação de volume, AV, resultante do movimento 
do pistão, é o produto da área da seção transversal do pistão pela 
altura de deslocamento: AV = A x Ah. Substituindo na Equação 
SA temos: 


Magnitude do trabalho = Fx Ah = PXA X Ah 
=Pxav 


Como o sistema (o gás no interior do cilindro) realiza trabalho. 
na vizinhança, o trabalho tem um sinal negativo: 


-Pav 


a2) 


“Agora, se o trabalho P-V é o único que pode ser realizado, po- 
demos substituir a Equação 5.12 na Equação 5.5: 


AE=q+w=q-PAV 1813 


ENERGIA, ENTALPIA E TRABALHO P-V 


Esse trabalho, do ponto de vista prático, não serve para nada, mas 
20 monitorar variações de energia em um sistema, é necessário 
ficarmos atentos a todo tipo de trabalho, seja ele Gil ou não. 
Consideremos um gás em um cilindro com um pistão móvel 
tendo uma área de seção transversal A (Figura 5.13). Uma 
força F atua sobre o pistão. A prssdo P no gás é a força por área: 
P=EA. 


Quando uma reação ocorre em um recipiente de volume constante 
{AV = 0), o calor transferido é igual à variação de energia imema: 


AE= q= PAV= q= P(O) = qy (volume constante) [5.14] 


O V subscrito indica que o volume é constante, 
A maioria das reações ocorre sob pressão constante, de modo 
que a Equação 5.13 toma-se: 


AE=qp— PAV (pressão constante) 


Comparando as Equações 59 e 5.15, podemos perceber que o lado 
direito representa a variação de entalpia sob condições de pressão 
constante. Assim, AH = qr, como vimos na Equação 5.10. 

Em resumo, a variação de energia intema é igual ao calor ganho. 
ou perdido a um volume constante, e a variação de entapia é 
igual ao calor ganho ou perdido à pressão constante, A diferença. 
emre AE e AH é a quantidade de trabalho P-V realizado pelo 
sistema quando o processo ocorre à pressão constante, =P AV. 
A variação de volume que acompanha muitas reações é próxima 
de zero, tomando o produto P AV e, consequentemente, a dife- 
ença entre AE e AH pequena. Na maioria das circunstâncias, 
costuma ser satisfatório utilizar AH como a medida das varia- 
gões de energia durante a maioria dos processos químicos. 


15.15) 


Exercícios relacionados: 5.35, 5.36, 5.37, 5.38 
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5.4 | ENTALPIAS DE REAÇÃO 


Sendo AH = Hana — Hc, à variação de entalpia 
para uma reação química é dada pela equação: 
AH = Horoguos — Hesgees 

A variação de entalpia que acompanha uma reação é 
chamada de entalpia de reação ou de calor de reação e 
é, algumas vezes, representada por Aff, em que “rea” € 
uma abreviatura utilizada para “reação”. 

Quando estabelecemos um valor numérico para Afcar 
devemos especificar a reação envolvida. Por exemplo, quando- 
2 mols de Hals) queimam para formar 2 mois de H;O(g) à 
uma pressão constante, o sistema libera 483,6 kJ de calor. 
Podemos resumir essa informação da seguinte maneira: 


2 Ha(g) + Og) — 2 H,0(g) 
AH = 483.6 


15.16) 


1547] 


O sinal negativo de AH indica que essa reação é 
exotérmica, Note que 4H é apresentado no final da 


2Hxe) + Oxe) 


equação balanceada, que não especifica explicitamente 
as quantidades de substâncias químicas envolvidas. Em 
tais casos, os coeficientes da equação balanceada repre- 
sentam a quantidade de matéria (em mols) de reagentes 
e produtos que geram a variação de entalpia associada. 
Equações químicas balanceadas que mostram a varia- 
são de entalpia associada são chamadas de equações 
termoquímicas. 

A natureza exolérmica das reações também é mos- 
trada no diagrama de entalpia na Figura 5.14. Note que 
a entalpia dos reagentes é maior (mais positiva) que a 
entalpia dos produtos. Assim, AH = Hyodutos — Hreagemes 
é negativo. 


Reflita 
Se a reação para formar água fosse escrita da seguinte maneira: 


Hg) +3 Olg) — H019), você esperaria o mesmo valor de 
AH, como o expresso na Equação 5.17? Explique 


2Ha) + Ola) 


an<o 
texotérmica) 


2H0(9) 


2H0(9) 


Figura 5.14 Reação exotérmica entre hidrogênio e oxigênio. Quando uma mista de 49) e O;(g) reagem para formar HO), a explosão 
[epetan rd uma bola de foga Por ces ação de calar do satena para a han a reação rem cmo nado no dagana de 
estala (Figura 5.15). 


| ai 
“sou 

E 

É| 


CHalg) + 2048) 


CO) +200 


A seguir, veremos algumas diretrizes que são úteis 
quando utilizamos equações termoquímicas e diagramas 
de entalpia: 

1. A entalpia é uma propriedade extensiva. A magni- 
tude de AH é proporcional à quantidade de reagente 
consumido no processo. Por exemplo, 890 KJ de calor 
é produzido quando 1 mol de CH; entra em combus- 
tão à pressão constante: 


CHu(g) + 2 Org) — COg) + 2 H2000) 


AH =-890 KJ 15.18) 


Já que a reação de combustão entre 1 mol de CH, e 

2 mols de O, libera 890 kJ de calor, a combustão entre 

2 mols de CH, e 4 mols de O; libera o dobro de calor, 

1.780 KJ. Embora os coeficientes de equações químicas. 

sejam, geralmente, números inteiros, às vezes frações são. 

utilizadas, como vimos no quadro Reflita. 

2. A variação de entalpia de uma reação é igual em 
magnitude, mas apresenta sinal oposto ao AH da 
reação inversa. Por exemplo, AH para o inverso da 
Equação 5.18 é +890 KJ: 


COn(g) + 2 H00) —» CHalg) + 2 Oxlg) 
AH =+890 


15.19) 
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Quando invertemos uma reação, invertemos também 

os papéis de produtos e reagentes. Com base na Equa- 

ção 5.16, vemos que inverter produtos c reagentes leva. 

à mesma magnitude de AH mas com mudança de sinal 

(Figura 5.15), 

3. A variação de entalpia de uma reação depende 
dos estados de reagentes e produtos. Se o produ- 
to na Equação 5.18 fosse H,O(g) em vez de HOM, 
AH, seria -802 kJ em vez de —890 kJ, Menos calor 
seria liberado para a vizinhança, porque a entalpi 
de H:O(g) é maior que a de HyO(), Uma maneira de 
perceber isso é imaginar que o produto seja, inicial- 
mente, a água líquida. A água líquida deve ser con- 
vertida em vapor, e a conversão de 2 mols de H;O(1) 
para 2 mols de H;O(g) é um processo endotérmico 
que absorve 88 KJ: 


2H) —2 H00) 
AH=4881J 


15.20] 


Desse modo, é importante especificar os estados de 
reagentes e produtos em equações termoquímicas. Além 
disso, de mancira geral, consideraremos que reagentes e 
produtos estejam ambos na mesma temperatura, 25 *C, a 
menos que seja indicado o contrário. 


Como relacionar AH às quantidades de reagentes e produtos 
“Quanto de calor é liberado quando 4.50 g de gás metano entra em combustão à pressão constante? (Considere a informação dada 
na Equação 5.18.) 


SOLUÇÃO 

Analise Nosso objetivo é aplicar uma equação termoquímica. 
para calcular o calor produzido quando uma quantidade espe- 
cífica de gás metano é queimada. De acordo com a Equação 
5.18, 890 KJ é liberado pelo sistema quando 1 mol de CH, é 


Planeje A Equação 518 formece-nos um fator de conversão 
estequiométrico: (1 mol de CH4 = -890 KJ). Dessa forma, 
podemos converter mols de CHg em KJ de energia. Porém, 
antes é necessário converter gramas de CH4 em mols de CH. 


queimado à pressão constante. Assim, a sequência de conversão é 
Massa molar an= 

Gramas de CH, KJ do calor 

omeia) é =D deCH, —» MolsdeCH, —» -890 —> ( A 


16,0 g/mol 


KJ/mol 


Resolva Ao adicionar as massas atômicas de C e 4 H, temos que 1 mol de CH4 = 160 g de CHo- Podemos usar os fatores de 
conversão apropriados para converter gramas de CH, em mols de CHa e, em seguida, em quilojoules: 


Caor = (430 pea( 


E(B) -ou 


TmolCH;, 


O sinal negativo indica que o sistema liberou 250 KJ para a vizinhança. 


Para praticar: exercicio 1 


A combustão completa do etanol, CHOH (MM = 46,0 g/mol), ocorre da seguinte maneira: 
CoHs OH +3038) — 20038) + 3H:00) AH=-555 19 
Qual é a variação de entalpia para a combustão de 15,0 g de etanol? 


GB (AISO (0-2 (0)-555 


(0-1701 


186 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


Para praticar: exercício 2 


O peróxido de hidrogênio pode se decompor em água e oxigênio por meio da reação: 


25,00) — 2 H:040 + O:(g) 


AH=-196 13 


Calcule a quantidade de calor liberada quando 5,00 g de H:0;(1) decompõem-se à pressão constante. 


€ 


Se você segurar um tijolo no ar e soltá-lo, já sabe o que vai acon- 
pois a força da gravidade puxa-o em direção. 
à Terra. Um processo que é termodinamicamente favorável, 
“como a queda de um tijolo, é chamado de processo espontâneo. 
Um processo espontâneo pode ser rápido ou lento; isso porque 
a velocidade com que os processos ocorrem não é governada 
pela termodinâmica. 

Processos químicos podem também ser termodinamicamente 
favoráveis ou espontâncos. No entanto, por espontânco não 
queremos dizer que produtos são formados em uma reação 
sem que haja a necessidade de intervenção. Iso pode aconte- 
er, mas, muitas vezes, um pouco de energia deve ser formecida 
para que o processo possa se iniciar. A variação de entalpia em 
uma reação fornece.nos um indicativo quanto à espontaneidade 
da reação. À combustão de Hats) e Oz), por exemplo, é alta 
mente exotérmica: 


am 


Hg +10:8 — HOw) -wu 
Gás hidrogênio gás oxigênio podem coexistir indefinidamente 
em um recipiente sem que notemos a existência de qualquer 
reação, No entanto, uma vez que a reação é iniciada, a energia é 
rapidamente transferida do sistema (reagentes) paraa vizinhança. 
na forma de calor, O sistema perde, portanto, entalpia, transfe- 
rindo calor para a vizinhança. (Lembre-se de que a primeira lei 
da termodinâmica afirma que a energia total do sistema somada. 
à da vizinhança não muda; a energia é conservada) 


USANDO A ENTALPIA COMO UM GUIA 


A variação de emtalpia, no entanto, não é o único fator a ser con- 
siderado no que diz respeito à espontaneidade de reações, nem 
é um guia infalível, Por exemplo, apesar de a fusão do gelo ser 
um processo endotérmico, 


H00) — H00) 


esse processo é espontâneo a temperaturas acima do ponto 
de fusão da água (O *C). Já o processo inverso, isto é, o 
congelamento da água, é espontânco a temperaturas abaixo 
de OC, Assim, sabemos que o gelo derrete à temperatura. 
ambiente e a água colocada em um congelador a -20 "C 
transforma-se em gelo. Ambos os processos são espontâneos. 
sob condições diferentes, apesar de serem o inverso um do 
outro. No Capítulo 19, vamos abordar a espontaneidade dos 
processos mais profundamente. Entenderemos o motivo de 
“um processo poder ser espontâneo em uma dada tempera- 
tura, mas não em outra, como é o caso da transformação de 
água em gelo. 

Apesar desses complicadores, deve-se ficar alento às variações 
de entalpia das reações. Como observação geral, quando a varia- 
ção de entalpia é grande, esta é o principal fator para a determi- 
nação da espontaneidade, Assim, reações em que AH é grande 
(cerca de 100 KJ ou mais) e negativo tendem a ser espontâneas. 
As reações em que AH é grande e positivo tendem a ser espon- 
tâncas apenas no sentido inverso. 


aH=+601 


Exercícios relacionados: 547, 5.48 


Em muitas situações, será importante saber o sinal 
e a magnitude da variação de entalpia associada a um 
determinado processo químico. Como veremos nas pró- 
ximas seções, AH pode ser determinado por experimen- 
tos ou a partir de variações de entalpia conhecidas de 
outras reações, 


8.5 | CALORIMETRIA 


O valor de AH pode ser determinado experimental- 
mente por meio da medida do fluxo de calor que acom- 
panha a reação À pressão constante. Geralmente, pode-se 
determinar a magnitude do fluxo de calor por meio da 
medida da magnitude da variação de temperatura que 
este fluxo de calor produz. A medição do fluxo de calor 


é denominada calorimetria; e o aparelho utilizado para 
medir o fluxo de calor chama-se calorímetro. 


CAPACIDADE CALORÍFICA E 
CALOR ESPECÍFICO 

Quanto mais calor um objeto ganha, mais quente ele 
fica. Todas as substâncias têm sua temperatura alterada 
quando são aquecidas, mas a magnitude da variação de tem- 
peratura produzida por uma determinada quantidade de calor 
depende da identidade da substância. A variação de tempe- 
‘fatura de um objeto quando cle absorve uma quantidade de 
calor é determinada por sua capacidade calorífica, C. A 
capacidade calorífica de um objeto representa a quantidade. 
de calor necessária para elevar sua temperatura em 1 K (ou 1 
“C). Quanto maior a capacidade calorífica, maior será calor 
necessário para produzir um dado aumento de temperatura. 


No caso de substâncias puras, a capacidade calort- 
fica geralmente é dada para uma determinada quanti- 
dade de substância, A capacidade calorífica de um mol 
de uma substância é chamada de capacidade calorifica 
molar, Cy A capacidade calorifica de um grama de uma 
substância é chamada de capacidade calorífica especi- 


Calor específico 


pi 
mxAT 


Q= 
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fica, ou apenas calor específico, C.. O calor específico, 
Cc. de uma substância pode ser determinado experimen- 
talmente, a partir da medição da variação de temperatu- 
ra, AT, pela qual uma massa conhecida m da substância. 
passa quando ganha ou perde uma quantidade específica 
de calor q: 


a (quantidade de calor transferido) 
gramas de substâncias) X (variação de temperatura) 


15.21) 


Por exemplo, 209 J são necessários para aumentar a temperatura de 50,0 g de água em 1,00 K. Assim, o calor 


específico da água é: 


c 2093 


Observe como as unidades são combinadas no cálculo. 
Uma variação de temperatura em graus kelvin é igual em 
magnitude a uma variação de temperatura em graus Cel- 
sius: AT em K = AT em °C. co» (Seção 1.4) Portanto, esse 
calor específico para água também pode ser 4,18 J/g-*C, 
em que a unidade é pronunciada “Joules por grama-graus. 
Celsius." 
Pelo fato de os valores de calor específico para uma 
jbstância variarem ligeiramente com a 
deve ser especificada com precisão. Por 
exemplo, o valor de 4,18 J/g-K utilizado aqui para a água 
se refere à água inicialmente a 14,5 °C (Figura 5.16). 
O calor específico da água a essa temperatura é usado 
para definir a caloria, como vimos na Seção 5.1, sendo 
1 cal = 4,184 J exatamente. 
Quando uma amostra absorve calor (q positivo), 


= T00 100K) 


= 4183/g:K 


q=Cxmxar 1522 
Assim, podemos calcular a quantidade de calor que 

uma substância ganha ou perde, usando seu calor especi- 

fico, a medida de massa e a variação de temperatura. 

A Tabela 5.2 lista os calores específicos de várias 
substâncias, Note que o calor específico da água líquida é 
maior que o das outras substâncias, O alto calor especifi- 
co da água explica a razão de as temperaturas dos oceanos. 
serem relativamente resistentes à variação, influenciando 
o clima da Terra. 


Reflita 


Qual das substâncias na Tabela 5.2 terá a maior variação de 
temperatura se uma mesma quantidade de cada substância. 


sua temperatura aumenta (A7 positivo). Rearranjando a absorver a mesma quantidade de calor? 
Equação 5.21, obtemos: 
RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
O processo mostrado na figura é endotérmico ou exotérmico? 

1,0008 H00) 

T= 155°C 

jee 
de calor 
14000 g H00) 
T= 145°C 


Figura 5.16 Calor especifico da água. 
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Tabela 5.2 Calores específicos de algumas substâncias a 298 K. 


Substâncias simples Substâncias compostas 
Substância Calor específico (g-K) Substância Calor específico (Jg-K) 
Mio 104 Hom a18 
Al) 0% crua) 220 
Fe(s) 045 COto) 0,84 
Hgt om ccon) om 


Relação entre calor, variação de temperatura e capacidade calorifica 
(a) Quanto de calor é necessário para aquecer 250 g de água (cerca de um copo) de 22 “C (próxima da temperatura ambiente 
298 "C (próxima do ponto de ebulição da água)? (b) Qual a capacidade calorífica molar da água? 


SOLUÇÃO 

Analise Na parte (a). deve-se encontrar a quantidade de ca- 
Jor (q) necessária para aquecer a água, dada a massa (m), a 
variação de temperatura (AT) e seu calor específico (Cc). Na 
parte (b), devemos calcular a capacidade calorifica molar (ca- 
pacidade calorífica por mol, Ca) da água a partir de se calor 
específico (capacidade calorifica por grama). 

Planeje (a) Dado Cp, m e AT, pode-se calcular a quantidade de 
calor, q, aplicando a Equação 522. (b) Podemos usar a massa 
molar da água a análise dimensional para converter a capa- 
cidade calorifica por grama em capacidade calorifica por mol. 
Resolva 

(a) A água passa por uma variação de temperatura 


ATE C=22"C=16"C=16K 


Usando a Equação 5.22, temos: 


a=Coxmxar 
= (ALI Jg KNESO D06 K) = 7.9 3 1043 


(b) A capacidade calorifica molar é a capacidade calorifica de 
um mol de substância. Usando os pesos atômicos do hidrogê- 
nio e do oxigênio, temos: 


1 mol H:O = 180 g H:O 


A partir do calor especifico dado no item (a); 
1 (es 
EK/\ T mol. 


Para praticar: exercicio 1 
Suponha que temos massas iguais de duas substâncias A c B. 
Quando a mesma quantidade de calor é adicionada em cada 
amostra, a temperatura de À aumenta 14 *C, enquanto a de B 
aumenta 22 “C. Qual das seguintes afirmações é verdadeira? 
(a) A capacidade calorifica de B é maior que a de A. (b) O 
calor específico de A é maior que o de B. (Ù A capacidade 
calorífica molar de B é maior que a de A. (d) O volume de A é 
maior que o de B. (e) A massa molar de A é maior que a de B, 


Para praticar: exercício 2 
a) Grandes bases rochosas são utilizadas em casas com 
aquecimento solar para armazenar calor. Suponha que o ca- 
lor específico das rochas seja 0,82 J/g-K. Calcule a quanti- 
dade de calor absorvida por 50.0 kg de rochas, considerando 
um aumento de temperatura de 12.0 *C. (b) Qual é a varia- 
ão de temperatura dessas rochas, se elas emitirem 450 KJ 
de calor? 


PRA aaia 


CALORIMETRIA À PRESSÃO CONSTANTE 


As técnicas e os equipamentos utilizados na calori- 
metria dependem da natureza do processo a ser estudado. 
Para muitas reações, a exemplo das que ocorrem em solu- 
ção, é fácil controlar a pressão de modo que o AH seja 
medido diretamente. Embora os calorímetros usados para 
trabalhos de elevado rigor sejam instrumentos de preci- 
são, frequentemente utiliza-se um simples calorímetro de 
copo de isopor (Figura 5.17) em laboratórios de química. 
geral, para ilustrar os princípios da calorimetria. Como ele. 
não é selado, a reação ocorre essencialmente sob a pressão 
constante da atmosfera. 


Imagine que foram adicionadas duas soluções aquo- 
sas, cada uma contendo um reagente, a um calorímetro de 
copo de isopor. Uma vez misturadas, ocorre uma reação. 
Nesse caso, não há uma fronteira física entre o sistema e 
a vizinhança. Os reagentes e os produtos da reação são o 
sistema, e a água na qual eles estão dissolvidos faz parte 
da vizinhança — o calorímetro também faz parte da vi 
nhança. Se assumirmos que o calorímetro está perfeit 
mente isolado, todo e qualquer calor liberado ou absorvido 
pela reação provocará um aumento ou uma diminuição 
na temperatura da água. Assim, nós medimos a variação 
de temperatura da solução e consideramos que todas as. 
alterações resultam do calor transferido da reação para 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Proponha uma razão para a prática comum de utilização de dois copos de isopor em vez de um. 


Figura 5.17 Calorimetro de copo 
de isopor. Esse aparelho simples é 
iaito para mes variações de tempe- 
Tatura de reações à presso constante. 


a água (processo exotérmico), ou da água para a reação 
(processo endotérmico). Em outras palavras, mediante o 
monitoramento da temperatura da solução, podemos veri- 
ficar a direcionalidade do fluxo de calor entre o sistema 
(os reagentes e produtos na solução) e a vizinhança (a 
água que constitui a maior parte da solução). 

Em uma reação exotérmica, o calor é “perdido” pela 
reação e “ganho” pela água, de modo que a temperatura 


doi = (calor específico da solução) X (massa da solução) X AT = —grea 


da solução aumenta. Já o inverso ocorre em uma reação 
endotérmica: o calor é ganho pela reação e perdido pela 
“água, fazendo com que a temperatura da solução diminua. 
O calor ganho ou perdido pela solução, quais é, portanto, 
igual em magnitude, mas de sinal oposto ao calor absor- 
vido ou liberado pela reação, grea dl = greas O valor de 
ques é facilmente calculado a partir da massa da solução, 
seu calor específico e a variação de temperatura: 


15.23] 


Para soluções aquosas diluídas, geralmente assumimos que o calor específico da solução é igual ao da água, 4,18 J/g-K. 
A Equação 5.23 possibilita o cálculo de gwa à partir da variação de temperatura da solução em que ocorre a reação. 
Um aumento da temperatura (37 > 0) significa que a reação é exotérmica (grea <O). 


Medição do AH utilizando um calorímetro de copo de isopor 


Quando um estudante mistura SO mL de HCI a 1,0 Af e SO mL de NaOH a 1,0 M em um calorímetro de copo de isopor, a tem- 
peratura da solução resultante aumenta de 21,0 para 27.5 *C. Calcule a variação da entalpia para a reação em kJ/mol de HCI, 
assumindo que o calorímetro perde apenas uma quantidade insignificante de calor, que o volume total da solução é igual a 
100 ml., sua densidade é 1,0 g/mL e seu calor específico, 4,18 g-K. 


SOLUÇÃO 
Analise Misturar soluções de HCI e NaOH resulta em uma Resolva Uma vez que o volume total da solução é igual a 
reação ácido-base: 100 mL, sua massa será: 
HCi(ag) + NaOH(ag) —* H104) + NaCHag) (100 mLX1,0 g/mL) = 100 g 
O objetivo é calcular o calor produzido por mol de HCI,a A variação da temperatura é: 
Partir dos dados apresentados de aumento de temperatura da 
solução, quantidade de matéria (em mols) de HCI e NaOH, AT=275°C-210°C=65'C=65K 
densidade e calor especifico da solução. Empregando a Equação 523, temos: 
Planeje O calor total produzido pode ser calculado aplicando 
a Equação 5.23. A quantidade de matéria de HCl consumidana qra =-CoXmXAT 


reação deve ser calculada a partir do volume e da concentração = (4,18 Jg — KX(100 gX6.5 K) =2.7X 10° J =-27 K 
em quantidade de matéria (molaridade) dessa substância, de 
modo que esse valor seja, então, usado para determinar o calor 


produzido por mol de HCI. 


Como o processo ocorre à pressão constante: 


AH=qr=-2713 
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Para expressar a variação de entalpia em uma base molar, recor- 
remos ao fato de que a quantidade de matéria (em mols) de HCI 
é obtida pela multiplicação do volume (50 mL = 0.050 L) e da 
concentração (1,0 M = 1,0 mai.) da solução de HCE: 


(9,050 LXA,O mol.) = 0,050 mol 
Assim, a variação de entalpia por mol de HCI é: 
am 


2,7 10,050 mol =—S4 KJ/mol 


Confira AH é negativo (exotérmico), como evidenciado pelo 
aumento da temperatura, A magnitude da variação de entalpia 
molar parece razoável 


Para praticar; exercício 1 


Quando 0,243 g de Mg reage com HCI suficiente para produzir 
100 mL de solução em um calorímetro à pressão constante, 
ocorre a seguinte reação: 


Mg) + 2 HCKag) — MgCI(ag) + Hals) 


Considerando que a temperatura da solação aumenta de 23,0 para 
38,1 “C como resultado dessa reação, calcule AH em Klfmol de 
Mg Assuma que a solução tem um calor especifico de 4,18 /g-"C. 
(8) 19.1 Kifmol (b) -111 Klfmol (6) —191 KJ/mol (d) 468 7 
mol (e) 96 kia 


Para praticar: exercício 2 
Quando 50,0 mL. de AgNO, a 0,100 M e 50,0 mL de HCI a 
0.100 M são misturados em um calorímetro a pressão constant, 
a temperatura da mistura aumenta de 22,30 para 23,11 "C. O 
aumento da temperatura é causado pela seguinte reação: 


ASNO (ag) + HC (ag) — AFC) + HINO ag) 


Calcule AH para essa reação em kJ/mol de AgNO», assu- 
mindo que a solução tem massa de 100,0 g e calor específi- 
co de 4,18 Jig-*C. 


BOMBA CALORIMÉTRICA (CALORIMETRIA 
AVOLUME CONSTANTE) 

Um tipo importante de reação estudada que utiliza a 
calorimetria é a combustão, na qual um composto reage 
completamente com oxigênio em excesso, == (Seção 3.2) 
Reações de combustão são estudadas com maior precisão 
quando se utiliza uma bomba calorimétrica (Figura 
5.18), A substância a ser estudada é colocada em um pe- 
queno cadinho dentro de um recipiente selado e isolado. 
chamado de bomba. A bomba, projetada para resistir a al- 
tas pressões, tem uma válvula de entrada para a adição de 
oxigênio e fios condutores de eletricidade que dão início à 
reação, Após a amostra ser adicionada, a bomba é selada 
e pressurizada com oxigênio. Em seguida, é colocada no 
calorímetro e coberta com uma quantidade de água. A rea- 
ção de combustão € iniciada, submetendo a amostra a uma 
comente elétrica por meio de uma resistência em contato 
com ela. Quando a resistência atinge uma determinada 
temperatura, a amostra entra em combustão. 

O calor liberado decorrente da combustão é absorvi- 
do pela água e pelos vários componentes do calorímetro 
(que, no seu conjunto, constituem a vizinhança), fazen- 
do com que a temperatura da água se eleve. À variação 
da temperatura da água causada pela reação é medida 
com precisão. 

Para calcular o calor de combustão a partir do 
aumento de temperatura medido, precisamos conhecer 
a capacidade calorífica total do calorímetro, Cesi. Essa 
quantidade é determinada ao provocar a combustão de 
uma amostra que libera uma quantidade conhecida de 
calor e ao medir a variação de temperatura. Por exem- 
plo, a combustão de exatamente 1 g de ácido benzoico, 
CgHsCOOH, em uma bomba calorimétrica produz 26,38 
KJ de calor, Suponha que 1,000 g de ácido benzoico seja 


queimado em um calorímetro, levando a um aumento 
de temperatura de 4,857 “C. A capacidade calorífica do 
calorímetro é, então, Ceat = 26,38 KJ/4,857 “C = 5.431 
KIC. Uma vez que conhecemos o valor de Cry pode- 
mos medir as variações de temperatura produzidas por 
outras reações, e, a partir delas, calcular o calor envol- 
vido na reação, gres: 


dna =—CoX AT 


15.24] 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Por que se utiliza um agitador nos calorimetros? 
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Medição de qrea com a utilização da bomba calorimétrica 
A combustão de metil-hidrazina (CH;N,), um combustível líquido para foguetes, produz Nils), COxg), é H0M1): 


2CHANAD+S Og) — 2 Nals) +2 COx(g) +6 H:0(M) 
Quando 4,00 g de metil-hidrazina são queimados em uma bomba calorimétrica, a temperatura do calorímetro aumenta de 25,00 
para 39,50 °C. Em um experimento separado, foi determinada a capacidade calorifica do calorímetro como sendo de 7,794 KIC. 
Calcule o calor da reação para a combustão de um mol de CHoNs. 


SOLUÇÃO 

Analise Conhecemos a variação de temperatura e a capaci- 
‘dade calorifica total do calorímetro. Também é dada a quanti- 
dade de reagente queimado. O objetivo é calcular a variação de 
entalpia por mol para a combustão do reagente. 

Planeje Primeiro, vamos calcular o calor envolvido na com- 
dustão da amostra de 4.00 g- Convertemos, ento, esse calor 
em uma quantidade molar. 

Resolva Para a combustão de uma amostra de 4,00 g de metil- 
“hidrazina, a variação de temperatura do calorímetro é: 


AT = (39,50 C- 25,00 °C) = 14,50 °C 


Podemos usar o AT e o valor de Cey para caleular o calor da 
reação (Equação 5.24); 


da = Cal X AT = (1:74 PCI 30) 


130w 


Podemos converter facilmente esse valor no calor de reação- 
para um mol de CHgNy: 


-11303 ) (461 ECHA 
TES) j (mer) 
= 130% 10 W/molCHAN; 


Confira As unidades cancelam corretamente e o sinal da res- 
posta é negativo, como deve ser para uma reação exotérmica. 
A magnitude da resposta parece razoável. 


Para praticar: exercício 1 
A combustão de exatos 1,000 g de ácido bensoico em uma 
bomba calorimétrica libera 26,38 KJ de calor, Considerando 
que a combustão de 0,550 g de ácido bensoico faz com que a 
temperatura do calorímetro aumente de 22,01 para 24,27 *C, 
calcule a capacidade calorifica do calorímetro. (a) 0,660 PC 
(©) 642 KIC, (€) 14.5 KIC (8) 212 ºC (€) 32,7 UFC. 


Para praticar: exercicio 2 
Uma amostra de 0,5865 g de ácido lático (HCHO; € queimar 
“la cm um calorímetro cuja capacidade calorifica € 4,812 KJC. 
A temperatura aumenta de 23,10 para 24,95 °C. Calcule o calor 
da combustão do ácido lático (a) por prama e (b) por mol. 


Já que as reações em uma bomba calorimétrica ocor- 
rem a volume constante, o calor transferido corresponde à 
variação de energia intema, AE, em vez da variação de en- 
talpia, AH (Equação 5.14). No entanto, para a maioria das 
reações a diferença entre AE e AH é muito pequena. Para a 


reação discutida no Exercício resolvido 5.8, por exemplo, a 
diferença entre AE e AH é de aproximadamente 1 KJ/mol: 
uma diferença de menos de 0,1%. Sendo assim, é possível 
calcular AH a partir de AE, mas não precisamos nos preocu- 
par com a forma como essas pequenas correções são feitas. 


€ 


Para a maioria de nós, a pergunta "Você está com febre?” sig- 
nifica o início de um diagnóstico médico. Na verdade, uma va- 
riação de temperatura corporal em apenas alguns graus é indício 
de que algo vai mal. À manutenção de uma temperatura quase 
constante é uma das funções fisiológicas mais importantes do 
corpo humano, 

Para entender como são os mecanismos de aquecimento e res- 
friamento do corpo, podemos considerá-lo um sistema termodi- 
nâmico, À energia interna do corpo aumenta através da ingestão 
de alimentos oriundos da vizinhança. Os alimentos, como a gli- 
cose (CeH1204), são metabolizados — um processo que é essen- 
cialmente de oxidação, que produz CO; e HO: 


CAIO) +60) — 6 COs) + 6H AH =-28031 


A QUÍMI 


EAVIDA 


A REGULAÇÃO DA TEMPERATURA CORPORAL 


Cerca de 40% da energia produzida é usada para realizar traba- 
ho na forma de contrações musculares e atividades das células 
nervosas. O restante é liberado na forma de calor, parte do qual é 
usada para manter a temperatura corporal. Quando o corpo pro- 
duz muito calor, como em momentos de esforço fisico pesado, 
le dissipa o calor excedente para a vizinhança. 

O calor é transferido do corpo para a vizinhança principal- 
mente por radiação, convecção e evaporação. Na transferêo- 
cia por radiação, o calor do corpo € liberado para a vizinhança. 
mais fria, como em um fogão quente que irradia calor para a 
vizinhança. Na transferência por convecção, ocorre a perda 
de calor em virtude do aquecimento do ar em contato com o 
corpo O ar quente sobe e é substituído pelo ar frio, reiniciando. 
o processo. 
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Roupas quentes diminuem a perda de calor por convecção quan- 
do o tempo está com temperaturas mais frias. O resfriamento 
por exaporação ocorre quando suor é gerado na superficie da 
pele, por meio das glândulas sudoríparas (Figura 5.19). O ca- 
Tor é removido do corpo à medida que o suor evapora. O suor 
é predominantemente água, de modo que o processo consiste 
na conversão endotérmica de água no estado líquido em vapor. 
HO()—H,O(g)  AH=+40H 
A velocidade com que ocorre o resfriamento evaporativo dimi- 
nui com o aumento da umidade do ar. Sendo assim, é por isso 
timos mais suados e desconfortáveis em dias quentes. 


Quando a temperatura do corpo se toma muito elevada, a perda 
de calor aumenta de duas maneiras. Primeiro, o fluxo sanguíneo 
na superfície da pele aumenta, possibilitando um aumento do 
resfriamento convectivo e da radiação. À aparência avermelhada. 
ou “corada” de um indivíduo com temperatura corporal alta re- 
Sulta desse aumento de fluxo sanguineo. Segundo, nós suamos, 
fato que aumenta o resfriamento evaporativo. Durante atividade 
fisica intensa, a transpiração pode produzir de 2 a 4 litros de 
suor por hora. Como resultado, a quantidade de água do corpo 
deve ser reposta nesses períodos. Se o corpo perder muito liqui- 
do por transpiração, ele não conseguirá mais resfriar-se, dimi- 
nuindo o volume de sangue e levando a uma exaustão por calor 
ou insolação mais grave. No entanto, repor água sem repor os 
eletrólitos perdidos durante a transpiração também pode levar 


8.6 | LEI DE HESS 


Com frequência, é possível calcular o AH para uma 
reação a partir dos seus valores tabelados para outras rea- 
ções. Assim, não é necessário efetuar medições calorimé- 
tricas para todas as reações 

Como a entalpia é uma função de estado, a variação 
de entalpia, AH, associada a todo e qualquer processo 
químico depende apenas da quantidade de matéria que 
passa por uma transformação, da natureza do estado 
inicial dos reagentes e do estado final dos produtos. 
Isso significa que, se uma determinada reação ocorrer 


Figura 5.19 Transpiração. 


a problemas graves, Se o nível normal de sódio no sangue cair 
muito, podem ocorrer tonturas e confusão, podendo levar a uma 
condição mais critica. Consumir uma bebida isotônica, que con- 
tém alguns eletrólitos, ajuda a evitar esse problema. 

Quando a temperatura do corpo cai excessivamente, diminui o 
fluxo sanguíneo para a superfície da pele, diminuindo assim a 
penta de calor. A baixa temperatura também desencadeia peque- 
nas contrações involuntárias dos músculos (arrepios); as reações. 
bioquímicas que geram energia para a realização desse trabalho 
também produzem calor para o corpo. Se o corpo for incapaz 
“de manter a temperatura normal, pode ser desencadeada uma 
condição muito perigosa chamada hipotermia 


em uma só elapa ou em uma série de etapas, 
variações de entalpia associadas às etapas i 
deve ser igual à variação de entalpia associada ao pro- 
cesso em uma única etapa. Por exemplo, a combustão 
do gás metano, CHa(g). para formar CO:(g) e HzOU) 
pode ser considerada um processo de uma etapa, repre- 
sentado à esquerda na Figura 5.20, ou de duas etapas, 
representado à direita na Figura 5.20: (1) combustão de 
CH(g) para formar COs(g) e H2O(g), e (2) condensa- 
ção de H,O(g) para formar H,O(D). A variação de em 
pia do processo global é a soma das variações de entalpia 
dessas duas etapas: 


CH(e) + 20,(4) — CO (8) + 2H,0(8) AH = —802H 
(Adicionar) 2H,0(g) — 2H,0(1) AH = -88kJ 
CH,(8) + 20;(8) + 2H;O(g) — COs(g) + 2H:0(1) +2H,0(8) 

AH = -89k 


A equação global é: 


CHa(g) + 2 08) — COxXg) + 2 H00) 


AH=-89 K 


A lei de Hess afirma que se uma reação é realizada em uma série de etapas, o AH para a reação global é igual à soma 
das variações de entalpia das etapas individuais. A variação de entalpia global para o processo independe do número de 
etapas e do caminho da reação. Essa lei é uma consequência do fato de que a entalpia é uma função de estado. Dessa forma, 


podemos calcular o AH para qualquer processo, contanto 
que encontremos um caminho no qual o AH de cada etapa. 
seja conhecido, Isso significa que um número relativamente 
Pequeno de medidas experimentais pode ser usado para cal- 
cular o AH para um grande número de reações. 

A lei de Hess é uma maneira útil de calcularmos as 
variações de energia, que são difíceis de medir direta- 
mente, Por exemplo, não é possível medir diretamente a 
entalpia de combustão do carbono para formar monóxido 
de carbono. A reação de combustão entre 1 mol de car- 
bono e 0,5 mol de Oz produz tanto CO quanto CO3, e 
parte do carbono não reage. No entanto, tanto carbono 
sólido quanto monóxido de carbono podem reagir total- 
mente com O) para produzir CO». Concluímos, então, que 
é possível usar as variações de entalpia dessas reações 
para calcular o calor de combustão do carbono. 


Reflita 


Que efeito têm essas variações sobre o AH da reação: 
(a) Invertendo a reação 
(b) Multiplicando os coeficientes da equação da reação por 27 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual processo corresponde à variação de entalpia de -88 kI? 


CHalg) + 20x8) 


fi Coxa) + 2 H2040) 
F w 


COn(g) + 2 H200) 


Figura 5.20 Diagrama de entalpia para a combustão de um mol 
Se metano A variação de entaipa a reação de uma etapa é gual a soma 
as atrações de entalpia da reação e então em dois passos: 
89019 = -802 1 + (-88 K), 


Como usar a lei de Hess para calcular o AH 
A entalpia de reação para a combustão de C, para produzir CO; é -393,5 KJ/mol de C, e a entalpia de combustão de CO, para 
produzir CO, é -283,0 KJ/mol de CO: 


o 
o 


Cu) + 048) — Cos) 
CO(s) + fO) — Cos) 


AH =-39354 
AH = 2830 


Com base nesses dados, calcule a entalpia de combustão de C para produzir CO: 


o C(s) + Los) — o(s) 


an=? 


SOLUÇÃO 

Analise A partir das duas equações termoquímicas dadas, 
nosso objetivo é combiná-as para obter a terceira equação e 
sua variação de entalpia. 

Planeje Vamos usar a lei de Hess. Primeiro, anotamos os 
números de mols dos reagentes € dos produtos na equação- 
«alvo (3). Em seguida, manipulamos as equações (1) e (2) para 
obtermos a mesma quantidade de matéria dessas substâncias, 
“de modo que quando as equações resultantes forem somadas, 
teremos a equação-alvo. Paralelamente, acompanhamos as 
variações de entalpia. 

Resolva Para aplicar as equações (1) e (2), tearranjamo-nas 
para que o Cs) fique do lado do reagente (antes da seta) e 
o CO(g), do lado do produto (depois da seta), como na rea- 
ção global, a equação (3). Conforme a equação (1), o C) 
é o reagente e podemos usar a equação sem alterações. No 
entanto, precisamos inverter a equação (2) para que o CO(g) 
seja o produto. Lembre-se de que quando as reações são 
invertidas, o sinal de AH também é invertido. Arranjamos 


as duas equações de modo que sua soma resulte na equação 
desejada: 


an = 
an= 
an 


ms 
28304 
os 


Cla) + Osle) — cosa) 
CO (a) — Co(s) + fots) 
Cla) + Lots) — COl) 


Quando somamos as duas equações, COx(g) aparece em 

ambos os lados da seta e, portanto, se cancelam, Da mesma 

forma, É 0x9) € eliminado de cada lado. 

Para praticar: exercicio 1 

Calcule o AH da reação 2NO(g) + Oz(g) — N10(g) usando 

as seguintes informações: 

N0418) — 2804) 

2NO(g) + Osle) — 2N0:18) 

(a) 271, 0) -55219, (© -8.5 K, (A) -171,0 1, (€) 455214 


AH=457191 
AH=-1131 
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Para praticar: exercício 2 
O carbono é encontrado em duas formas: grafite e diamante. A entalpia de combustão do grafite é -393,5 KJ/mol, ¢ a do diamante 
3954 KJ/mol: 


Clgrafite) + Oxs) — CO a) aH=-3935 18 
Ctdiamante) + Oxz) — CO:(g) AH=-3954 1I 


Calcule o AH da conversão de grafite em diamante: 
Cigrafite) — Cidiamante) AH=? 


Como usar equações com a lei de Hess para calcular AH 
Calcule o AH da reação 


2 Cis) + Hale) — Cota) 
Para tal, são dadas as seguintes equações químicas e suas respectivas variações de entalpia: 
Cahile) + O(s) — 2008) + HO() AH = -1.29613 


C(s) + O(s) — CO:(8) AH = -393,5 
Hala) + lOs) — HO(D) AH = -2858 
SOLUÇÃO 
Analise Com base em uma equação química, deve-se calcular seu AH aplicando três equações químicas e suas variações de 
entalpia associadas. 


Planeje Empregaremos a lei de Hess, somando as três equações ou seus inversos « multiplicando cada uma por um coeficiente 
adequado, para que a soma resulte na equação global da reação de interesse. Ao mesmo tempo, controlaremos os valores de AH, 
invertendo seus sinais se as reações forem invertidas e multplicando-os pelo coeficiente empregado nas reações. 

Resolva Inverteremos a primeira equação, porque a equação global tem C;Hy como produto; portanto, o sinal de AM 
muda. A equação desejada tem 2 C(s) como reagente, por isso multplicamos a segunda equação e seu AH por 2. Mantere- 
mos a terceira equação inalterada, pois a equação global tem Hs como reagente, Em seguida, somamos as três equações € 
suas variações de entalpia de acordo com a lei de Hess: 


aco; + HO) — Cata) Hoi) AH = 12996 

2C(5) + 20:48) — 200 stg] 
Hala) + jost) — HOU 
C(s) + Hafa) — Cote) 


Após as equações serem somadas, teremos 2 CO2, $ O € HzO em ambos os lados da seta. Eles são cancelados no momento 
em que escrevermos a equação global. 

Confira O procedimento deve estar correto, porque obtivemos a equação global correta. Em casos como este, você deve retomar 
as manipulações numéricas dos valores de AH para garantir que não cometeu algum erro involuntário com relação nos sinais. 


Para praticar: exercício 1 


Podemos calcular o AM da reação: 
C(s) + Ho0(g) — CO(g) + Hag) 
usando as seguintes equações termoqquímicas: 
Cis) + Og) — CO8) AH, =-393,5 1 
2008) + 0x5) — 200: AH, =-566013 
2Ha) + 08) — 2 00) AH836 


Para determinar o AH da equação global, você precisa multiplicar AH por qual coeficiente? 
GD w- O2 D e2 


Para praticar: exercício 2 


CAPÍTULOS TERMOQUÍMICA | 195 


Calcule o AH da reação: 
NO(g) + Ote) — NO:(g) 
São dadas as seguintes informações: 
NO(s) + O(g) — NO:l) + O(g) AH = -19891 
O(s) — RO) AH = -14231 
Os) — 20(5) AH = 49501 


O ponto-chave desses exemplos é que H é uma função 
de estado. Então, para um conjunto particular de reagen- 
tes e produtos, AH será igual se a reação ocorrer em uma 
única etapa ou em uma série de etapas. Vamos reforçar 
esse ponto, com mais um exemplo de diagrama de entalpia 
e lei de Hess, Novamente, usamos a combustão do metano 
em CO; e H:O, a reação da Figura 5.20. Desta vez, vere- 
mos um caminho diferente de duas etapas, com a formação 
inicial de CO, que é, então, convertido em CO» (Figura 
5.21), Mesmo que esse caminho em duas etapas seja dife- 
rente do mostrado na Figura 5.20, a reação global terá no- 
vamente AH; = 890 K. Pelo fato de H ser uma função de 
estado, ambos os caminhos devem resultar no mesmo valor 
de AH. Na Figura 5.21, isso significa que 4H, = 3H, + 
AH, Em breve, veremos que dividir as reações dessa ma- 
neira permitirá deduzir as variações de entalpia das reações. 
que são dificeis de se realizar em laboratório. 


8.7 | ENTALPIAS DE FORMAÇÃO 


Podemos utilizar os métodos discutidos para calcular 
as variações de entalpia de um grande número de reações. 
a partir de valores AH tabelados. Por exemplo, existem 
tabelas detalhadas com valores de entalpias de vaporiza- 


ção (AH da conversão de líquidos em gases), entalpias de 
fusão (AH da fusão de sólidos), entalpias de combustão 
(AH para a reação de combustão entre uma substância. 
e o oxigênio), e assim por diante, Um processo particu- 
larmente importante usado para a construção de tabelas 
com dados termoquímicos é a formação de um composto 
a partir de seus elementos constituintes. A variação de 
entalpia associada a esse processo é chamada de ental- 
pia de formação (ou calor de formação), Ap, em que o 
subscrito f indica a formação de uma substância a partir 
de seus elementos constituintes. 

A magnitude de toda e qualquer variação de entalpia 
depende da temperatura, da pressão e do estado (gasoso, 
líquido ou sólido cristalino) de reagentes e produtos. Para. 
comparar entalpias de reações diferentes, precisamos de- 
finir um conjunto de condições, chamado de estado pa- 
drão, de acordo com as quais a maioria das entalpias é 
apresentada. O estado padrão de uma substância é a sua 
forma pura, à pressão atmosférica (1 atm) eà temperatura. 
de interesse, que costuma ser 298 K (25 °C).* A variação 
de entalpia padrão de uma reação é definida como a va- 
riação de entalpia quando todos os reagentes e os produ- 
tos se encontram nos seus estados padrão. A variação de 
entalpia padrão é representada por AH”, em que o sobres- 
crito * indica as condições do estado padrão. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Suponha que a reação global tenha sido modificada para produzir 2 Hy0lg) em vez de 2 H;0X0. Os valores de AH no diagrama 


permanecerão iguais? 


Hds) + 2048) 


COX) +2 H00) 


amy = 60743 


cos +20 + 40x0) 


Figura 5.21 Diagrama de 
entalpia que Ilustra a lei de Hess 
A reago global igual è da Pigwa 
5.20, mas aq nós imaginamos 

reações lets nea vão 

emas pas Contano que 

seja pol escrever uma série de 
euções que somada resutem na 
ação desejada, e contano ue 
sejm conhecidos os les de W 
de todas seções intermediárias, 
podemos determinar o goal 


* A definição de estado padrão para gases foi alterada Usa-se a pressão de 1 bar (1 atm = 1.013 bar), mudança ligeiramente menor que | atm. Para 
a maioria dos objetivos, essa madanga não interfere nos valores das variações de entalpia padrão. 
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A entalpia padrão de formação de um composto, SH, representa a variação de entalpia da reação que produz 
um mol de composto a partir de seus elementos, estando todas as substâncias em seus estados padrão: 

Se: elementos (no estado padrão) — composto (1 mol no estado padrão) 

Então: AH=AHp. 

Normalmente, escrevemos os valores de AH a 298 K. Considerando que um elemento existe em mais de uma 
forma sob condições padrão, a forma mais estável do elemento é geralmente utilizada para a reação de formação. Por 
exemplo, a entalpia padrão de formação para o etanol. C;HsOH, é a variação de entalpia da reação. 


2Clgrafite) + 3H) + 108) — C:H,OH(1) AH? = -277,73 15.25] 


A fonte de oxigênio elementar é o Oz, e não o O; ou o O, porque o O) é a forma estável de oxigênio a 298 K e à 
pressão atmosférica, Do mesmo modo, a fonte de carbono elementar é o grafite, e não o diamante, porque o grafite é 
a forma mais estável (energia mais baixa) a 298 K e à pressão atmosférica, Do mesmo modo, a forma mais estável de 
hidrogênio sob condições padrão é H(g), sendo que ele é usado como fonte de hidrogênio na Equação 5.25. 

A estequiometria das reações de formação sempre indica que um mol da substância desejada é produzido, como na 
Equação 5.25. Como resultado, as entalpias padrão de formação são escritas em KJ/mol da substância formada. Alguns. 
valores são dados na Tabela 5.3, e uma tabela mais completa é fornecida no Apêndice C. 


Tabela 5.3 Entalpias padrão de formação, 3H, a 298 K- 


Substância Fórmula AH; (klimol) — Substância Fórmula AH; (kd! mol) 
Acetleno Ghia) 2267 Coretodendogiio HOK) -20 
Amônia Nag) =4619  Fuoretodehidogênio Hg) 268,60 
Benzero Che “90 iodeto de hidrogênio Hig) 25,9 
Carbonato de ciko Cacos) -12071 Meo oup -1480 
Onido de cálcio aos) -6355 Metanol oH) -2386 
Dióxido de carbono coxo) -393,5 Propano Co) 10385 
Monóxido de carbono Cg) =110,5 Coreto de prata AS) =1270 
Diamante s) 188 Bicarbonato de sódio NahCO (5) -947,7 
Etano Greg) 868 Catonato de sédio Maycon) -1.1309 
Etanol CHOK) -m1 Cloreto de sódio Nas) 410,9 
Etileno CHdg) 8230 saarose Cod) -2m 
Glicose Coats) -123 Aga HON 


Brometo de hidrogênio Hero) -8B Vepordóga Moto) -u18 


Por definição, a entalpia padrão de formação da forma mais estável de qualquer substância simples é zero 
porque não há reação de formação necessária quando o elemento já está em seu estado padrão. Dessa forma, os 
valores de AH para o Clgrafite) Ha(g), O2(8), € os estados padrão de outras substâncias simples são, por defini- 
ção, iguais a zero, 
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Reflita 


(O ozônio, 0/9), é uma forma do oxigênio elementar que é produzida durante a descarga elétrica. O AH para 0:(9) é necessa- 


riamente igual a zero? 


Equações associadas a entalpias de formação 

Em quais destas reações a 25 "C a variação de entalpia representa uma entalpia padrão de formação? Na reação em que isso não 
ocorre, quais mudanças são necessárias para que seu(s) AH sejam AH 

(a) 2Na(s) + 1On(4) — NaO(s) 

©) 2K(0 + Chla) — 2K01() 

(© CoiOI) — 6Ctdiamante) + 6H:(6) + 30:48) 


SOLUÇÃO 

Analise A entalpia padrão de formação é representada por 
uma reação em que cada reagente é uma substância simples no. 
seu estado padrão, e o produto é um mol do composto. 
Planeje Deve-se examinar cada equação para determinar (1) 
sea reação é aquela em que um mol de substância é formado 
a partir de substâncias simples, e (2) se as substâncias simples 
que constituem os reagentes estão em seus estados padrão. 
Resolva Em (a), 1 mol de NajO é formado a partir de oxigê- 
nio e sódio em seus estados adequados, gás O; e Na sólido, 
respectivamente. Portanto, a variação de entalpia da reação (a) 
corresponde a uma cntalpia padrão de formação. 

Em (b), o potássio é dado na forma líquida, devendo ser trans- 
formado na forma sólida, seu estado pad, à temperatura am- 
biente. Além disso, 2 mols de KCI() são formados, de modo. 
que a variação de entalpia da reação representada é duas vezes 
a entalpia padrão de formação de KCI(). A equação para a 
reação de formação de | mol de KCl) é: 


K(s) + Ich(s) — KCN) 


A reação (c) não forma uma substância a partir de substâncias 
simples. Em vez disso, uma substância é decomposta em seus 


elementos, de modo que ela seja invertida. Ademais, o clemen- 
to carbono é dado na forma de diamante, ao passo que o grafite 
é o estado padrão do carbono à temperatura ambient à pres- 
são de 1 atm, À equação que representa corretamente a ental- 
pia de formação de glicose a partir de substâncias simples é: 


6 Clgrafite) + 6H8) + 3 Ox) — CHO) 


eNO 
Considerando que o calor de formação da H;O(1) é -286 KJ/mol, 
qual das seguintes equações termoquímicas está correta? 


(a) 2H(8)+0(8) — HOM) AH = -286 
(O) 26) OU) — MOU) AM = -2861 
(esa) +06) — HOC an = -28610 
(Haa) tOta) — HOM) AH = -2861 
(HOM — Hls) +08) AH = -286 


Para praticar: exercicio 2 
Escreva a equação correspondente à entalpia padrão de forma- 
ção do tetracloreto de carbono (CCL, liquido e procure o 4H 
Para esse composto no Apêndice C. 


COMO USAR ENTALPIAS DE FORMAÇÃO 
PARA CALCULAR ENTALPIAS 
DE REAÇÃO 


Podemos usar a lei de Hess e as tabelas que contêm 
valores de AH, como os da Tabela 5.3 e do Apêndice C, 
para calcular a variação de entalpia padrão para toda e 


qualquer reação cujos valores de 44 de todos os reagen- 
tes e produtos sejam conhecidos. Por exemplo, considere. 
a combustão do propano sob condições padrão: 

Cola(g) + 5 Og) — 3 COx8) + 4 H:0(1) 


Podemos escrever essa equação como a soma de três 
equações associadas a entalpias padrão de formação: 


CsHs(g) — 3 C(s) +4 Hg) AH, =-AHFICsHs8)1 15261 

3C(9)+3 0:48) — 3CO:g) AH,=3AHF ICO) 1527] 
4 Hag) +2018) — 4 H:O) AH, = 4AH IHO) 1528] 
CoHg(g)+5 Out) — ICON +AHOD  Atira=AHy+ AH + AH 15.29] 
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(Note que, às vezes, é útil adicionar subscritos às variações de entalpia, como fizemos neste caso, para termos 
controle das associações entre as reações e seus respectivos valores de AH). 

Perceba que utilizamos a lei de Hess para escrever a variação de entalpia padrão para a Equação 5.29, como 
a soma das variações de entalpia para as Equações 5.26, 5.27 e 5.28, Podemos usar os valores da Tabela 5.3 para 


calcular Affjs: 


Alfa = AH + AH + AH 


O diagrama de entalpia apresentado na Figura 5.22 
mostra os componentes desse cálculo, Na Etapa E os re- 
agentes são decompostos em seus elementos constituintes 
em seus estados padrão, Nas Etapas Ee E. os produtos 
são formados a partir desses elementos. Vários aspectos. 
de como usamos as variações de entalpia nesse processo 

dede das diretrizes discutidas na Seção 5.4. 
Decomposição. A Equação 5.26 é o inverso da reação 
de formação de CyHy(g), de modo que a variação de 
entalpia dessa reação de decomposição é o 4H da 
reação de formação de propano com sinal negativo: 
AH? (CiHstg)). 

E Formação de CO3. A Equação 5.27 é a reação de for- 
mação de 3 mols de CO). A variação de entalpia 
desse passo é 34117 [CO:(8)], porque a entalpia é uma 
propriedade extensiva. 

EE Formação de H,O. A variação de entalpia para a Equa- 
ção 5.28, formação de 4 mols de H:O, é 48H (H100). 
A reação especifica que HzO() é produzida, portanto, 
use o valor de 4H de HsO(0) e não da H;O(9). 


ZAH} [C3Hs(g) + 3AH/1CO-6)] + A447 [H00] 
=(-103,85 KJ) + 3(-393,5 kJ) + 4(-285,8 KJ) = -2.220 kJ 


1530] 


Perceba que, nessa análise, assumimos que os coefi 
cientes estequiométricos da equação balanceada representa 
a quantidade de matéria (em mols) de cada uma das subs- 
tâncias. Para a Equação 5.29, portanto, AHº es =—2.220 kJ 
representa a variação de entalpia para a reação entre 1 mol 
CsHge 5 mols de Oze formação de 3 mols de CO; e 4 mols 
de HzO. O produto da quantidade de matéria pela variação 
de entalpia em kJ/mol € expresso em kJ: (quantidade de 
matéria) X (AH; em kJ/mol) =KJ. Portanto, representamos. 
AM wa cm KJ. 

Podemos subdividir qualquer reação em reações de 
formação, como fizemos aqui. Ao procedermos dessa 
maneira, concluímos que a variação de entalpia padrão 
de uma reação é a soma das entalpias padrão de forma- 
ção dos produtos menos as entalpias padrão de formação 
dos reagentes: 


Aba = EnAH (produtos) — EmA (reagentes) 
31) 


Entalpia 


3Clgrafte) + 4Ha) + SOs) 


30x8) + 4 H000 


E Formaçiode3 co, 
AH,= -1181 KJ 


300 Ag) + 4 Hag) + 2048) 


E Formação áe 4 1:0 
AH, = 1.143 kJ 


Figura 5.22 Diagrama de entalpia para a combustão de propano. 


Area vemeta mona um Tapas nureradas com rdo 
caminho para a formação dos amarei caro macam comedor 
prodgos CO) e HOU) 


O símbolo X (sigma) significa “o somatório de” enem 
são os coeficientes estequiométricos da equação química em 
questão. O primeiro termo do lado direito da Equação 5.31 
representa as reações de formação dos produtos, representa- 
dos por equações químicas em que elementos reagem para 


) EXERCÍCI 
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formar produtos. Esse termo é análogo aos das Equações. 
527 e 528. O segundo termo do lado direito da Equação 
531 representa o inverso das reações de formação dos rea- 
Bentes, análogo so inverso da Equação 5.26, razão pela qual 
esse termo é precedido de um sinal de menos. 


Como calcular entalpia de reação a partir das entalpias de formação 
(a) Calcule a variação de entalpia padrão da reação de combustão de | mol de benzeno, CoHsf), e formação de COx(g) e HKD). 
(b) Compare a quantidade de calor produzido pela combustão de 1,00 g de propano com o produzido por 1,00 g de benzeno. 


SOLUÇÃO 

Analise (a) Com base em uma reação (combustão de Cafu) 
e formação de COs(4) e H:OXN). foi pedido o cálculo da varia- 
são de entalpia padrão, AH”. (b) Em seguida, deve-se compa- 
rar a quantidade de calor produzido pela combustão de 1.00 g 
de Coll que por sua vez foi produzido pela combustão de 
1,00 g de CsHy (abordada anteriormente: veja as Equações 
5298530) 

Planeje (n) Primeiro, escrevemos a equação balanceada da 
combustão do Cole. Em seguida, consultamos os valores de 
AH no Apêndice C ou na Tabela 53 e empregamos a Equa- 


ção 531 para calcular a variação de entalpia da reação (b) Uti- 
lizamos a massa molar de Cl, para converter a variação de 
entalpia por mol em variação de entalpia por grama. Usamos 
também a massa molar do CH e a variação de entalpia por 
mol calculada anteriormente para chegar à variação da entalpia 
poe grama dessa substância 

Resolva 

(a) Sabemos que a reação de combustão envolve O(s) como. 
reagente. Assim, a equação balanceada para a reação de com- 
dustão de 1 mol de CHAD é: 


CHAN) + Oda) — 6CO:(g) + 310(1) 
Podemos calcular AH" para essa reação, usando a Equação 531 e os dados da Tabela 53, Lembre-se de multiplicar o valor de 
3H de cada substância participante da reação pelo coeficiente estequiométrico dessa substância. Outro ponto a ser lembrado é 
que AH = O para qualquer elemento na sua forma mais estável sob condições padrão, por isso AH [0:(9)] = 0. 
AH = [63HP(CO,) + 38H/(H:0)] — [AMY (Coto) + $AH/(0:)) 

= [6(-393,5H9) + 3(~285.813)] — [(89,0%9) + #01) 

= (2361 — 8574 — 490) 

= -326711 


(b) A partir do exemplo trabalhado no texto, AH =—2.220 KJ para a combustão de um mol de propano. No item (n) deste exerci- 
cio determinou-se que AH” = -3.267 kJ para a combustão de 1 mol de benzeno. Para determinar o calor de combustão por grama 
de cada substância, utilizamos as massas molares para converter mols em gramas: 


CsHylg): (2220 mal mos. g)=-503 tg 
Coat): (-3.267 WimolX1 mol78,1 g) =—41,8 Kg 


Comentário Tanto o propano quanto o benzeno são hidrocarbonetos. Como regra geral. a energia obtida a partir da combustão 
e um grama de hidrocarboneto está situada entre 40 € SO W. 
Para praticar: exercicio 1 
Calcule a variação da entalpia para a reação: 
2H04) — 28,040 + Ox) 


Usando as entalpias de formação: 
AHPOD =-1878 kmol AH/(H,0)=-2858 kJ/mol 
(a) -88,0 KJ, (b) -196.0 KI, (e) +88,0 KJ, (d) +196,0 KJ, (e) mais informações são necessárias para chegar ao resultado. 
Para praticar: exercicio 2 
Com base na Tabela 5.3, calcule a variação de entalpia para a combustão de 1 mol de ctanol: 
CaHOHU) + 3 0:48) — 2 CO:(4) + 3 H:O) 
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Cálculo da entalpia de formação usando uma entalpia de reação 
A variação de entalpia padrão da reação CaCOs(s) —* CaO(s) + COg) é 178,1 KJ. Com base na Tabela 5.3, calcule a entalpia 
padrão de formação de CaCO (9). 


SOLUÇÃO 

Analise O objetivo é obter AH? (CaCO). 

Planeje Primeiro, escreveremos a expressão para a variação 
de entalpia padrão da reação: 


Aa AHJ(C30) + AHJ (CO3) ~ AH7(CaCO3) 


Resolva Inserindo o AH, dado e os valores de AH) consul- 
tados na Tabela 5.3 ou Apêndice C, temos 


178,1 = 635,5 KJ — 393,5 1J — AHJ (CaCO) 
Resolvendo para AHF(CaCO)), temos 
AHJ (CaCO;)=-—1.207,1 KJ/mol 


Confira Como esperávamos, a entalpia de formação de um 
sólido estável como o carbonato de cálcio é negativa. 


Para praticar: exercicio 1 
Dada a reação 2 50:65) + 0:65) 
guintes equações está correta? 
(a) AHP(SO)) = Alia = AH750) 

0) AHJ (S03) = Atia + SH/(SO) 

(E) 2AH/(SO) = Alia + 2 AHJISO3) 

(4) 28H/(S03) = AHi —2 H7SO3) 

(6) 28H/(S03) = 2A Hes (S03) — Mas 

Para praticar: exercicio 2 

Dadas as seguintes variações de entalpia padrão, utilize as en- 
talpias padrão de formação da Tabela $.3 para calcular a ental- 
pia padrão de formação de CuOXs): 
CUOU) + Hala) — Cu) + OK) AM 


SOs(g), qual das se- 


129,7 


5.8 | ALIMENTOS E COMBUSTÍVEIS 


A maioria das reações químicas utilizadas para a 
produção de calor são reações de combustão. A energia 
rada, quando um grama de qualquer substância é 
queimado, representa o poder calorífico da substância. 
O poder calorífico de um alimento ou de um combustível 
pode ser medido por calorimetri 


ALIMENTOS 


A maior parte da energia que nosso corpo precisa é 
proveniente de carboidratos e gorduras. Os carboidratos. 
conhecidos como amidos são decompostos nos intestinos. 
na forma de glicose, CeH120¢- 

A glicose é solúvel no sangue e, quando presente no 
corpo humano, é chamada de açúcar no sangue. É trans- 
portada pelo sangue para as células onde reage com Oz 
em uma série de etapas, produzindo, por fim, COz(g). 
H00) c energia: 


CoH1206ls) + 6 Og) —* 6 COxlg) + 6 H10 (1) 
AIP = -2.80319 


Como os carboidratos são quebrados rapidamente, a 
sua energia é fornecida instantaneamente ao corpo. No 
entanto, o corpo armazena apenas uma pequena quanti- 
dade de carboidratos. O poder calorífico médio dos car- 
boidratos é de 17 KJ/g (4 kcal/g)” 

Assim como os carboidratos, as gorduras produzem 
CO; € H;O quando metabolizadas. A reação de combus- 
tão de triestearina, Cs7Hi 190g, uma gordura típica, é: 


2CsHydO US) + 163 0368) — 114 COxlg) + 10 HO) 
AH’ = 275.520 


O corpo utiliza a energia química dos alimentos para 
manter a temperatura corporal (ver quadro A Química e a 
Vida na Seção 5.5), contrair os músculos, const 
rar tecidos. Qualquer excesso de energia é 
forma de gordura. As gorduras atuam como reservas de 
energia do corpo por pelo menos duas razões: (1) Elas são 
insolúveis em água, o que facilita o armazenamento no 
corpo, e (2) produzem mais energia por grama do que pro- 
teínas ou carboidratos, fato que as torna fontes de energia 
eficientes por unidade de massa. O poder calorífico médio 
das gorduras é de 38 kJ/g (9 kcal/g). 

A combustão de carboidratos e gorduras em uma 
bomba calorimétrica resulta sempre nos mesmos pro- 
dutos da sua metabolização no corpo. No entanto, o 
metabolismo de proteínas produz menos energia do que 
a combustão em um calorímetro pois os produtos são 
diferentes. Proteínas contêm nitrogênio, que é liberado na 
bomba calorimétrica na forma de Nz. No corpo, esse nitro- 
gênio é convertido principalmente em ureia, (NH);CO. 
O corpo utiliza as proteínas para construir as paredes dos. 
órgãos, a pele, o cabelo, os músculos e assim por diante. 
Em média, o metabolismo de proteínas produz 17 kJ/g 
(4 kcal/g), quantidade igual produzida na metabolização 
de carboidratos. 

Os poderes caloríficos de alguns alimentos comuns 
são mostrados na Tabela 5.4. Os rótulos dos alimentos. 
industrializados mostram as quantidades de carboidra- 


* Embora os poderes calorificos representem o calor hiberado em uma reação de combustão, eles são escritos como números positivos. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual destas quantidades sofreria maior alteração se este rótulo fosse de lite desnatado em vez de leite integral: gramas de gor- 


dura, gramas de carboidratos totais ou gramas de proteina? 


Figura 5.23 Rótulo nutricional do leite integral 


tos, gorduras e proteínas contidas em uma porção média, 
bem como a quantidade de energia fornecida por porção. 
(Figura 5.23). 

A quantidade de energia que o corpo necessita varia 
consideravelmente e depende de fatores como peso, ida- 
de e atividade muscular. Cerca de 100 kJ por quilograma. 
de massa corporal por dia são necessários para manter o 


corpo funcionando minimamente, Uma pessoa com peso 
médio de 70 kg (154 Ib) gasta cerca de 800 kJ quan- 
do faz um esforço leve, e gasta pelo menos 2.000 kJh 
quando faz uma atividade fisica intensa. Quando o poder 
calorífico ou conteúdo calórico da comida que ingerimos. 
excede a energia que gastamos, nosso corpo armazena o 
excesso na forma de gordura. 


Tabela 5.4 Composições e poder calorifico de alguns alimentos comuns 


Composição aproximada (% em massa) Poder calorifico 
Carboidratos Gordura Proteina Mig kealg (Calig) 
Carboidratos 100 — — "v 4 
Gordura — 100 — 3 9 
Proteina - - 100 n 4 
Maçãs 3 os oa 25 059 
Cereja" 2 - o3 04 
Po s 3 s n 28 
Quejo 4 3 2 » a 
Ows o7 w B so 4 
Doce de chocolate s u 2 18 as 
Vogem 79 — 19 15 038 
Hambúrguer — EJ a 5 as 
leite (tega) so “o 3 E) on 
Amendoim. a 3, E a 55 


“A cerveja normalmente contém 3.5% de etanol, que tem poder calorifico. 
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Reflita 
O que libera a maior quantidade de energia por grama quando metabolizado? Carboidratos, proteinas ou gorduras? 


Como estimar o poder calorifico de um alimento a partir de sua composição 
(a) Uma porção de 28 g (1 oz) de um cereal popular, servida com 120 mi. de eite desnatado possui S g de proeía, 26 g de car- 
boidratos e 2 g de gordura. Utilizando o poder calorífico médio dessas substâncias, estime o poder calorífico (conteúdo calórico) 
“dessa porção, (b) Uma pessoa com peso médio utiliza cerca de 100 Cal/mi quando corre ou faz cooper. Quantas porções desse 
‘cereal fomecem o poder calorifico médio necesáro para uma corrida de 3 mi? 


SOLUÇÃO 

Analise O poder calorifico médio da porção será a soma dos poderes caloríficos médios de proteínas, carboidratos e gordura. 
Planeje São dadas as massas de proteína carboidratos e gordura contidas em uma porção, Podemos utilizar os dados apresentados 
na Tabela 5.4 para converter essas massas em seus poderes calorificos, que podem ser somadas para obter o poder calorifico total 


esa 
(Sndo pret (q ha (28 rado emita ( 
(do pontua 
Isso corresponde a 160 kcal: 
ma) 1o 


Lembre-se de que a Caloria equivale a | kcal. Assim, a porção 
fornece 160 Cal. 

Analise Aqui, deparamo-nos com o problema inverso: calcu- 
Jar a quantidade de alimento com poder calorifico específico. 
Planeje O enunciado do problema fornece um fator de con- 
versão entre Calorias c milhas. A resposta da parte (a) fomece 
um fator de conversão entre as porções e as Calorias. 
Resolva Podemos usar esses fatores em uma análise dimen- 
sional direta para determinar o número de porções necessárias, 
arredondado para o número inteiro mais próximo: 


tt = o (seo 


T gde gordura 


vu 


ee] i3 


384 


= 650 KJ (para dois algarismos significativos” 


Para praticar: exercício 1 

Um talo de aipo possui um teor calórico (poder calorifico) de 
9,0 kcal. Considerando que 1,0 keal é fornecido pela gordura e 
há muito pouca proteína, calcule quantos gramas de carboidra- 
tos e gordura estã presentes no apo. 

(a)2 g de carboidratos e 0.1 g de gordura, (b) 2 g de carboidra- 
tose 1 g de gordura, (e) 1 g de carboidratos e 2 g de gordura, 
(8) 2.2 g de carboidratos e 0, g de gordura, (e) 32 g de carboi- 
datos e 10 g de gordura. 


Para praticar: exercício 2 
(a) Grãos de feijão vermelho desidratado contêm 62% de carboi 
datos, 22% de proteína e 1,5% de gordura. Calcule o poder ca- 
Jocífico desses feijões. (b) Ao realizar uma atividade muito leve, 
como ler ou assistir televisão, um adulto gasta cerca de 7 KJ/min. 
Quantos minutos tal atividade pode ser sustentada pela energia 
fornecida por uma porção de sopa de macarrão e frango, contendo 
13 g de proteína, 15 g de carboidratos e $ g de gordura? 


COMBUSTÍVEIS 


Na combustão completa de combustíveis, o carbono 
é convertido em CO; e o hidrogênio, em H;0, e ambos 
os compostos apresentam elevadas entalpias negativas de 
formação. Consequentemente, quanto maior a percenta- 
“gem de carbono e hidrogênio em um combustível, maior 
será seu poder calorifico. Observe a Tabela 5.5, por 
exemplo, e compare as composições e os poderes calorí- 
ficos do carvão betuminoso e da madeira. O carvão tem 
um poder calorífico mais elevado devido ao seu maior 
teor de carbono. 


Em 2011, os Estados Unidos consumiram 1,03X 10"? 
KJ de energia. Esse valor corresponde a um consumo diá- 
rio médio de energia por pessoa de 9,3 X 10º k, cerea de 
100 vezes mais do que a necessidade energética alimentar 
per capita. A Figura 5.24 ilustra as fontes dessa energia. 

O carvão, o petróleo e o gás natural, as principais fon- 
tes mundiais de energia, são conhecidos como combustf- 
veis fósseis. Todos sc formaram ao longo de milhões de 
anos, a partir da decomposição de plantas e animais, e seu 
consumo tem ocorrido de maneira muito mais rápida do 
que sua formação. 


Nuclear Energias 
(8,5%) renováveis (14%) 

a 
pe A 


(02,6%) 


Gás natural (24,0%) 


Figura 5,24 Consumo de energia nos Estados Unidos * Em 2011, 
cs Estados Unidos consumiram um total de 1,03 >< 101” kJ de energia. 


O gás natural consiste em hidrocarbonetos gasosos, 
compostos de hidrogênio e carbono. Ele contém princi- 
palmente metano (CH4). pequenas quantidades de etano- 
(C2H9), propano (CsHs) e butano (Cso). Determinamos. 
o poder calorífico do propano no Exercício resolvido 5.11. 
O gás natural queima gerando muito menos subprodutos. 
e menos CO) do que o petróleo e o carvão. O petróleo é 
um líquido constituído de centenas de compostos, sendo- 
a maioria hidrocarbonetos e o restante, principalmente, 
compostos orgânicos de enxofre, nitrogênio ou oxigênio. 
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O carvão, que é sólido, contém hidrocarbonetos de ele- 
vado peso molecular, bem como compostos de enxofre, 
oxigênio ou nitrogênio. O carvão é o combustível fóssil 
mais abundante, Projeções estimam que as reservas atuais. 
podem durar bem mais de 100 anos, se forem mantidas. 
as taxas atuais de consumo. No entanto, a utilização de 
carvão implica uma série de problemas. 

O carvão é uma mistura complexa de substâncias. 
e contém componentes que causam a poluição do ar. 
Quando o carvão é queimado, o enxofre contido nele 
é convertido, principalmente, em dióxido de enxofre, 
SOx, um poluente do ar. Como o carvão é um sólido, a 
extração de jazidas subterrâneas é dispendiosa e, muitas. 
vezes, perigosa. Além disso, as jazidas de carvão nem 
sempre estão perto de locais em que haja elevado con- 
sumo de energia, por isso, muitas vezes, há custos subs- 
tanciais de transporte. 

Os combustíveis fósseis liberam energia em reações. 
de combustão, que, idealmente, produzem apenas CO; e 
H30. À questão da produção de CO; tornou-se impor- 
tante, envolvendo a ciência e as políicas públicas. Isso 
ocorreu devido à preocupação de que concentrações cres- 
centes de CO) na atmosfera estejam causando mudanças. 
climáticas globais. Vamos discutir os aspectos ambientais 
do CO) atmosférico no Capítulo 18. 


Tabela 5.5 Poder calorifico e composições de alguns combustíveis comuns. 


Composição aproximada (% em massa) 
€ W o Poder calorifico (tg) 

Madeira so 6 “4 

Cardo antracito (Pensilvânia) 8 1 2 3 

Carvão betuminoso (Pensiânia) n 5 7 E) 

Carvão vegetal 100 o o E] 

Petróleo bruto (Texas) 8 n o as 
Gasolina 8 15 o E 

Gis natural n B o 49 
Hidrogênio o 100 o w 
OUTRAS FONTES DE ENERGIA as questões relacionadas à produção de energia nuclear 


A energia nuclear é a energia liberada na fissão 
(divisão) ou na fusão (combinação) de núcleos atômicos. 
A energia nuclear baseada em fissão nuclear é utilizada, 
atualmente, para produzir 21% da energia elétrica nos 
Estados Unidos e representa 8,5% da produção total de 
energia do país (Figura 5.24). A energia nuclear, em prin- 
cípio, não emite poluentes que são um grande problema, 
como no caso de combustíveis fósseis. No entanto, as 
usinas nucleares produzem resíduos radioativos, e, por- 
tanto, sua utilização tem sido controversa. Discutiremos. 


no Capítulo 21. 

Os combustíveis fósseis e a energia nuclear são fontes. 
não renováveis de energia — constituindo recursos limi- 
tados cuja taxa de consumo é muito maior do que a taxa 
de regeneração. Eventualmente, esses combustíveis serão 
gastos, muito embora as estimativas variem bastante a 
respeito de quando isso irá ocorrer. Como as fontes de 
energia não renováveis, eventualmente, serão totalmente 
consumidas, uma série de pesquisas estão sendo condu- 
zidas na obtenção de fontes de energia renováveis, isto 
é, fontes que são essencialmente inesgotáveis, Fontes de 


* Annual Energy Review 201 1, Administração de Informação Energética, Departamento de Energia dos EUA. 
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is incluem a energia solar, a energia 
eólica produzida por turbinas eólicas, a energia geotér- 
mica produzida a partir do calor armazenado no interior 
da Terra, a energia hidrelétrica de rios e a energia de 
biomassa, produzida a partir de plantações e resíduos 
biológicos. Atualmente, as fontes renováveis constituem 
74% do consumo anual de energia dos Estados Unidos, 
sendo as fontes hidrelétricas e de biomassa os principais. 
contribuintes. 

Garantir nossas necessidades energéticas no futuro 
dependerá do desenvolvimento de tecnologias que utili- 
zem a energia solar com maior eficácia. A energia solar é a 
maior fonte de energia do mundo. Em um dia claro, cerca 
de 1 KJ de energia solar atinge cada metro quadrado da 
superfície da Terra a cada segundo. A energia solar média. 
que atinge 0,1% da área superficial dos Estados Unidos. 
equivale a toda a energia utilizada atualmente por esta 


nação. O aproveitamento dessa energia é difícil porque cla 
se dilui (isto é, se distribui por uma extensa área) e oscila 
“com o horário e com as condições climáticas, O uso eficaz. 
da energia solar depende do desenvolvimento de alguns 
meios de armazenamento e distribuição. Isso quase certa- 
mente envolverá um processo químico endotérmico, que 
poderá ser posteriormente revertido para liberar calor. Um 
exemplo de reação desse tipo é: 


CHala) + HzO(g) + calor — CO(g) + 3 Hals) 


Essa reação, ocorre no sentido direto com formação 
de CO e Hzem altas temperaturas que podem ser alcança- 
das em um fomo solar, O CO e o Hh formados na reação 
têm a possibilidade de serem armazenados e, posterior- 
mente, o calor liberado da reação entre eles pode ser usa- 
do para a realização de trabalho útil. 


O) quimicarricos | OS DESAFIOS CIENTÍFICOS E POLÍTICOS DOS BIOCOMBUSTÍVEIS" 


Um dos maiores desafios que enfrentamos no século XXI é a 
produção de fontes abundantes de energia, alimentos e combus 
tíveis, No final de 2012, a população mundial era de cerca de 
749 biliões de pessoas, de modo que ela vem crescendo a uma 
taxa de cerca de 750 milhões por década. A população mundial 
em crescimento resulta em um aumento da demanda global por 
alimentos especialmente na Ásia e na África, que, em conjunto, 
representam mais de 75% da população mundial. 

O crescimento populacional também ocasiona aumento da de- 
manda de combustiveis para o transporte, indústria, eletricidade, 
aquecimento e refrigeração. Por causa da modernização de países 
populosos como a China e a Índia. o consumo per capita de ener- 
pia tem aumentado significativamente. Na China, por exemplo, o 
consumo de energia per capita quase duplicou entre 1990 c 2010. 
Em 2010, a China ultrapassou os Estados Unidos como o maior 
consumidor mundial de energia (embora ainda esteja abaixo de 
20% do consumo de energia per capita dos Estados Unidos). 

O consumo global de energia de combustível global em 2012 foi 
de mais de 5% 10"? KJ, um número surpreendentemente grande. 
Mais de 80% da necessidade atual de energia € proveniente da 
queima de combustíveis fósseis não renováveis, especialmente 
o carvão e o petróleo. A exploração de novas fontes de com- 
dustveis fósseis, muitas vezes, envolve regides ambientalmente 
sensíveis, tomando a busca por novas fontes de combustíveis. 
fósseis uma importante questão política e econômica. 

A importância global do petróleo ocorre, em grande parte, por- 
que a partir dele são produzidos combustíveis líquidos, como 
gasolina, que são fundamentais para suprir as necessidades de 
transporte das cidades. Uma das altemativas mais promissoras 
— mas controversas — nos combustiveis à base de petróleo são. 
os biocombustíveis, combustíveis líquidos derivados de matéria 
biológica. À abordagem mais comum para a produção de bio- 
combustíveis é a transformação de açúcares vegetais e outros. 
carboidratos em combustíveis líquidos. 


O biocombustível mais produzido é o bioetanol, isto €, o cta- 
mol (CsHyOH) produzido a partir da fermentação de carboi- 
ratos vegetais. O poder calorifico do etanol é aproximada- 
mente dois terços do da gasolina, sendo, portanto, comparável 
ao do carvão (Tabela 5.9). Os Estados Unidos e o Brasil do- 
minam a produção de bioetanol, somando 85% do total pro- 
duzido no mundo. 

Nos Estados Unidos, quase a totalidade de bioetanol produzida 
atualmente é feita a partir do milho. A glicose (CgH1704) no 
milho é convertida em etanol CO): 


CMO — 2 CHONN +2000) AH =ISAKI 


Note que esta reação é anseribia — não envolvendo O;(g) 
— e que a variação de entalpia € positiva e muito menor em 
magnitude do que para a maioria das reações de combustão. 
Outros carboidratos podem ser convertidos em etanol de ma- 
peira semelhante. 

A produção de bioetanol a partir do milho é controversa por 
duas razões principais. Em primeiro lugar, o plantio e o ans- 
porte de milho são dois processos que utilizam bastante energia 
€ seu plantio requer o uso de fertilizantes. Estima-se que o retor: 
no energético do bioetanol à base de milho seja de apenas 34%, 
ou seja, para cada 1.00 J de energia que é gasta para produzir o 
milho, 1,34 J de energia é produzida sob a forma de bioctanol. 
Em segundo lugar, o uso de milho como material de partida para 
a produção de bioetanol compete com sua utilização como um 
componente importante da cadeia alimentar (0 famoso debate 
alimento versus combustível) 

Muitas pesquisas recentes estão centradas na produção de bio- 
etanol a partir de plantas celulósicas, plantas que contêm ce- 
lulose, um carboidrato complexo. A celulose não é facilmente 
metabolizada e, por isso, não compete com o fornecimento de 
alimentos. No entao, o processo químico para a conversão 
de celulose em etanol é muito mais complexo do que a con- 


* Dados da Annual Energy Outlook 2012, U. S. Energy Information Administration. 
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versão de milho. O bioetanol celulósico pode ser produzido a 
partir de plantas de rápido crescimento que não servem como 
alimento, como gramíneas, e que se renovam facilmente sem 
o uso de fertilizantes, 

A indústria de bioetanol brasileira usa cana-de-açúcar como 
matéria-prima (Figura 5-25). À cana-de-açúcar cresce muito 
mais rápido que o milho e não requer fertilizantes ou cuida- 
dos especiais. Em razão dessas diferenças, o retomo energético 
para a cana é muito maior que para o milho. Estima-se que, para 
cada 1.0 J de cnergia gasta no cultivo e no processamento da 
cana, 8.0 J de energia são produzidos sob a forma de bioetanol. 
Outros tipos de biocombustível. que também estão se tomando 
uma pare importante da economia mundial, incluem o bidie- 
el, um substituto para o leo diesel, que é derivado do petróleo. 
O biodiesel é normalmente produzido a partir de plantações que 
têm alto conteúdo de óleo, como a soja e a canola. Ele também 
pode ser produzido a partir de gorduras animais c resíduos de Go 
Vegetal provenientes da indústria de alimentos e restaurantes. Figura 5.25 A cana-de-açòcar pode ser convertida em um produto 

sustentável como o bioetanol 


Exercícios relacionados: 5.89, 530, 5.111, $.119 


As plantas utilizam energia solar na fotossíntese, a reação em que a energia da luz solar é utilizada para converter 
9 CO; e H30 em carboidratos e O: 


6 COx(g) + 6 HyO(0) + luz solar —» Coy, O gls) + 6 O(s) 1532] 


A fotossíntese é uma parte importante do ecossistema da Terra porque reabastece a atmosfera de Oz, produz uma 
molécula rica em energia, que pode ser usada como combustível, e consome certa quantidade de CO; da atmosfera. 

Talvez a maneira mais direta de usar a energia do Sol é convertê-la diretamente em eletricidade, em dispositivos 
fotovoltaicos, ou células solares, que mencionamos no início deste capítulo. A eficiência de tais dispositivos tem 
aumentado bastante durante os últimos anos. Os avanços tecnológicos possibilitaram o desenvolvimento de painéis 
solares que duram mais e produzem eletricidade com mais eficiência e custo unitário cada vez menor, Na verdade, o 
futuro da energia solar é, como o próprio Sol, muito brilhante, 


) EXERCÍCI 


Unindo conceitos 

A rinitroglicerina, C3HsN;30, (normalmente chamada apenas de nitroglicerina), tem sido amplamente utilizada como explosivo 
Alfred Nobel a usou para fazer a dinamite em 1866. Surpreendentemente, ela também é utilizada como medicamento, para aliviar 
a angina (dores no peito, resultantes de artérias parcialmente bloqueadas no coação), por dilatar os vasos sanguíneos À pressão 
de L atm e 25 °C, a entalpia de decomposição de trinitroplicerina em gás nitrogênio, gás dióxido de carbono, água líquida e pás 
de oxigênio é -1.5414 KJ/mol. 

(a) Escreva a equação química balanceada da decomposição de trinitroglicerina. 

C) Calcule o calor padrão de formação da winitroglicerina. 

KE) A dose padrão de trinitroglicerina para o alívio da angina é de 0.60 mg. Considerando que a amostra seja oxidada no corpo 
(embora não de forma explosiva!) formando gás nitrogênio, gás dióxido de carbono e água no estado líquido, quantas calorias 
são liberadas? 

(8) Uma forma comum de vinitroglicerina funde a aproximadamente 3 “C. A partir dessa informação e da fórmula da substância, 
você esperaria que o composto fosse molecular ou iônico? Justifique sua resposta. 

(©) Descreva as várias conversões de formas de energia quando a trinitroglicerina é utilizada como explosivo para quebrar rochas 
na construção de rodovias. 


SOLUÇÃO 
(a) A forma geral da equação que precisamos balancear é: 
CSHSNSOAD — Nal) + COl) + HzO) + 0x8) 


'GRADOR Ri 


NID 
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Primeiro, balanceamos da forma habitual. Para obter um número par de átomos de nitrogênio do lado esquerdo, multiplicamos 
a fórmula CIH4N30, por 2, resultando em 3 mols de No, 6 mols de CO) e $ mols de HzO. Tudo, então, é balanceado, com ex- 
ceção do oxigênio, Teremos um número ímpar de átomos de oxigênio do lado direito. Podemos balancear o oxigênio usando o 
coeficiente” para o O) do lado direito: 


2CHNOMI) — 3 Nils) + 6CO(3) + SH:O(1) + 10:(8) 
Multplicamos por 2 para converter todos os coeficientes em números inteiros: 
4C)HINSOAD —* 6 Ng) + 12 CO) + 10 HOU) + Oz(e) 
(Na temperatura da explosão, a água é um gás. A rápida expansão dos produtos gasosos cria a força de uma explosão) 
(b) Podemos obter a entalpia padrão de formação de nitroglicerina utilizando o calor da decomposição de triniroglicerina e as 
entalpias padrão de formação das outras substâncias na equação de decomposição: 
ACSHINSOMD —» 6 Ng) + 12 COS) + 10 HOU) + Oxa) 


A variação de entalpia para essa decomposição é 4(-1.541,4 K) = -6.1656 KJ. [Precisamos multiplicar por 4 porque há 4 mols 
de CyHsNyOx1) na equação balanceada | 
Essa variação de entalpia é igual à soma dos calores de formação dos produtos menos os calores deformação dos reagente, cada 
um multiplicado pelo seu coeficiente na equação balanceada: 

=6.165,6 K = 64H INste)] + 12307 (COs(6)] + 10H) (H:OXD] + AH [06] = 43H [CSHANSOs (O) 


Os valores de AHH para Nag) e 0:46) sã iguais a zero, por definição. Usando os valores para HzO(7) e CO;(g) da Tabela 5.3 
ou do Apêndice C, temos: 


6165,6 KI = 12(-393,5 KI) + 10(-2858 1) = 4A H [C3HN;OY(0)) 
AHJICSHINIOKD = -353,6 Rm 


(6) o converter 0,60 mg de CsHsNsO4() em mols e partindo do princípio de que a decomposição de 1 mol de CsHsNsO Ml) 
produz 1.541 4, temos: 


MESCE] 
1 


E ( LSA ) 


os x toe, TECHNO, /\ T mol CHNO, 


(4) Como a winitroglicerina funde abaixo da temperatura ambiente, espera-se que seja um composto molecular. Salvo raras exce- 
ões, as substância iônicas são, geralmente, materiais cristalinos rígidos que fundem a altas temperaturas. cco (seções 2.6 e 2.7) 
Além disso, a fórmula molecular sugere que se trata de uma substância molecular, porque todos os seus elementos constituintes. 
são não metais, 
(€) A energia armazenada na trinitroglicerina é a energia potencial química. Quando a substância reage de maneira explosiva, ela 
forma dióxido de carbono, água e nitrogênio gasoso, que têm menor energia potencial. No curso da transformação química, a 
energia é liberada na forma de calor; os produtos gasosos da reação são muito quentes, Essa alta energia calorifica é transferida 
para a vizinhança. O trabalho é realizado quando os gases se expandem contra a vizinhança. movendo os materiais sólidos e 
transmitindo energia cinética para eles. Por exemplo, um pedaço de rocha pode ser lançado para cima. Ele recebe energia cinética 
dos gases quentes, que se expandem. À medida que a rocha sobe, sua energia cinética é transformada em energia potencial. Por 
fim, ela adquire novamente energia cinética e cai. Quando atinge a Terra, sua energia cinética é convertida, principalmente, em 
energia térmica, embora algum trabalho possa ser realizado sobre a vizinhança. 


) RESUMO DO CAPÍTULO E TERMOS-CHAVE 


ENERGIA (INTRODUÇÃO E SEÇÃO 5.1) A termodinâmica Um objeto pode possuir energia em duas formas: (1) ener- 
é o estudo da energia e suas transformações. Neste capítulo, con- gia cinética, energia resultante do movimento do objeto, e (2) 
centramo-nos em termoquímica, as transformações de energia energia potencial, que é a energia que um objeto possui devi- 
— especialmente calor — durante as reações químicas. “do à sua posição em relação a outros objetos. Um elétron em 


movimento perto de um próton tem energia cinética por causa 
do seu movimento, e energia potencial por causa de sua atra- 
ção eletrostática pelo próton. 

A unidade SI de energia é o Joule (1): 1 J = 1 kg-m?/s?. Outra 
idade energética comum é a caloria (cal), originalmente de- 
fnida como a quantidade de energia necessária para elevar a 
temperatura de 1 g de água em 1 °C: 1 cal =4,184J. 

Quando estudamos propriedades termodinâmicas, definimos 
uma quantidade especíica de matéria como o sistema. Tudo que 
está fora do sistema corresponde à vizinhança. Quando se es- 
tuda uma reação química, o sistema geralmente é composto por 
reagentes e produtos. Um sistema fechado pode trocar energia, 
mas não matéria, com a vizinhança. 

A energia pode ser transferida entre o sistema é a vizinhança 
como trabalho ou calor. O trabalho é a energia gasta para mover 
um objeto contra uma força O calor és energia transferida de um 
objeto mais quente para um mais frio. A energia é a capacidade 
de realizar trabalho ou transferir calor. 

A PRIMEIRA LEI PRIMEIRA DA TERMODINAMICA (SE- 
ÇÃO 52) A energia interna de um sistema representa a soma 
de todas as energias cinéticas e potenciais de seus componentes 
A energia interna de um sistema pode mudar em razão da ener- 
gia transferida entre o sistema e a vizinhança. 

De acordo com a primeira lei da termodinâmica, a variação da 
energia intema de um sistema, AE, é a soma do calor, q. transfe- 
rido para o sistema e o trabalho, ou do sistema e do trabalho, w, 
realizado no sistema ou pelo sistema: AE = q +. Tamo q quan- 
to w apresentam um sinal que indica a direção da transferência 
de energia. Quando o calor é transferido da vizinhança para 
sistema, q > O. Do mesmo modo, quando a vizinhança realiza 
trabalho no sistema, w > O. Em um processo endotérmico, o 
sistema absorve o calor da vizinhança: em um processo exotér- 
mico, o sistema libera calor para a vizinhança. 

A energia intema, E, é uma função de estado. O valor de qual- 
quer função de estado depende apenas do estado ou da condição 
do sistema, e não de como ele chegou a esse estado. O calor, q. € 
o trabalho, w, não são funções de estado; seus valores dependem 
do modo específico pelo qual um sistema altera seu estado. 


ENTALPIA (SEÇÕES 5.3 E 5.4) Quando um gás é produzido 
ou consumido em uma reação química que ocorre à pressão 
constante, o sistema pode realizar o trabalho pressão-volume 
(P-V) contra a pressão da vizinhança. Por essa razão, define-se 
uma nova função de estado chamada de entalpia, H, que está 
relacionada com a energia: H= E + PV. Em sistemas nos quais há 
apenas o trabalho pressão-volume, a variação na emalpia, AH. 
é igual ao calor ganho ou perdido pelo sistema a uma pressão 
constante: AH = qp (o subscrito indica a pressão constante P) 
Para um processo endotérmico, AH > 0 para um processo exo- 
térmico, AH <0. 

Em um processo químico, a entalpia de reação € a entalpia dos 
Produtos menos a entalpia dos reagentes: 

AM = Hiprodutos) — Hircagentes). Entalpias de reação se- 
guem algumas regras simples: (1) A entalpia de reação é pro- 
porcional à quantidade de reagente que reage. (2) A inversão 
de uma reação muda o sinal de AH. (3) A entalpia de reação 
depende dos estados fisicos dos reagentes e produtos, 
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CALORIMETRIA (SEÇÃO 5.5) A quantidade de calor transfe- 
“ido enire o sistema e a vizinhança é medida experimentalmente 
poe calorimetria. Um calorímetro mede a variação de tempe- 
Tatara que acompanha um processo. À variação da temperatu- 
ra de um calorímetro depende da sua capacidade calorífica, a 
quantidade de calor necessária para elevar sua temperatura em 
1 K.A capacidade calorífica de um mol de uma substância pura 
é chamada de capacidade calorifica molar: para um grama da 
substância, usamos o termo calor específico. A água possui um 
aho calor especifico, 4,18 1/g-K- A quantidade de calor, q, ab- 
sorvido por uma substância é o produto de seu calor especifico 
(C), sua massa e sua variação de temperatura: q = C, X mX AT- 
Se um experimento de calorimetria é realizado sob uma pres- 
são constant, o calor transferido fornece uma medida direta da 
variação de emalpia da reação. Calorimetria de volume cons- 
tante € realizada em um recipiente de volume fixo, chamado 
de bomba calorimétrica. O calor transferido em condições de 
volume constante € igual a AE As correções podem er aplicadas 
a valores de AE, para se obter AH. 


LEI DE HESS (SEÇÃO 5.6) O valor de AH depende somente 
dos estados inicial e final do sistema, uma vez que a entalpia 
é uma função de estado, Assim, a variação de entalpia de um 
processo é a mesma se o processo for realizado em uma única 
etapa ou em uma série de etapas, A lel de Hess afirma que se 
uma reação é realizada em uma série de etapas, 0 AH da reação. 
será igual à soma das variações de entalpia das tapas. Podemos, 
portanto, calcular o AM para qualquer processo, contanto que 
possamos escrever o processo como uma série de passos para os. 
quais AH seja conhecido. 
ENTALPIAS DE FORMAÇÃO (SEÇÃO 5.7) A entalpia de for- 
mação, 34%, de uma substância é a variação de entalpia da reação. 
em que a substância é formada a partir de seus elementos consti- 
tuúntes. Normalmente, etalpias são tabeladas para reações em que 
reagentes e produtos estão em seus estados padrão. O estado po- 
ão de uma substância é a sua forma pura c mals estável a 1 atme a 
temperatura de interesse (normalmente 298 K). Assim a variação. 
de entalpia padrão de uma reação, AH”, € a variação de entalpia 
quando todos os reagentes e produtos se encontram em seus estados. 
padrão. A entalpia padrão de formação, AH’, de uma substância 
é a variação de entalpia da reação que forma um mol da substância 
a partir de seus elementos nos estados padrão. Para qualquer cke- 
mento no estado padrão, AH = 0. 
A variação de entalpia padrão para toda e qualquer reação pode 
ser facilmente calculada a partir das entalpias padrão de forma- 
ção dos reagentes e produtos: 

Alia = EnAH (produtos) — EmA (reagentes) 


ALIMENTOS E COMBUSTÍVEIS (SEÇÃO 5.8) O poder calo- 
rífico de uma substância é o calor liberado quando um grama da 
substância é queimado. Tipos diferentes de alimento têm diferen- 
tes poderes calorificos e diferentes maneiras de serem armazena- 
dos no corpo. Os combustiveis mais comuns são hidrocarbonetos, 
que constituem os combustíveis fósseis, como o gás natural, o 
petróleo e o carvão. Fontes de energia renováveis incluem ener- 
ga solar, energia cólica biomassa e energia hidrelétrica, A energia 
muclear não utiliza combustiveis fósseis, mas gera problemas con- 
troversos, relacionados à eliminação de resíduos. 
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RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, VOCÊ 
SERÁ CAPAZ DE: 

+ Interconvetor unidades de energia. (Seção 5.1) 

+ Distinguir o sistema e a vizinhança em termodinámica. 
(Seção 5.1) 

Calcular a energia interna a partir do calor e do trabalho. 
e as respectivas convenções de sinal destas quantidades. 
(Seção 5.2) 

Explicar e exemplificar o conceito de uma função de esta- 
do. (Seção 52) 

Calcular o AH a partir de AE e PAV. (Seção 53) 
Relacionar qpe AH, e indicar quais são os sinais de qe AH em 
um processo exotérmioo ou endotérmico. (Seções 5:2 e 53) 


Usar equações termodinimicas para relacionar a quantidade 
de energia calorifica, transferida em reações à pressão cons- 
tante (AH), à quantidade de substância envolvida na reação. 
(Seção 54) 

Calcular o calor transferido em um processo a partir de 
medidas de temperatura em conjunto com as capacida- 
des caloríficas ou os calores especificos (calorimetria). 
(Seção 5.5) 

Usar a lei de Hess para determinar variações de entalpia 
para reações. (Seção $.6) 

Usar entalpias padrão de formação para calcular o AHP das 
reações. (Seção 57) 


EQUAÇÕES-CHAVE 


Em jm? sa 
w=Exd 13) 
SE = Esna — Einiciat 154) 
aB-q+w 1551 
H=E+Pv 15.6] 
w=-PAV 15.8) 
AH=AE+PAV=9, 15.10) 
q=C,xmXAT s2) 
Gra =C X AT 15.24) 


Aba = SNAH (produtos) — EmA  (reagemes) 15:31] 


Energia cinética 
Relaciona trabalho à força ou à distância, 
Variação de energia intema 

Relaciona variação de energia intema ao calor c ao trabalho- 
(a primeira lei da termodinâmica) 

Define entalpia 

Trabalho feito por um gás em expansão à pressão constante 
Variação de entalpia à pressão constante 

Calor ganho ou perdido com base em calor específico, massa. 
e variação de temperatura 

Calor trocado entre uma reação e um calorímetro 

Variação de entalpia padrão de uma reação. 


EXERCÍCIOS SELECIONADOS 


VISUALIZANDO CONCEITOS 


5.1 Imagine que um livro está caindo de uma prate- 
leira. Em um dado momento da queda, o livro 
tem uma energia cinética de 24 J e uma energia 
potencial em relação ao chão de 47 J. (a) Como 
a energia cinética e a energia potencial do livro 
variam quando ele continua caindo? (b) Qual é a 
energia potencial inicial e qual é a energia ciné- 
tica total do livro no instante em que antecede a 
sua chegada ao chão? (e) Se um livro mais pesado 
cair da mesma prateleira, ele terá a mesma energia. 
cinética quando atingir o chão? [Seção 5.1] 

5.2 A fotografia a seguir mostra uma lagarta pipevine 
swallowtail subindo em um galho. (a) Conforme. 
a lagarta sobe, sua energia potencial aumenta. 
Qual é a fonte de energia utilizada para realizar 
essa variação na energia potencial? (b) Se a la- 
garta é o sistema, você pode prever o sinal de q 


durante a subida dela? (e) A lagarta realiza tra- 
balho ao subir pelo galho? Explique. (d) A quan- 
tidade de trabalho realizado ao subir um trecho 
de 12 polegadas do galho depende da velocidade 
de subida da lagarta? (e) A variação de energia 
potencial depende da velocidade de subida da la- 
garta? [Seção 5.1] 


5.3 Considere o seguinte diagrama de energia. (a) 
Esse diagrama representa aumento ou diminui 
ção na energia imema do sistema? (b) Que sinal 
é atribuído ao AE para esse processo? (c) Se não 
houver trabalho associado ao processo, ele é exo- 
térmico ou endotérmico? [Seção 5.2] 


Produtos 


Energia 
intema, 


Reagentes 


SA O conteúdo da caixa fechada de cada uma das 
representações a seguir representa um sistema, e 
as setas indicam as variações do sistema durante 
algum processo. O tamanho das setas representa 
as magnitudes relativas de q e w. (a) Qual desses. 
processos é endotérmico? (b) Para quais desses. 
processos, se houver, o AE é < 0? (c) Para qual 
processo, se houver, o sistema proporciona um 
ganho líquido em energia interna? [Seção 5.2] 


me E 


w cy 


5.5 Imagine que você está escalando uma montanha. 
(a) A distância percorrida rumo o topo é uma 
função de estado? Explique, (b) A variação de al- 
titude entre o sopé e o pico da montanha é uma 
função de estado? Explique. [Seção 5.2] 

5.6 O diagrama mostra quatro estados de um siste- 
ma, cada um com diferentes energias internas, E. 
(a) Qual dos estados do sistema possui a maior 
energia intema? (b) Escreva duas expressões para 
a diferença na energia intema entre o estado A 
e o estado B, no que diz respeito aos valores de 
AE. (e) Escreva uma expressão para a diferença 
de energia entre o estado C e o estado D. (d) Su- 
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ponha que há outro estado do sistema, o estado 
E, e sua energia relativa para o estado A é AE = 
AE, + AEs, Em que posição o estado E ficaria no 
diagrama? [Seção 5.2] 


5.7 Você deve ter notado que, ao comprimir o ar em 
uma bomba de bicicleta, a bomba fica mais quen- 
te. (a) Considerando que a bomba e o ar dentro 
dela sejam o sistema, qual é o sinal de w quando 
você comprime o ar? (b) Qual é o sinal de q para 
esse processo? (e) Com base em suas respostas. 
nos itens (a) e (b), é possível determinar o sinal 
do AE durante a compressão do ar na bomba? Em 
caso negativo, qual você espera que seja o sinal do 
AE? Explique. [Seção 5.2] 

5.8 Imagine um recipiente colocado em um tubo de 
“água, como na representação a seguir. (a) Se os 
conteúdos do recipiente são o sistema e o calor 
pode fluir por meio das paredes do recipiente, que 
variações qualitativas vão ocorrer nas temperaturas 
do sistema e em sua vizinhança? Qual é o sinal de q 
associado para cada variação? Do ponto de vista do- 
sistema, é um processo endotérmico ou exotémi- 
co? (b) Se nem o volume nem a pressão do sistema 
sofrem variação durante o processo, como ocorre a 
variação da energia intema relacionada com a va- 
riação de entalpia? [Seções 5.2 e 5.3] 
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5.9 No diagrama do cilindro a seguir, um processo 
químico ocorre à temperatura e à pressão constan- 
tes, (a) O sinal de w é indicado por essa variação 
positiva ou negativa? (b) Se o processo é endo- 
térmico, a energia interna do sistema dentro do 
cilindro aumenta ou diminui durante a variação? 
O AE é positivo ou negativo? [Seções 5.2 e 5.3] 


P 


5.10 A reação em fase gasosa mostrada, entre o Ny co 
Ox, foi realizada em um equipamento projetado 
para manter uma pressão constante. (a) Escreva 
a equação química balanceada da reação repre- 
sentada e determine se o w é positivo, negativo 
ou nulo. (b) Utilizando os dados do Apêndice C, 
determine o 4H da formação de um mol do pro- 
duto, Por que essa variação de entalpia é chamada. 
de entalpia de formação do produto envolvido? 
[Seções 5.3 e 57) 


5.11 Considere os dois diagramas a seguir. (a) Com 
base em (i), escreva uma equação que mostra 
como o AH está relacionado ao AHg e ao 
Ale. Como o diagrama (i) e sua equação estão 
relacionados ao fato de que a entalpia é uma 
função de estado? (b) Com base em 
va uma equação que relaciona o A/%z a outras 
variações de entalpia no diagrama. (c) Como 
esses diagramas estão relacionados à lei de 
Hess? [Seção 5.6] 


Entalpia —e 


qm 


5.12 Considere a conversão do composto A em com- 
posto B: A — B. Para os compostos A € B, 
AHJ > 0. (a) Faça um esboço de um diagrama de 
entalpia para a reação análoga à Figura 5.22. (b) 
Suponhamos que a reação global é exotérmica. O 
“que você pode concluir? [Seção 5,7] 


A NATUREZA DA ENERGIA (SEÇÃO 8.1) 


5.13 Um objeto pode possuir energia de duas maneiras. 
diferentes, Quais são elas? Como essas duas ma- 
neiras diferem uma da outra? 

5.14 Suponhamos que você jogou uma bola de tênis. 
para cima. (a) A energia cinética da bola aumenta 
ou diminui quando ela vai para cima? (b) O que 
acontece com a energia potencial da bola quando 
ela vai para cima? (c) Se a mesma quantidade de 
energia fosse transferida para uma esfera do mes- 
mo tamanho da bola de tênis, mas com o dobro da 
massa, ela subiria mais ou menos que a bola de 
tênis? Explique suas respostas. 

5.15 (a) Calcule a energia cinética, em joules, de um 
automóvel de 1.200 kg se locomovendo a 18 m/s. 
(b) Converta essa energia em calorias, (c) O que 
acontece com essa energia quando o automóvel 
é freado? 

5.16 (a) Uma bola de beisebol pesa 5,13 onças. Qual 

a energia cinética, em joules, dessa bola de bei- 
sebol quando é arremessada por um jogador pro- 
fissional a 95,0 mih? (b) Em que fator a energia 
cinética varia se a velocidade da bola for redu- 
tida para 55,0 miM? (e) O que acontece com a 
energia cinética quando o receptor pega a bola 
de beisebol? 

5.17 O uso da unidade térmica britânica (Btu — do 
inglês British sermal unit) € comum em muitos 
trabalhos de engenharia. Uma Btu é a quantidade 
de calor necessária para elevar 1 °F a temperatura 
de 1 libra de água. Calcule o número de joules em 
uma Btu. 

5.18 Um watt é uma medida de energia (velocidade 
de variação da energia) igual a 1 J/s, (a) Calcule 
o número de joules em um quilowatt-hora. (b) 


Uma pessoa adulta irradia calor para o ambiente 
na mesma velocidade que uma lâmpada elétrica 
incandescente de 100 watts. Qual é a quantidade 
total de energia em kcal irradiada para o ambiente 
por um adulto em 24 horas? 

5.19 (a) O que significa o termo sistema em termodiná- 
mica? (b) O que é um sistema fechado? (€) O que 
chamamos de parte do universo que não é parte 
do sistema? 

5.20 Em um estudo termodinâmico, um cientista 
focaliza as propriedades de uma solução em um 
equipamento igual ao ilustrado. A solução flui 
continuamente para dentro do aparelho na parte 
superior, e para fora na parte inferior, de modo que 
a quantidade de solução no aparelho seja sempre 
constante. (a) A solução no equipamento é um sis- 
tema fechado, um sistema aberto ou um sistema 
isolado? Explique sua resposta. (b) Se não é um 
sistema fechado, o que poderia ser feito para que 
se tornasse um? 


-Fa 


5.21 Identifique a força presente e explique se está sen- 
do realizado trabalho quando: (a) você pega um 
lápis em cima da mesa de trabalho; (b) uma mola 
é comprimida até a metade do seu comprimen- 
to normal. 

8.22 Identifique a força presente e explique se está sen- 
do realizado trabalho quando: (a) uma partícula. 
carregada positivamente se move em um círculo, 
em uma distância fixa de uma partícula carregada 
negativamente, (b) um prego de ferro é puxado 
por um (má. 


A PRIMEIRA LEI DA TERMODINÂMICA (SEÇÃO 8.2) 


5.23 (a) O que determina a primeira lei da termodiná- 
mica? (b) O que significa a energia interna de um 
sistema? (e) Como a energia intema de um siste- 
ma fechado pode aumentar? 

5.24 (a) Escreva uma equação que expresse a primeira 
lei da termodinâmica em termos de calor e traba- 
Tho. (b) Sob quais condições as quantidades q e w 
serão números negativos? 

5.25 Calcule o AE e determine se o processo é en- 
dotérmico ou exotérmico nos seguintes casos: 
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(a) q = 0,763 kJ e we=840 J. (b) Um sistema 
libera 66,1 KJ de calor para sua vizinhança, en- 
quanto a vizinhança realiza 44,0 kJ de trabalho. 
no sistema. 

5.26 Calcule a variação da energia interna do siste- 
ma e determine se o processo é endotérmico ou 
exotérmico para os seguintes processos: (a) Um 
balão é resfriado quando são retirados 0,655 KJ 
de calor, Ele é encolhido ao ser resfriado, e a at- 
mosfera faz 382 J de trabalho no balão. (b) Uma 
barra de ouro de 100,0 g é aquecida de 25 “Ca 
50 °C e absorve 322 J de calor durante o pro- 
cesso, Considere que o volume da barra de ouro 
permanece constante. 

5.27 Um gás está dentro de um cilindro equipado com 
um pistão e um aquecedor elétrico, como mostra- 
do a seguir: 


Vamos supor que seja fornecida uma corrente 
elétrica para o aquecedor, de modo que 100 J 
de energia sejam adicionados. Considere duas. 
situações diferentes. No caso (1), o pistão pode 
se mover à medida que a energia é adicionada. 
No caso (2), o pistão é fixo, de modo que não 
pode se mover. (a) Em qual dos casos, o gás 
tem a temperatura mais elevada após a adição 
da energia elétrica? Explique. (b) O que pode 
ser dito sobre os valores de q e w em cada um 
dos casos? (c) O que pode ser dito dos valores. 
relativos de AE para o sistema (o gás no cilin- 
dro) nos dois casos? 

5.28 Considere um sistema que consiste em duas esferas. 
de cargas opostas penduradas por cordas e separa- 
das por uma distância r}, como mostra a ilustra- 
ção. Suponha que clas estejam separadas por uma 
distância maior, r}, quando são movimentadas ao 
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longo de uma faixa. (a) Que variação, se houver, 
ocorre na energia potencial do sistema? (b) Qual 
efeito, se houver, esse processo tem sobre o valor 
do AE? (e) O que você pode dizer sobre q e w nes- 
se processo? 


nes 


5.29 (a) O que significa o termo função de estado? 
(b) Cite um exemplo de uma quantidade que seja 
uma função de estado e de uma que não seja. (c) 
O volume de um sistema é uma função de estado? 
Explique, 

8.30 Indique qual dos itens a seguir ocorre indepen- 
dentemente do caminho pelo qual uma varia- 
ção ocorre: (a) a variação da energia potencial 
quando um livro é deslocado de uma mesa para 
uma prateleira, (b) o calor liberado quando um 
torrão de açúcar é oxidado a COs(g) e H)O(g), 
(©) o trabalho realizado na queima de um galão 
de gasolina. 


ENTALPIA (SEÇÕES 5.3 E 5.4) 


5.31 Durante a respiração, nossos pulmões costumam 
expandir cerca de 0,50 L contra uma pressão ex- 
tema de 1,0 atm. Qual é a quantidade de trabalho. 
que está envolvida nesse processo (em J)? 

5.32 Qual é a quantidade de trabalho (em J) envolvida em 
uma reação química se o volume diminui de 5.00 
para 1,26 L sob pressão constante de 0,857 atm? 

5.33 (a) Por que a variação de entalpia é geralmente 
mais fácil de medir do que a variação de energia. 
interna? (b) H é uma função de estado, mas q não 
é. Explique, (c) Para um dado processo à pressão 
constante, o AH é positivo. O processo é endotér- 
mico ou exotérmico? 

5:38 (a) Sob qual condição a variação de entalpia de 
um processo se iguala à quantidade de calor trans- 
ferido para dentro ou para fora do sistema? (b) 
Durante um processo à pressão constante, o sis- 
tema libera calor para a vizinhança. A entalpia do 
sistema aumenta ou diminui durante o processo? 
(©) Em um processo à pressão constante, AH =0. 
O que você pode concluir sobre o AE, q e w? 

5.35 Considere que a seguinte reação ocome a uma 
pressão constant 


ZAMS) +3 Ch(g)—* 2AICly(s) 


(a) Se você tem o AH da reação, que informações 
adicionais são necessárias para determinar o AE 
do processo? (b) Qual é a maior quantidade nessa 
reação? (c) Explique sua resposta no item (b). 

5.36 Suponhamos que a reação em fase gasosa 2 NO(g) 
+ Ox(g) — 2 NOx) foi realizada em um reci- 
piente a volume e temperatura constantes, (a) A 
variação de calor medida representa o AH ou o 
AE? (b) Se forem diferentes, qual é a maior quan- 
tidade nessa reação? (e) Explique sua resposta no 
item (b). 

5.37 Um gás está dentro de um cilindro sob pressão 
atmosférica constante, como ilustrado na Figura 
54. Quando o gás ë submetido a uma reação quí- 
mica especifica, ele absorve 824 de calor de sua 
vizinhança e tem 0,65 kJ de trabalho pressão- 
volume realizado por sua vizinhança. Quais são 
os valores de AH e AE nesse processo? 

5.38 Um gás está dentro de um cilindro sob pres- 
são atmosférica constante, como a Figura $4. 
Quando 0,49 KJ de calor é adicionado ao gás, 
ele se expande e realiza 214 J de trabalho na 
vizinhança. Quais são os valores de AH e AE 
nesse processo? 

539 A combustão completa de etanol, C;Hs0H(), 
para produzir H;O(8) e CO:(8) sob pressão cons- 
tante libera 1.235 KJ de calor por mol de CHOH. 
(a) Escreva a equação termoquímica balanceada 
dessa reação. (b) Faça um diagrama de entalpia 
da reação. 

540 A decomposição de Ca(OH)a(s) em CaO(s) e 
H:O) sob pressão constante requer a adição de 
109 de calor por mol de Ca(OH)». (a) Escreva a 
equação termoquímica balanceada da reação. (b) 
Faça um diagrama de entalpia da reação. 

SA1 Ozônio, Os(g), uma forma de oxigênio elemen- 
tar que desempenha um papel importante na ab- 
sorção de radiação ultravioleta na estratosfera. Ele 
é decomposto em O(g) sob temperatura c pressão 
ambiente, de acordo com a seguinte reação: 


204893048) AH=-28464 
(a) Qual é a variação de entalpia dessa reação por 
mol de Os(g)? 
(b) Qual dos dois tem a entalpia mais elevada sob 
essas condições: o 2 O(g) ou o 3 Oz(g)? 
542 Sem consultar tabelas, determine qual dos ele- 
mentos tem a entalpia mais elevada em cada caso: 
(a) 1 mol de CO:(5) ou 1 mol de CO(g) sob mes- 
ma temperatura, (b) 2 mols de átomos de hidro- 


gênio ou 1 mol de Hz, (e) | mol de Hzc 0.5 mol 
de Og) a 25 "C ou 1 mol de H,O(g) a 25 °C, 
(d) 1 mol de Na(g) a 100 *C ou 1 mol de Na(g) 
a300°C. 


5.43 Considere a seguinte reação: 


2Mg6s)+08)—>2Mg06)  AH=-1.204 KJ 
(a) Essa reação é exotérmica ou endotérmica? 
(b) Calcule a quantidade de calor transferida quan- 
do 3,55 g de Mg(s) reagem a pressão constante. 
(6) Quantos gramas de MgO são produzidos du- 
rante uma variação de entalpia de -234 KJ? 
(d) Quantos quilojoules de calor são absorvidos 
quando 40,3 g de MgO(s) são decompostos 
em Mg(s) e Ox(g) a pressão constante? 
8.44 Considere a seguinte reação: 


2CHOH() — 2 CHu(g) + Ong) AH =+25281 
(a) Essa reação é exotérmica ou endotérmica? 
(b) Calcule a quantidade de calor transferido. 
quando 24,0 g de CH,OH(g) são decompostos 
por essa reação a pressão constante. (c) Para 
uma dada amostra de CHOH, a variação de 
entalpia durante a reação é de 82,1 KJ. Quan- 
tos gramas de gás metano são produzidos? (d) 
Quantos quilojoules de calor são liberados 
quando 38,5 g de CHu(g) reagem completa- 
mente com O(s) para formar CH;OH(g) a 
pressão constante? 
5.45 Quando as soluções que contêm fons de prata e 
fons cloreto são misturadas, o cloreto de prata 
precipita: 


Ag*(ag) + CI (aq) — AgCI(o) AH =-65.5 KJ 


(a) Calcule o AH da produção de 0,450 mol de 
AgCI nessa reação. (b) Calcule o AH da pro- 
dução de 9,00 g de AgCI. (c) Calcule o AH 
quando 9,25 x 10™% mols de AgCI são dissol- 
vidos na água. 

5.46 Antigamente, cram produzidas pequenas quanti- 
dades de gás oxigênio no laboratório, aquecendo 

KCIO;: 


2KCIO(s)—+ 2 KCI(5)+3044)  AH=-894 
Para essa reação, calcule o AH da formação de 
(a) 1,36 mol de Oz e (b) 10,4 g de KCI. (e) A de- 
composição do KCIO, acontece espontaneamen- 
te quando ele é aquecido. Você acha que a reação- 
inversa, a formação de KCIO; a partir de KCI e 
de Oy, € viável em condições normais? Explique 
sua resposta. 
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5.47 Considere a combustão do metanol líquido, 
CH;OH(): 


CH,OH() + 30,(8)— CO (g) + 2 H,0() 
AH=-726,5 3 


(a) Qual é a variação de entalpia para a reação 
inversa? (b) Faça o balanceamento da rea- 
ção direta com coeficientes de números i 
teiros. Qual é o AH da reação representada 
por essa equação? (e) O que é mais provável 
que seja termodinamicamente favorecido, a 
reação direta ou a reação inversa? (d) Se a 
reação fosse escrita para produzir H,0(g) 
em vez de H:0(), a magnitude do AH 
aumentaria, diminuiria ou permaneceria 
igual? Explique. 

548 Considere a decomposição do benzeno líquido. 

Cota), em acetileno gasoso, C;Ho(g): 


CoHa)— 3 Cida) AH =4+630KJ 
(a) Qual éa variação de entalpia da reação inversa? 
(b) Qual é o AH da formação de 1 mol de acetile- 


no? 

(e) Qual dessas reações é mais provável que seja 
termodinamicamente favorecida: a reação di- 
reta ou a reação inversa? 


(0) Se o Collelg) fosse consumido no lugar do 
Cala), a magnitude do AH aumentaria, di- 
minuiria ou permaneceria igual? Explique. 


CALORIMETRIA (SEÇÃO 5.5) 


549 (a) Quais são as unidades de capacidade calort- 
fica molar? (b) Quais são as unidades de calor 
específico? (e) Se o calor específico do cobre for 
conhecido, quais informações adicionais serão 
necessárias para calcular a capacidade calorífica 
de uma determinada peça de tubo de cobre? 

5.50 Dois objetos sólidos, A e B, são colocados em 
água em ebulição até atingirem a temperatura 
da água. Cada um deles é, então, retirado da 
água e colocado em béqueres diferentes con- 
tendo 1.000 g de água a 10,0 °C. O objeto A 
aumenta a temperatura da água em 3,50 “C; o 
objeto B aumenta a temperatura da água em 
2,60 ºC. (a) Qual objeto tem a maior capacidade. 
calorífica? (b) O que você pode dizer sobre os. 
calores específicos de A e B? 

5.51 (a) Qual é o calor específico da água em estado 
líquido? (b) Qual é a capacidade calorífica molar 
da água em estado líquido? (c) Qual é a capacidade 
calorífica de 185 g de água em estado líquido? (d) 
Quantos kJ de calor são necessários para aumen- 
tar a temperatura de 10,00 kg de água em estado 
líquido de 24,6 para 46,2 °C? 
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5.52 (a) Qual substância da Tabela 5.2 requer a menor 
quantidade de energia para aumentar a tempe- 
ratura de 50,0 g dessa substância em 10 K? (b) 
Calcule a energia necessária para essa variação 
de temperatura. 

5.53 O calor específico do octano, CyHhy(). é 2,22 J/g-K. 
(a) Quantos J de calor são necessários para aumen- 
tar a temperatura de 80.0 g de octano de 10,0 para 
254 “C? (b) O que requer mais calor: aumentar a 
temperatura de 1 mol de CsHgy(f) em uma quanti- 
dade específica ou aumentar a temperatura de | mol 
de HOX1) na mesma quantidade? 

5,54 Considere os dados sobre o ouro metálico do 
Exercício 5.26 (b). (a) Com base nos dados, cal- 
cule o calor específico de Au(s). (b) Suponha que 
a mesma quantidade de calor seja adicionada a 
dois blocos de 10.0 g de metal, ambos inicial- 
mente com temperaturas iguais, Um bloco é de 
ouro metálico e um é de ferro metálico. Qual 
bloco terá a maior elevação de temperatura após. 
a adição de calor? (©) Qual éa capacidade de calor 
molar de Aul)? 

8.85 Quando uma amostra de 6,50 g de hidróxido de 
sódio sólido é dissolvida em 100,0 g de água em 
um calorímetro de copo de isopor (Figura 5.17), a 
temperatura sobe de 21,6 para 37,8 °C. (a) Calcule 
a quantidade de calor (em KJ) liberada na reação. 
(b) Utilizando o resultado do item (a), calcule o 
AH (em kJ/mol de NaOH) para o processo da solu- 
ção, Considere que o calor específico da solução 
seja igual ao da água pura. 

5.56 (a) Quando uma amostra de 4,25 g de nitrato de 
amônia sólido é dissolvida em 60,0 g de água em 
um calorímetro de copo de isopor (Figura 5.17), 
a temperatura cai de 22.0 para 16,9 °C, Calcule 
o AH (em kJ/mol de NH;NO)) para o processo 
de solução: 


NHNO; (s) — NH'(aq) + NOy (ag) 


Considere que o calor específico da solução é igual 
ao da água pura. (b) Esse processo é endotérmico 
ou exotérmico? 

5.57 Uma amostra de 2,200 g de quinona (CgH,0:) 
é queimada em uma bomba calorimétrica, cuja 
capacidade calorífica total é 7,854 KJPC. A tem- 
peratura do calorímetro aumenta de 23,44 para 
30,57 °C. Qual é o calor de combustão por grama 
de quinona? E por mol de quinona? 

5.58 Uma amostra de 1,800 g de fenol (CgHsOH) foi 
queimada em uma bomba calorimétrica, cuja capa- 
cidade total de calor é de 11.66 KJC. À tempera- 
tura do calorímetro e do seu conteúdo aumentou de 
21,36 para 26,37 °C. (a) Escreva a equação química 
balanceada da reação da bomba calorimétrica. 


Pauls) + 3 Ong) — PO gts) 
Pals) +5 O(g) — PaO iols) 


2C(5) +08) — 2 C06) 


(b) Qual é o calor de combustão por grama de 
fenol? E por mol de fenol? 

5.59 Sob volume constante, o calor de combustão da 
glicose (CgH1206) é 15,57 kJ/g. Uma amostra de 
3,500 g de glicose é queimada em uma bomba 
calorimétrica. A temperatura do calorímetro 
aumenta de 20,94 para 24,72 °C. (a) Qual é a 
capacidade calorífica total do calorímetro? (b) 
Se o tamanho da amostra de glicose fosse exa- 
tamente o dobro desta, qual seria a variação de 
temperatura do calorímetro? 

8.60 Sob um volume constante, o calor de combustão 
do ácido benzoico (C;HsCOOH) é 26.38 KJ/g. 
Uma amostra de 2,760 g de ácido benzoico é 
queimada em uma bomba calorimétrica. A tem- 
peratura do calorímetro aumenta de 21,60 para 
29,93 °C. (a) Qual éa capacidade calorífica total 
“do calorímetro? (b) Uma amostra de 1,440 g de 
uma nova substância orgânica é queimada no 
mesmo calorímetro. A temperatura do caloríme-. 
tro aumenta de 22,14 para 27,09 °C. Qual é o calor 
“de combustão por grama da nova substância? (©) 
Suponhamos que, na mudança de amostras, uma 
porção de água do calorímetro foi perdida. De que 
maneira, se houver, isso mudaria a capacidade de 
calor do calorímetro? 


LEI DE HESS (SEÇÃO 5.6) 


5.61 Qual é a ligação entre a lei de Hess e o fato de que 
a entalpia, H, é uma função de estado? 


5.62 Considere as seguintes reações hipotéticas: 


AB AH=+30W 
B—C aH=+60k 


(a) Use a lei de Hess para calcular a variação de 
entalpia para a reação A — C. 

(b) Construa um diagrama de entalpia para as 
substâncias A, B, e C, e mostre como ele se 
aplica à lei de Hess. 

5.63 Calcule a variação de entalpia da reação: 


PsOds) +2 Oxg) — PaO ls) 


dadas as seguintes entalpias de reação; 


5.64 A partir das entalpias de reação 


AH=-2210% 
2 Cls) + Olg) + 4Ho(4) — 2 CH;OH(g) 
AH=-4024 KJ 


Calcule o AH da reação: 
CO(g) + 2 Hale) — CH;OH(g) 


8.65 A partir das entalpias de reação: 


Hale) + Fag) — 2 HF(g) AH=-537 K 
Cis) +2 Fag) — Cute) AH=-680 1 
2 C(s) +2 Ha(g) — CHalg) AH=+523 WJ 


calcule o AH na reação do etileno com Fz: 
CaHatg) + 6 Fale) — 2 CFalg) +4 HFG) 


5.66 Dadas as informações: 


Na(g) + Ox(g) — 2 NO(g) AH =+180,7 1 
2 NO(g) + O(s) — 2 NO(g) AH=-113.1 
2 N:0(g) —* 2 Nag) + Og) AH=-1632 


use a lei de Hess para calcular o AH da reação 
N2048) + NOs(g) —* 3 NOx) 


ENTALPIAS DE FORMAÇÃO (SEÇÃO 5.7) 


8.67 (a) Qual é o significado do termo condições padrão 
com relação às variações de entalpia? (b) Explique 
o significado do temo entalpia de formação? (e) 
Qual é o significado do termo entalpia padrão 
de formação? 

5.68 (a) Por que as tabelas de entalpias de forma- 
ção padrão são tão úteis? (b) Qual é o valor da 
entalpia padrão de formação de um elemento em 
sua forma mais estável? (e) Escreva a equação 
química da reação cuja variação de entalpia é a 
entalpia padrão de formação da sacarose (açúcar), 
CotiaOn(9), AH (Can O 

5.69 Para cada um dos seguintes compostos, escreva. 
uma equação termoquímica balanceada que des- 
creve a formação de um mol do composto a partir 
de seus elementos em seus estados padrão. Em 
seguida, consulte o AH; de cada substância no 
Apêndice C. (a) NOs(g), (b) SOs(g). (© NaBr(), 
(d) PANO (9. 

5,70 Escreva as equações balanceadas que descrevem 
a formação dos seguintes compostos a partir de 
elementos em seus estados padrão. Em seguida, 
procure a entalpia padrão de formação para 
cada substância no Apêndice C: (a) H0:(8), (b) 
CaCOs(s), (c) POCIs(I), (d) C2HsOH(). 

5.71 A equação a seguir é conhecida como reação da 
termita: 


ZAKs) + Fez03(s) — AbOs(5) +2 Fe(s) 


Essa reação, altamente exotérmica, é utilizada 
para soldar unidades maciças, como hélices de 
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navios de grande porte. Usando as entalpias de 
formação padrão do Apêndice C, calcule o 4Hº 
dessa reação. 

5:72 Muitos aquecedores portáteis a gás e churrasquei- 
ras utilizam o propano, CHs(g), como combusti- 
vel, Utilizando as entalpias de formação padrão, 
calcule a quantidade de calor produzido quando 
10.0 g de propano são queimados completamente 
no ar sob condições normais. 

5.73 Com base nos valores do Apêndice C, calcule a 
variação de entalpia padrão de cada uma das se- 
guintes reações: 

(a) 2 SOs(4) + 0:48) — 2 SOy(g) 

(b) Mg(OH) (5) — MgO(5) + H200) 

(6) N:Oalg) +4 Hala) — Nilg) + 4 H:0(8) 
(A) SICK) +2 HOt) — SiOs(9) +4 HCIg) 


5:74 Com base nos valores do Apêndice C, calcule o 
valor do AH? de cada uma das seguintes reações: 


(a) CaO(5) + 2 HCICg) — CaCha(s) + H104) 
(b) 4 FeO(s) + Ox(g) — 2 FeyOy(s) 

(6) 2 CuO(s) + NO(g) — CujO(5) + NO(g) 
(0) 4 NHy(g) + 0:64) —* 2 NaHalg) + 2 W00) 


8.75 A combustão total de 1 mol de acetona (CHçO) 
libera 1.790 KJ: 


CoHgONI) + 4 Ong) — 3 COn(g) + 3 H:O) 
AH = -1.790 


Com base nessas informações em conjunto com 
os dados das entalpias padrão de formação do 
Ol), do CO:(g) e do H;O(1) do Apêndice C, cal- 
cule a entalpia padrão de formação da acetona. 

5:76 O carbeto de cálcio (CaC:) reage com a água 
para produzir acetileno (CaH) e Ca(OH)a. Com 
base nos seguintes dados de entalpia de reação do 
Apêndice C, calcule o 4H para o CaC;(9): 


CaCa(s) + 2 H3000) — Ca(OH)a(s) + CoHalg) 
AH = 127243 


5:77 A gasolina é composta principalmente de hidro- 
carbonctos, incluindo muitos com oito átomos de 
carbono, chamados octanos. Um dos octanos de 
combustão mais limpa é um composto chamado 
de 2,3,4-trimetilpentano, que apresenta a seguinte 
fórmula estrutural: 


Pppp 
H;C—CH—CH—CH—CH; 


A combustão completa de um mol desse com- 
posto e a formação de CO (g) e H10(g) levam ao 
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AH? = —5.064,9 kJ/mol. (a) Escreva a equação 
balanceada da combustão de 1 mol de CsHys(D). 
(b) Utilizando as informações desta questão e os 
dados da Tabela 5.3, calcule o AH do 2,3,4-tri- 
metilpentano. 

5:78 O éter etilico, CsHyçO(D), um composto inflamá- 
vel muito utilizado como anestésico cirúrgico, 
tem a seguinte estrutura: 


Hi€—cH;—o—cH;—cH, 


A combustão completa de 1 mol de CaHi000) 
e a formação de COs(g) e HO(1 produz 44º = 
=2.723,7 KJ. (a) Escreva a equação balanceada da 
combustão de 1 mol de CsHyoO(). (b) Com base 
nas informações dadas nesta questão e os dados 
da Tabela 5.3, calcule o AH do éter etílico. 

5.79 O etanol (C;HsOH) geralmente é misturado 
com a gasolina para ser utilizado como combus- 
tível automotivo. (a) Escreva a equação balan- 
ceada da combustão do etanol líquido no ar. (b) 
Calcule a variação de entalpia padrão da reação, 
considerando que o H:O(g) é um produto, (e) 
Calcule o calor produzido por litro de etanol du- 
rante a combustão do etanol a pressão constan- 
te. O etanol tem densidade de 0,789 g/mL. (d) 
Calcule a massa de CO» produzida por kJ de ca- 
lor emitido. 

5.80 O metanol (CH;OH) é utilizado como combus- 
tível em carros de corrida. (a) Escreva a equação- 
balanceada da combustão de metano! líquido 
no ar, (b) Calcule a variação de entalpia padrão da 
reação, considerando que o H:O(g) é um produto. 
{© Calcule o calor produzido durante a combus- 
tão por litro de metanol. O metanol tem densidade. 
de 0,791 g/mL. (d) Calcule a massa de CO; pro- 
duzida por kJ de calor emitido. 


ALIMENTOS E COMBUSTÍVEIS (SEÇÃO 5.8) 


5.81 (a) Qual é o significado do termo poder calorífico? 
(b) Qual das seguintes opções é a maior fonte de 
energia como alimento: $ g de gordura ou 9 g de 
carboidrato? (e) O metabolismo da glicose produz. 
COs(g) € H;O(h). Como o corpo humano elimina 
esses produtos de reação? 

5.82 (a) Por que as gorduras são adequadas para o ar- 
mazenamento de energia no corpo humano? (b) 
Certo pacote de salgadinho é composto por 12% 
de proteína, 14% de gordura e o restante de car- 
boidrato. Qual percentagem do conteúdo calórico 
desse alimento é de gordura? (c) Quantos gramas. 
de proteína fomece o mesmo poder calorifico de 
25 g de gordura? 


5.83 (a) Uma porção de determinada sopa pronta de 
macarrão sabor galinha contém 2.5 g de gordura, 
14 g de carboidrato e 7 g de proteína. Estime o 
número de calorias em uma porção. (b) De acordo 
“como seu rótulo nutricional, a mesma sopa também 
contém 690 mg de sódio. Você acha que o sódio 
contribui para a quantidade de calorias na sopa? 

5.84 Uma libra do chocolate M&M? básico contém 
96 g de gordura, 320 g de carboidrato e 21 g de 
proteína. Qual é o poder calorífico em kJ de uma 
porção de 42 g (cerca de 1,5 onças)? Quantas ca- 
lorias ela fomece? 

SAS O calor de combustão da frutose, CgHj206, € 
-2.812 kJ/mol. Se uma maçã do tipo Golden 
fresca, que pesa 4,23 onças (120 g), contém 16,0 
de rutose, qual conteúdo calórico a frutose atribui 
à maçã? 

5.86 O calor de combustão do etanol, C:HSOH(), € 
=1.367 KJ/mol. Um lote de vinho Sauvignon Blanc. 
contém 10,6% de etanol em massa. Considerando 
que a densidade do vinho é 1,0 g/mL, qual €o con- 
teúdo calórico que o álcool (etanol) atribui em um 
copo de 6 onças de vinho (177 mL)? 

5.87 As entalpias padrão de formação do propino (C3H4), 
do propileno (CsHg) e do propano (Cal) são 
+185,4, +204 e 1038 KJ/mol, respectivamente. 
(a) Calcule o calor envolvido por mol na combustão 
“de cada substância para produzir COa(g) é HzO(8). 
(b) Calcule o calor liberado na combustão de 1 kg 
de cada uma das substâncias. (e) Qual é o combustí- 
vel mais eficiente em termos de calor envolvido por 
unidade de massa? 

5.88 É interessante comparar o “poder calorifico" de 
um hidrocarboneto em um mundo em que o oxi- 
gênio é o agente de combustão. A entalpia de for- 
mação do CFs(g) é —679.9 KJ/mol. Qual das duas 
reações seguintes é a mais exotérmica? 


CHu(g) + 2 Oz(g) —* COs(g) + 2 H20(8) 
CHala) + 4 Fag) — CF ug) + 4 HF(g) 


5.89 No final de 2012, a população mundial era de cerca 
de 7,0 bilhões de pessoas. Que massa de glicose em 
kg seria necessária para fornecer 1.500 cal/pessoa/ 
dia de alimentação para a população global durante 
um ano? Considere que o metabolismo da glicose é 
completo e forma CO-() e H:0(1) de acordo com 
a seguinte equação termoquímica: 


 C6H1206(s) + 6 Og) —* 6 COxXg) + 6 H0(D) 
AH =-2803 KJ 


5.90 O combustível automotivo chamado E85 consiste 
de 85% de ctanol e 15% de gasolina, O E85 pode 
ser utilizado nos chamados veículos flex, que podem 


usar gasolina, etanol ou uma mistura dos dois como 
forma válida de combustível. Considere que a gaso- 
lina consiste em uma mistura de octanos (diferen- 
tes isômeros de CsHys) que o calor de combustão. 
médio do CsHis(0) € 5.400 KJ/mol e que a gasolina 
tem densidade média de 0,70 g/mL. A densidade do. 
etanol é 0,79 g/mL. (a) Com base nas informações. 
fomecidas e nos dados apresentados no Apêndice C, 
compare a energia produzida na combustão de 1.0 L- 
de gasolina e de 1,0 L de etanol. (b) Considere que 
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a densidade e o calor de combustão do EBS podem 
ser obtidos por meio da utilização de 85% dos valo- 
res de etanol e 15% dos valores da gasolina. Quanto 
de energia poderia ser liberada pela combustão de 
1,0 L de E85? (c) Quantos galões de E8S seriam 
necessários para fornecer a mesma energia que 
10 litros de gasolina? (d) Se o preço da gasolina por 
galão nos Estados Unidos é de 3,88 dólares, qual o 
preço médio por galão de E85 se a mesma quanti- 
dade de energia for fornecida? 


) EXERCÍCIOS ADICIONAIS 


5.91 A 20°C (aproximadamente à temperatura am- 
biente), a velocidade média das moléculas de Nz 
no ar é de 1.050 mph. (a) Qual é a velocidade 
média em m/s? (b) Qual é a energia cinética (em. 
J) de uma molécula de Nz que se move nessa 
velocidade? (e) Qual é a energia cinética total 
de | mol de moléculas de Nz que se move nessa 
velocidade? 

5.92 Suponhamos que um saltador olímpico, que 
pesa 52,0 kg, executa um salto em linha reta a 
partir de uma plataforma de cerca de 10 m. No 
ápice do salto, o saltador está 10,8 metros 
ma da superfície da água. (a) Qual é a energi 
potencial do saltador no ápice do mergulho em 
relação à superfície da água? (b) Consideran- 
do que toda a energia potencial do saltador € 
convertida em energia cinética na superfície da 
água, a que velocidade, em m/s, o saltador vai 
entrar na água? (e) O saltador realiza trabalho 
ao entrar na água? Explique. 

5.93 Os airbags automotivos que protegem as pesso- 
as no caso de um acidente se expandem devido a 
uma rápida reação química. Se os reagentes quí- 
micos são o sistema, quais são os sinais de q e w 
nesse processo? 

5.94 Uma lata de alumínio de refrigerante foi coloca- 
da no congelador. Mais tarde, você percebe que a 
lata estourou e o seu conteúdo está congelado. Foi 
realizado trabalho para que a lata estourasse. Qual 
é a fonte de energia para que esse trabalho tenha 
sido realizado? 

5.95 Considere um sistema que consiste no seguinte 
equipamento, em que exista gás dentro de um ba- 
Tão e o outro esteja a vácuo. Os frascos são sepa- 
rados por uma válvula. Considere que os frascos. 
estão perfeitamente isolados e não é possível que 
haja fluxo de calor para dentro ou para fora dos. 
frascos a partir da vizinhança. Quando a válvula 
é aberta, o gás se move do balão cheio até o que 
estava sendo mantido a vácuo. (a) É realizado 
trabalho durante a expansão do gás? (b) Explique 


a resposta. (c) Você pode determinar o valor do 
AE no processo? 


A B 


tam Vácuo 


5.96 Há uma amostra de gás dentro de um equipa- 


mento composto por um cilindro e um pistão. 
Ocorre a variação de estado representada na ilus- 
tração, (a) Primeiro, considere que o cilindro e o 
pistão são isolantes térmicos perfeitos, que não 
permitem transferência de calor. Qual é o valor 
de q para a variação de estado? Qual é o sinal de 
w para a variação de estado? O que pode ser dito a 
respeito do AE da variação de estado? (b) Agora, 
considere que o cilindro e o pistão são feitos de 
“um condutor térmico, como um metal. Durante a 
variação de estado, o cilindro fica mais quente. 
Qual é o sinal de q para a variação de esta- 
do nesse caso? Descreva a diferença no estado 
do sistema no final do processo nos dois casos. 
O que pode ser dito a respeito dos valores relati- 
vos de AE? 
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5.97 As estalactites e estalagmites de calcário são for- 
madas em cavemas, segundo a seguinte reação: 


C (aq) +2 HCO; (ag) —* CaCO;(s) + COxlg) + HO) 


Se | mol de CaCO5 é formado a 298 K sob pressão 
de 1 atm, a reação realiza 2,47 kJ de trabalho P-V, 
empurrando a atmosfera à medida que o CO; é 
formado, Ao mesmo tempo, 38,95 kJ de calor são 
absorvidos da vizinhança. Quais são os valores de 
AH e da AE dessa reação? 

5.98 Considere os sistemas mostrados na Figura 5.10. 
Em um caso, a bateria fica completamente descar- 
regada ao fornecer a energia para um aquecedor 
e, no outro caso, para um ventilador. Ambos os 
processos ocorrem a uma pressão constante. Tam- 
bém em ambos os casos, a variação no estado do 
sistema é igual: a bateria vai de completamente 
carregada a totalmente descarregada. No entanto, 
em um dos casos, o calor liberado é grande e, no 
outro, é pequeno. A variação de entalpia é igual 
nos dois casos? Em caso negativo, como a entalpia 
pode ser considerada uma função de estado? Em 
caso positivo, o que se pode dizer sobre a relação. 
entre variação de entalpia e q, em comparação aos. 
outros casos estudados? 

8.99 Uma casa foi projetada para aproveitar energia solar 
passiva. A alvenaria utilizada no interior da casa 
atua para absorver o calor. Cada tijolo pesa cerca de 
1,8 kg. O calor específico do tijolo é de 0,85 J/g-K. 
Quantos tijolos devem ser incorporados no interior 
da casa para fornecer a mesma capacidade calorifica 
total de 1,7X 10° galões de água? 

8.100 Um calorímetro de copo de isopor, como o mos- 
trado na Figura 5.17, contém 150,0 g de água a 
25,1 "C. Um bloco de cobre metálico de 121,0 g 
é aquecido a 100,4 *C quando colocado em um 
recipiente com água em ebulição. O calor espe- 
cífico do Cu(s) é 0,385 Jlg-K. O Cu é adicionado 
ao calorímetro e, após certo tempo, o conteúdo 
do copo atinge uma temperatura constante de 
30,1 “C. (a) Determine a quantidade de calor, em 
J, perdida pelo bloco de cobre. (b) Determine a 
quantidade de calor adquirida pela água. O calor 
específico da água é de 4,18 J/g-K. (© A diferença 
entre suas respostas aos itens (a) e (b) é decor- 
rente da perda de calor para os copos de isopor 
e o calor necessário para levantar a temperatura 
da parede interna do equipamento. A capacidade 
calorífica do calorímetro é a quantidade de calor 
necessária para elevar a temperatura do aparelho 
(os copos e a rolha) em 1 K. Calcule a capacidade. 
calorífica do calorímetro em J/K. (d) Qual seria a 
temperatura final do sistema se todo o calor per- 
dido pelo bloco de cobre fosse absorvido pela água 
no calorímetro? 


5.101 (a) Quando uma amostra de 0,235 g de ácido ben- 
zoico é queimada em uma bomba calorimétrica. 
(Figura 5.18), a temperatura aumenta 1,642 °C. 
Quando uma amostra de 0,265 g de cafeína, 
CalyoO3Ns, é queimada, a temperatura aumenta 
1,525 °C. Usando o valor de 26,38 KJ/g para o calor 
de combustão do ácido benzoico, calcule o calor 
de combustão por mol de cafeína a um volume 
constante. (b) Considerando que existe uma incer- 
teza de 0,002 °C em cada leitura de temperatura e 
que as massas das amostras são medidas a 0,001 g 
de precisão, qual é a incerteza estimada no valor 
calculado para o calor de combustão por mol de 
cafeína? 

5.102 Considere que as refeições prontas para ser con- 
sumidas são refeições militares que podem ser 
aquecidas em um aquecedor sem chama. O calor 
é produzido pela seguinte reação: 


Mes) +2 H,0() — Me(OH)(5) + 2 Hag) 


(a) Calcule a variação de entalpia padrão dessa 
reação, 

(b) Calcule o número de gramas de Mg necessá- 
rio para que essa reação libere energia sufi- 
ciente para aumentar a temperatura de 75 mL. 
de água de 21 para 79°C. 

5.103 A combustão do metano para formar oxigênio 
pode produzir três produtos diferentes derivados. 
do carbono: fuligem (partículas muito finas de 
grafite), CO(g) e COx(g). (a) Escreva três equa- 
sões balanceadas da reação entre o gás metano e 
o oxigênio para produzir esses três produtos. Em 
cada caso, considere que H30(1) é o único produ- 
to alternativo. (b) Determine as entalpias padrão 
“das reações do item (a). (e) Por que, quando o for- 
necimento de oxigênio é adequado, o COxg) é 
o produto derivado de carbono predominante da 
“combustão do metano? 

5.104 Podemos usar a lei de Hess para calcular variações. 
de entalpia que não podem ser medidas. Uma poss- 
vel reação é a conversão do metano em etileno: 


2 CHulg) —* Cotu(g) + Hat) 


Calcule o AH” dessa reação, utilizando os seguin- 
tes dados termoquímicos: 
CHAG)+2 0:48) — COxg) + 2 HO) 

AH” =-890,3 KJ 
CHala) + Hale) — Citi) 

AH’: 
2H) + Oxe) — 2 H00) 

AH’ =-571,6 KJ 
2 CaHelg) +7 Oxlg) —» 4 COxg) + 6 H2041) 

AH? = -3.120,8 kJ 


-1363 J 


5.105 Considerando os seguintes dados para três com- 
bustíveis potenciais, calcule qual deles poderia 
fornecer mais energia por unidade de volume: 


Densidade Entalpia molar 

Combustível azorc de combustão 
(gem) (kimo) 

Nitceano, GHNOA) 1,052 -1358 

Etanol CHONN 0789 -1367 

Meira, CHNAN 0874 -1307 


5.106 O hidrocarboneto acetileno (C;Hy) © o benzeno 
(CoH) apresentam a mesma fórmula empírica. O 
benzeno é um hidrocarboneto “aromático” e excep- 
cionalmente estável para sua estrutura. (a) Com base 
nos dados do Apêndice C, determine a variação de 
entalpia padrão da reação de 3 CzHalg) à CHol). (b) 
Qual deles tem maior entalpia: 3 mols de gás aceti- 
Jeno ou | mol de benzeno líquido? (c) Determine o 
poder calorífico, em kKJ/g. do acetileno e do benzeno. 

5.107 A amônia (NH3) ferve a —33 °C; a essa tempera- 
tura, ela tem densidade de 0,81 gem’. A entalpia 
de formação do NH;(g) é—46,2 kJ/mol, e a entalpia 
de vaporização do NH) é 23,2 kJ/mol. Calcule a 
variação de entalpia quando 1 L de NH; líquido 
é queimado no ar para formar Na(g) e H,O(g). 
Como isso se relaciona com o AH da combustão 
completa de 1 L de metanol líquido, CHyOH(? 
Para o CH;OH(N, a densidade a 25 “C é 0,792 g/ 
eme o AH, =—239 kJ/mol. 

5.108 Três hidrocarbonetos comuns que contêm quatro 
átomos de carbono são listados a seguir, junto 


com suas entalpias padrão de formação: 
Hidrocarboneto Fórmula AH (imal) 
13-Butadieno Co) ms 
Lutero Cao) 2 
mutano Esto) =1247 
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(a) Para cada uma dessas substâncias, calcule 
a entalpia molar de combustão do COs(4) 
e do H000). (b) Calcule o poder calorífico, 
em klig, de cada um desses compostos. 
(e) Para cada hidrocarboneto, determine a 
percentagem de hidrogênio em massa. (d) 
Comparando suas respostas aos itens (b) 
e (c), proponha uma relação entre o conte- 
údo de hidrogênio e o poder calorífico dos 
hidrocarbonetos. 

5.109 Um homem com massa de 200 libras decide adi- 
cionar à sua rotina de exerefcios a subida de três. 
lances de escadas (45 pés), 20 vezes por dia, Ele 
percebe que o trabalho necessário para aumen- 
tar sua energia potencial, dessa forma, permi 
que ele coma uma porção extra de batatas fri- 
tas, de 245 Cal, sem aumentar sua massa. Ele 
está correto? 

5.110 O Sol fornece cerca de 1,0 quilowart de energi: 
para cada metro quadrado de área de superfície 
(1,0XW/m?, em que 1 watt = 1 JA), As plantas pro- 
duzem o equivalente a cerca de 0,20 g de sacarose 
(Ci2H22011) por hora, por metro quadrado, Con- 
siderando que a sacarose é produzida conforme a 
reação a seguir, calcule a percentagem de luz solar 
usada para produzir sacarose, 


12CO:(g) + 11 H00) —* CH0 + 12 0:46) 
AH=5.645 K 


SAM Estima-se que o valor líquido de dióxido de carbo- 
no fixado pela fotossíntese na massa de terra do pla- 
neta seja de 5,5 g X 101º g/ano de CO3, Considere 
que todo esse carbono seja convertido em glicose. 
(a) Calcule a energia armazenada pela fotossíntese. 
na terra por ano, em KJ. (b) Calcule a velocidade 
média da conversão de energia solar em energia 
elétrica em megawatts, MW (1 W = 1 J/s). Uma 
grande usina de energia nuclear produz cerca de 
10? MW. A energia produzida por quantas usinas 
de energia nuclear desse tipo é equivalente à con- 
versão de energia solar? 


EXERCICIOS INTEGRADORES 


5.112 Considere a combustão de uma única molécula de 
CHs(g), formando H:O(1) como um produto. (a) 
Qual é a quantidade de energia, em J, produzida 
durante essa reação? (b) Uma fonte de luz típica 
de raios X tem uma energia de $ keV. Como a 
energia de combustão é comparada à energia do 
raio X? 


5.113 Considere as seguintes reações de oxirredução 
não balanceadas em solução aquosa: 
Ag'tag) + Li(s) — Ag(s) + Li'tag) 
Fe(s) + NA*(aq) — Fe?*(ag) + Na(s) 
K(s) + H200) — KOH(ag) + Halq) 
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(a) Faça o balanceamento de cada uma das 
reações. (b) Com base nos dados do Apêndice 
C, calcule o AHº de cada uma das reações. 
(© A partir dos valores obtidos para o AH®, 
qual das reações você espera que seja termo- 
micamente favorecida? (d) Use a série de 
atividade para prever qual dessas reações deve 
ocorrer. em (Seção 44) Os resultados esta- 
riam de acordo com sua conclusão para o item 

(0) deste problema? 
5.114 Considere as seguintes reações de neutralização 

de ácidos envolvendo a base forte NaOH (aq): 


HNO;(aq) + NaOHag) — NaNOs(ag) + HO) 
HCI(ag) + NaOH(aq) —* NaC Iag) + H00) 
NHy'(aq) + NaOH(aq) —» NHy(aq) + Na* (aq) + H300) 


(a) Consultando os dados do Apêndice C, calcule 
o AHº de cada uma das reações. (b) Como 
os na Seção 4.3, o ácido nítrico e o ácido 
clorídrico são ácidos fortes. Escreva equa- 
ções iônicas líquidas da neutralização desses 
ácidos, (e) Compare os valores de AH* para 
as duas primeiras reações. O que você pode 
concluir? (d) Na terceira equação, NH4" (aq) 
está se comportando como um ácido. Com 
base no valor do AH” dessa reação, você 
acha que ele é um ácido forte ou fraco? 
Explique. 
5.115 Considere duas soluções: a primeira de 50,0 mL. 
de CuSO, 1,00 M e a segunda de 50,0 mL de KOH 
2,00 M. Quando as duas soluções são misturadas 
em um calorímetro de pressão constante, forma-se 
um precipitado e a temperatura da mistura sobe 
de 21,5 para 277 °C. (a) Antes da mistura, quan- 
tos gramas de Cu estão presentes na solução de 
CuSO,? (b) Determine a identidade do precipitado 
na reação. (e) Escreva a equação iônica completa 
e a equação iônica líquida da reação que ocorre 
quando as duas soluções são misturadas. (d) A 
partir dos dados de calorimetria, calcule o AH 
da reação que ocorre na mistura. Considere que o 
calorímetro absorve apenas uma quantidade insig- 
nificante de calor, que o volume total da solução é 
de 100,0 mL e que o calor específico e a densidade. 
da solução após a mistura são iguais aos da água 
pura. 
5.116 A reação de precipitação entre o AgNOs(ag) e o 
NaCi(ag) ocorre conforme a equação a seguir: 


AgNO;(aq) + NaCI(ag) —» NaNOs(ag) + AgCKs) 


(a) Com base nos dados do Apêndice C, calcule o 
AH” da equação iônica líquida dessa reação. 
(b) O que você esperaria para o valor de AH” 


da equação molecular global, comparando-a 
com à equação iônica líquida? Explique. (e) 
Utilize os resultados dos itens (a) e (b) com os 
dados do Apêndice C para determinar o valor 
do AHjº para o ABNOs(aq). 

5.117 Uma amostra de um hidrocarboneto é queima- 
da completamente e forma O(s) para produzir 
21,83 g de COx(g). 4,47 g de H20(g) e 311 kJ de 
calor. (a) Qual é a massa da amostra de hidrocar- 
boneto que foi queimada? (b) Qual é a fórmula 
“empírica do hidrocarboneto? (e) Calcule o valor 
do AH; por unidade de fórmula empírica do 
hidrocarboneto. (d) Você acha que o hidrocar- 
boneto é uma das substâncias listadas no Apên- 
dice C? Explique sua resposta. 

S.118 A molécula do metano, CHa, tem a forma geomé- 
trica mostrada na Figura 2.17. Imagine um pro- 
cesso hipotético em que a molécula do metano é 

“expandida” pela extensão simultânea de todas 
as quatro ligações C-H em direção ao infinito. 
Temos, então, o processo: 


CHalg) — Cig) + 4 Hig) 


(a) Compare esse processo com o inverso da 
reação que representa a entalpia de formação 
de padrão do CHa(s). (b) Calcule a variação 
de entalpia em cada caso. Qual é o processo 
mais endotérmico? O que explica a diferença 
entre os valores do 3Hº? (e) Suponhamos 
que 3,45 g de CHalg) reajam com 1,22 g de 
Fa(g), formando CHu(s) e HF(4) como pro- 
dutos únicos. Qual é o reagente limitante 
nessa reação? Se a reação ocorre a uma pres- 
são constante, qual é a quantidade de calor 
envolvida? 

5.119 O fornecimento mundial de energia é geralmente 
medido na unidade de quadrilhões de unidades 
térmicas britânicas (10'* Btu), que costuma ser 
“chamado de quad. Estima-se que, em 2015, o con- 
sumo mundial de energia seja de 5,81 X 107 KJ. 
(a) Com relação ao Exercício 5.17, quantos quads 
de energia essa quantidade representa? (b) O atual 
“consumo anual de energia dos Estados Unidos é 
de 99,5 quads. Considere que toda essa energia 
é gerada pela queima de CHa(g), sob a forma de 
gás natural. Se a combustão do CHs(s) for com- 
pleta e 100% eficiente, quantos mols de CH.(s) 
teriam de ser queimados para fornecer a demanda 
de energia dos Estados Unidos? (e) Quantos quilos 
“de COx(g) seriam gerados na combustão no item 
(by? (d) Compare sua resposta ao item (c) com a 
informação dada no Exercício 5.111, Você acha 
que a fotossíntese é um meio adequado para man- 
ter um nível estável de CO% na atmosfera? 
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) ELABORE UM EXPERIMENTO 


Uma das ideias centrais da termodinâmica é que a energia 
pode ser transferida sob a forma de calor ou de trabalho. 
Imagine que você viveu há 150 anos, quando as relações 
entre calor e trabalho não eram bem entendidas. Você for- 
mulou uma hipótese de que o trabalho poderia ser con- 
vertido em calor com a mesma quantidade de trabalho, 
gerando sempre a mesma quantidade de calor. Para testar 
essa ideia, você elabora um experimento usando um equi- 
pamento no qual um peso em queda é ligado por meio de 
polias a um eixo com uma roda de pás, que está imersa 
na água, Este é, na verdade, um experimento clássico que 
foi realizado por James Joule, na década de 1840. Você 
pode ver várias imagens do equipamento desenvolvido 


por Joule, pesquisando por “imagens de experimentos de 
Joule” na internet. (a) Ao utilizar esse equipamento, que 
medidas você precisaria fazer para testar sua hipótese? (b) 
Que equações você usaria para analisar seu experimento? 
(e) Você acha que poderia obter um resultado razoável 
realizando um único experimento? Explique. (d) De que 
maneira a precisão de seus instrumentos poderia afetar as. 
conclusões conseguidas? (e) Liste maneiras de modificar 
seu equipamento para melhorar a coleta dos dados obti- 
dos se você realizasse esse exemprimento hoje, em vez de 
há 150 anos. (f) Dè um exemplo de como você poderia 
demonstrar a relação entre o calor e uma forma de energia 
além do trabalho mecânico. 


e, 6 


ESTRUTURA ELETRÔNICA 
DOS ATOMOS 


O início do século XX foi, de fato, um dos períodos mais revolucionários da descoberta 
cientifica, Duas evoluções teóricas causaram mudanças drásticas em relação à visão que tinha- 
mos do universo, A primeira, a teoria da relatividade de Einstein, mudou para sempre nossa 
perspectiva sobre as relações entre espaço e tempo. À segunda, que será o foco deste capitulo, 
é a teoria quântica, a qual explica muito do comportamento dos elétrons nos átomos. 


A teoria quântica levou à explosão da evolução tecnológica no século XX, propician- 
do o aparecimento de impressionantes novas fontes de luz, como os diodos emissores de 
luz (LEDs, do inglês light-emitting diodes), utilizados atualmente como fontes de luz de 
alta qualidade e baixo consumo em diversas aplicações; e os lasers, que revolucionaram 
nossas vidas em vários aspectos. À teoria quântica também resultou no desenvolvimento 
de equipamentos eletrônicos de estado sólido, como computadores, telefones celulares e 
inúmeros dispositivos eletrônicos, que transformaram nosso dia a dia. 

Neste capítulo, vamos explorar a teoria quântica e a sua importância para a Química. 
Começaremos observando a natureza da luz e o modo com que a descrição da luz foi 
modificada com a teoria quântica. Vamos explorar algumas ferramentas utilizadas na me- 
cânica quântica, a “nova” física que teve que ser desenvolvida para que os átomos fossem 
descritos corretamente, Vamos, então, aplicar a teoria quântica para descrever os arranjos 
dos elétrons nos átomos — que chamamos de estrutura eletrônica dos átomos. À estru- 
tura eletrônica de um átomo diz respeito ao número de elétrons do átomo, sua distribuição 
em tomo do núcleo e as energias associadas a eles. Veremos que a descrição quântica da 
estrutura eletrônica dos átomos ajudou na compreensão da disposição dos elementos na 
tabela periódica — por exemplo, explicando a razão de o hélio e o neônio serem ambos 
gases não reativos, enquanto o sódio e o potássio são metais reativos e macios. 


6.1 | NATUREZA ONDULATÓRIA DA LUZ 


Grande parte da nossa compreensão atual a respeito da estrutura eletrônica dos áto- 
mos é proveniente de análises da luz emitida ou absorvida por substâncias, Portanto, para 
entender a estrutura eletrônica, primeiro é preciso aprender mais sobre a luz. A luz que 
vemos com nossos olhos, ou seja, a luz visível, é um tipo de radiação eletromagnética. 


O QUEVEREMOS 


6.1 | Natureza ondulatória da luz Aprenderemos 
que a luz (energia radiante, ou radiação eletromagnét- 
ca) tem propriedades ondulatórias, sendo caracterizada 
por comprimento da onda, frequência e velocidade. 


62 | Energia quantizada e fótons A partir de es- 
tudos de radiação emitida por objetos quentes e inte- 
ração da luz com superfícies metálicas, veremos que 
a radiação eletromagnética também apresenta pro- 
priedades de partículas e podem ser descritas como 
fótons, “partículas” de luz. 


6.3 | Espectros de linha e modelo de Bohr Exami- 
naremos a luz emitida por átomos eletricamente excita- 
dos (espectros de linha). Os espectros de linha indicam. 
que há somente certos níveis de energia permitidos. 
para os elétrons nos átomos e que há energia envolvi- 
da quando um elétron salta de um nível para o outro. 
O modelo atômico de Bohr descreve os elétrons que se 
movem ao redor do núcleo em órbitas especificas. 


64 | Comportamento ondulatório da matéria 
Veremos que a matéria também tem propriedades. 
ondulatórias. Como resultado, é impossível determi- 
nar, simultaneamente, com exatidão, a posição e o 
momento de um elétron em um átomo (princípio da 
incerteza de Heisenberg). 

6.5 | Mecânica quântica e orbitais atômicos Po- 
deremos descrever o elétron no átomo de hidrogênio 
como se fosse uma onda. As funções de onda que 
descrevem matematicamente a posição e a energia do 


SHOW DE LUZES COM LASER em um evento. Os lasers 
produzem luz com cores muito especificas por causa das. 
transições entre niveis de energia sofridas pelos elétrons. 
nos materiais que constituem o laser. 


elétron em um átomo são chamadas de orbitais atómi- 
cos. Cada orbital é caracterizado por um conjunto de 
números quânticos. 


6.6 | Representações de orbitais Analisaremos as 
formas tridimensionais de orbitais e como eles podem 
ser representados por gráficos de densidade eletrônica, 


6.7 | Átomos polieletrônicos Aprenderemos que 
os níveis de energia de um átomo com mais de um 
elétron são diferentes dos níveis do átomo de hidro- 
gênio, Além disso, aprenderemos que cada elétron 
possui uma propriedade adicional da mecânica quan- 
tica chamada spin. O princípio de exclusão de Pauli es- 
tabelece que dois elétrons em um átomo não podem 
ter os mesmos quatro números quânticos (três para o 
orbital e um para o spin). Portanto, cada orbital pode 
conter no máximo dois elétrons. 


6.8 | Configurações eletrônicas Aprenderemos 
como os orbitais do átomo de hidrogênio podem ser 
utilizados para descrever a distribuição eletrônica em 
átomos polieletrônico. Usando padrões nas energias 
dos orbitais, bem como algumas características fun- 
damentais dos elétrons descritas pela regra de Hund, 
determinaremos como os elétrons estão distribuídos. 
entre os orbitais (configurações eletrônicas). 


6.9 | Configurações eletrônicas e tabela perió- 
dica Observaremos que a configuração eletrônica de 
um átomo está relacionada com a localização do ele- 
mento na tabela periódica. 
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Como a radiação eletromagnética transporta energia pelo 
espaço, ela também é conhecida como energia radiante. 

Existem muitos tipos de radiação eletromagnética 
além da luz visível Esses diferentes tipos — ondas de rádio 
que levam música para os carros, radiação infravermelha. 
(calor) de uma lareira acesa, raios X, entre tantos outros. 
— podem parecer muito diferentes um do outro, mas todos. 
eles compartilham certas características fundamentais. 

Todos os tipos de radiação eletromagnética atraves- 
sam o vácuo a 2,998 X 10 m/s, a velocidade da luz. Todos 
também têm características ondulatórias semelhantes às 
das ondas que se deslocam na água. Essas ondas resultam 
da energia transmitida para a água, quando, por exemplo, 
uma pedrinha é jogada ou um barco se movimenta sobre 
sua superfície (Figura 6.1), Essa energia é expressa nos 
movimentos da água para cima e para baixo. 

Ao observar uma seção transversal de uma onda na su- 
perfície da água (Figura 6.2), é possível observar que cla 
é periódica. Isso significa que o padrão de picos e vales se 
repete em intervalos regulares. A distância entre dois picos 
adjacentes (ou entre dois vales adjacentes) é chamada de 
comprimento de onda. O número de comprimentos de 
onda completos, ou ciclos, que passam por um determina- 
do ponto a cada segundo representa a frequência da onda. 

Assim como ocorre com as ondas de água, podemos 
atribuir uma frequência e um comprimento de onda a on- 
das eletromagnéticas, como mostra a Figura 6.3. Essas 
e todas as outras características das ondas de radiação 
eletromagnética são decorrentes das oscilações periódicas. 
nas intensidades dos campos elétrico e magnético, asso- 
ciados à radiação. 

A velocidade das ondas de água pode variar de acor- 
do com o modo como elas são criadas — por exemplo, 
as ondas produzidas por um passeio de lancha são mais 
rápidas do que as produzidas por um barco a remo, Em 
contraste, toda radiação eletromagnética se move com a 
mesma velocidade, ou seja, na velocidade da luz. Como 
resultado, o comprimento de onda e a frequência da ra- 
diação eletromagnética estão sempre relacionados de um 
modo inverso. Se o comprimento de onda for longo, me- 
nos ciclos da onda passarão por um determinado ponto 
por segundo e, assim, a frequência será baixa. Por outro 
Jado, para que uma onda tenha uma frequência alta, ela 
deve ter um comprimento de onda curto. Essa relação 
inversa entre a frequência e o comprimento de onda da 
radiação eletromagnética é expressa pela equação 


w= 16a) 
em que À (lambda) é o comprimento de onda, » (nu) é a 
frequência e c é a velocidade da luz. 

Por que os diferentes tipos de radiação eletromagnética 
têm propriedades diferentes? Suas diferenças são decoren- 
tes da variação de comprimentos de onda. A Figura 6.4 
mostra os vários tipos de radiação eletromagnética dispos- 


Figara 8.1 Ondas da água. O movimento de um barco na água forma 
ordas A vação regular de picos e vales permite-nos perceber o movimento 
sondas se afastando do barco. 


Valè da onda 


Figura 6.2 Ondas de água O comprimento de onda é a distância enue 
Ss picos adjacentes, ou dois vales adjacentes 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se a onda (a) tem um comprimento de onda de 2,0 m e uma 
frequência de 1,5 x 10º ciclos/s, qual é o comprimento de onda 
ea frequência da onda (b)? 


Comprimento 
de onda À 


o 


Figura 6.3 Ondas eletromagnéticas Assim como as ondas de água, 
araação eievomagnėsca pode ser caracterizada por um comprimento de 
onda. Observe que, quanto mais curto o comprimento de onda, à, maior a 

Fegadoca, v. O comprimento de onda em (b) é metade do tamanho de (a), 
ea Sequência da onda em (b) é conseguentemente, duas vezes malor que 
ema 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


O comprimento de onda de um aparelho de micro-ondas é maior ou menor que o da luz visivel? Em quantas ordens de magnitude 


os comprimentos de onda desses dois tipos de onda diferem? 


Figura 6.4 Espectro eletromagnético *Comprimentos de onda na espec vão de ralos gama muto curtos a ondas de rs muito longas. 


tos em ordem crescente de comprimento de onda, chamado 
espectro eletromagnético. Observe que os comprimentos 
de onda abrangem uma faixa enorme. Os comprimentos de 
onda de raios gama são comparáveis aos diâmetros dos nú- 
ceos atômicos, enquanto os comprimentos de onda das on- 
das de rádio podem ser mais compridos que um campo de 
futebol. Perceba também que a luz visível, correspondente 
aos comprimentos de onda de cerca de 400 a 750 nm (4 X 
1077 a 7X 107” m), é uma porção extremamente pequena 
do espectro eletromagnético, A unidade de comprimento 
escolhida para expressar o comprimento de onda depende 
do tipo de rudiução, como mostra a Tabela 6.1. 

A frequência é expressa em ciclos por segundo, uni- 
dade também chamada de hertz (Hz). Como se entende 


que ciclos estão envolvidos, as unidades de frequênci 
são, normalmente, dadas em “por segundo”, que é indi- 
cado por s~! ou /s. Por exemplo, uma frequência de 698 
megahertz: (MHz), típica de telefone celular, pode ser es- 
crita como 698 MHz, 698.000.000 Hz, 698.000.000 s“! 
ou 698.000,00. 


Reflita 


Os raios X penetram nossos corpos, mas a luz visivel, não. Isso. 
pode ser explicado porque os raios X apresentam velocidade 
maior que a luz visivel? 


Tabela 6.1 Unidades comuns de comprimento de onda para a radiação eletromagnética. 


Unidade Simbolo Comprimento (m) Tipo de radiação 
Angstrom À 107 Raio X 
Nanômetro nm w? Ultravioleta, visível 
Miaòmetro um w5 Infravermelho 
Milimetro mm w Microonda 
Centimetro em w? Microonda 
Mero ” 1 Televisão, rádio 
Quiôneto im 1000 Rido 


* Baseado em AVERILL, B. A3 ELDREDGE, P. Chemistry: principles patiems and applications, 2007 Pearson Education. 
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) EXERCÍCIO RESOLVIDO 6.1 


Conceitos de comprimento de onda e frequência 
Duas ondas eletromagnéticas estão representadas a seguir. (a) Qual onda tem a maior frequência? (b) Qual das ondas representa 


a luz visível e qual representa a radiação infravermelha? 


SOLUÇÃO 

(a) A onda 1 tem comprimento de onda maior (maior distância. 
entre picos), Quanto maior o comprimento de onda, mais 
baixa é a frequência (» = c/A). Assim, a onda | tem a fre- 
quência mais baixa e a onda 2 tem a frequência mais alta. 

(b) O espectro eletromagnético (Figura 6.4) indica que a ra- 
diação infravermelha tem comprimento de onda maior 
que a luz visível. Assim, a onda | seria referente à radia- 
ção infravermelha. 


Para praticar: exercicio 1 
Uma fonte de radiação eletromagnética produz luz infraver- 
melha. Qual das seguintes alternativas poderia ser o compri- 
mento de onda da luz? (a) 3,0 nm, (b) 4:7 cm, (c) 66,8 m. (d) 
345 um, (6) 165 À, 


Para praticar: exercício 2 
Se uma das ondas ilustradas nas figuras a seguir representasse 
a luz azul e a outra, a luz vermelha, qual seria a onda 1 e qual 
seria onda 2? 


) EXERCÍC) 


Cálculo da frequência a partir do comprimento de onda 
A luz amarela emitida por uma lâmpada de vapor de sódio utilizada na iluminação pública tem um comprimento de onda de 


589 nm. Qual é a frequência dessa radiação? 


SOLUÇÃO 

Analise Com base no comprimento de onda, À, e na radiação, 
devemos calcular sua frequência, v- 

Planeje A relação entre o comprimento de onda e a frequência 
é dada pela Equação 6.1. Podemos encontra o valor de v e 
Utilizar os valores de À e e para obter uma resposta numérica. 
(A velocidade da luz, e, € 3,00% 10 m/s com três algarismos 
significativos). 

Resolva A resolução da Equação 61 para determinar a frequèn- 
cia conclui que = c/A. Ao inserirmos os valores de c c À, nota- 
remos que as unidades de comprimento nessas duas quantidades 
são diferentes. Podemos converter o comprimento de onda, que 
está em nanômetros para metros, e cancelar as unidades: 


ra p (aa) ma 


Confira O valor alto para a frequência é aceitável devido ao 
“comprimento de onda curto. As unidades estão adequadas por- 
que a frequência está em “por segundo”, ou! 


eletromagnética, o produto do comprimento de onda e a fre- 
quência são constantes Gi) Se uma fonte de luz tiver um com- 
primento de onda de 3,0 À, sua frequência será 10x 1 

(ii) A velocidade da luz ultravioleta é maior que a velocidade 
da radiação de micro-ondas. Quais dessas frases são verdadei- 
as? (a) Somente uma das frases é verdadeira. (b) As frases (i) 
e (ii) são verdadeiras. (c) As frases (i) e (iii) são verdadeiras. 
(8) As frases (i) e Gii) são verdadeiras. (e) Todas as frases são 
verdadeiras. 


Para praticar: exercicio 2 

(a) Um tipo de laser utilizado em cirurgias na coluna produz. 
radiação com um comprimento de onda de 2,10 um. Cal- 
cole à frequência dessa radiação (b) Uma estação de rádio 
FM transmite radiação eletromagnética a uma frequência de 
103.4 MHz (megahertz; 1 MHz = 10º s"), Calcule o compri- 
mento de onda dessa radiação. Sabe-se que a velocidade da luz 
£2998% 10º ms com quatro algarismos significativos. 


6.2 | ENERGIA QUANTIZADA 
EFOTONS 


Embora o modelo de ondas explique uma série de as- 
pectos do comportamento da luz, muitos fenômenos obser- 
vados não podem ser esclarecidos por ele. Três eventos são. 
particularmente úteis para entendermos como a radiação ele- 
tromagnética e os átomos interagem: (1) a emissão de luz de 
objetos quentes (conhecida como radiação de corpo negro, 
porque os objetos em questão apresentam coloração preta 
antes do aquecimento); (2) a emissão de elétrons por super- 
fícies metálicas nos quais a luz incide (o efeito fotoelético); 
e (3) a emissão de luz por átomos de gases eletronicamente 
excitados (espectros de emissão). Examinaremos os dois pri- 
meiros fenômenos, a seguir, e o terceiro na Seção 6.3. 


OBJETOS QUENTES E A QUANTIZAÇÃO 
DA ENERGIA 


Quando sólidos são aquecidos, eles emitem radiação. 
A luminosidade vermelha de um queimador de fogão elé- 
trico ou a luz branca brilhante de uma lâmpada de tungstê- 
nio são indícios dessa radiação. A faixa de comprimentos. 
de onda da radiação depende da temperatura: um objeto 
incandescente vermelho, por exemplo, é mais frio que 
um amarelado ou branco (Figura 6.5). Durante o final 
do século XIX, alguns físicos estudaram esse fenômeno, 
tentando entender a relação entre a temperatura, a inten- 
sidade e o comprimento de onda da radiação emitida. No 
entanto, as leis da física vigentes na época não consegui- 
ram explicar esses fenômenos. 


A 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGUR 


Em qual parte da fotografia está o objeto com temperatura 
mais alta? 


Figura 6.5 Cor e temperatura. A cor e a intensidade da kaz emita 
por um objeto quente, como essa poção de aço fundido, dependem da 
tempera do objeto. 
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Já em 1900, um físico alemão chamado Max Planck 
(1858-1947) solucionou o problema ao fazer uma supo- 
sição ousada: ele sugeriu que a energia podia ser liberada. 
ou absorvida por átomos apenas em “porções” discretas 
múltiplas de uma quantidade mínima. Planck chamou 
de quantum (que significa “quantidade fixa”) a menor 
quantidade de energia que pode ser emitida ou absorvida 
como radiação eletromagnética. Ele propôs que a energia, 
E, de um único quantum é igual a uma constante multipli- 
cada pela frequência da radiação: 


Eshy 162] 

A constante h é chamada de constante de Planck e 
tem o valor de 6,626 X 10™ joules-segundo (1-5). 

Segundo a teoria de Planck, a matéria pode emitir e 
absorver energia apenas em múltiplos de números inteiros. 
de hv, como hv, 2h, 3hv e assim por diante, Se a quanti- 
dade de energia emitida por um átomo for 3v, por exem- 
plo, dizemos que três quanta de energia foram emitidos 
(quanta é o plural de quantum). Como a energia pode ser 
liberada somente em quantidades específicas, dizemos 
que as energias permitidas são quantizadas — ou seja, 
seus valores são restritos a determinadas quantidades. 
A proposta revolucionária de Planck, de que a energia é 
quantizada, provou-se correta, e, como resposta, ele rece- 
beu o Prêmio Nobel de Física em 1918 por seu trabalho 
sobre a teoria quântica. 

Se a noção de energias quantizadas parecer estranha, 
uma analogia entre uma rampa e uma escada pode ajudar 
na compreensão desse conceito (Figura 6.6). À medida 
que você sobe uma rampa, sua energia potencial aumenta 
“de maneira uniforme e contínua. Quando você sobe uma 
escada, você pode pisar somente nos degraus, e não entre 
eles, de modo que sua energia potencial fica restrita a cer- 
tos valores, sendo, portanto, quantizada. 

Uma vez que a teoria quântica de Planck é correta, 
por que seus efeitos não são óbvios em nosso cotidiano? 
Por que variações de energia parecem ser contínuas em 
vez de quantizadas, ou “irregulares”? Observe que a cons- 
tante de Planck é um número extremamente pequeno. As- 
sim, um quantum de energia, Av, é uma quantidade muito 
pequena. As regras de Planck sobre o ganho ou a perda 
de energia são sempre as mesmas se estivermos lidando 
com objetos do cotidiano ou microscópicos. Com objetos 
do cotidiano, o ganho ou a perda de um único quantum 
de energia é tão pequeno que passa completamente des- 
percebido. Por outro lado, quando lidamos com a matéria. 
em nível atômico, o impacto das energias quantizadas é 
muito mais significativo. 


Considere as notas que podem ser tocadas em um piano. De 
“que maneira o piano é um exemplo de um sistema quantizado? 
Nessa analogia, um violino seria continuo ou quantizado? 
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e 


A energia potencial de uma pessoa 


A energia potencial de uma pessoa 
subindo degraus aumenta em 
etapas, de maneira quantizada. 


Figura 6.6 Variação de energia quantizada versus contínua. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é a fonte de energia que faz com que elétrons sejam emi- 
tidos de uma superficie? 


enem do íon 
Oonan | (esa a emisio 
superficie com a de elétrons pela 
enero Spete. 
Superficie de metal 


Figura 6.7 feito fotoelétrco. 


O EFEITO FOTOELÉTRICO E OS FÓTONS 


Poucos anos depois de Planck apresentar sua teoria 
quântica, cientistas começaram a ver a aplicabilidade dela a 
muitas observações experimentais. Em 1905, Albert Eins- 
tein (1879-1955) recorreu à teoria de Planck para explicar 
o efeito fotoelétrico (Figura 6.7). Uma luz incidindo em 
uma superfície de metal limpa provoca a emissão de elé- 
trons dessa superfície, É necessária uma frequência mínima 
de luz, específica para cada metal, para que ocorra a emis- 
são de elétrons. Por exemplo, a luz com uma frequência de 
4,460 x 10! s~! ou superior faz com que o césio metálico 
emita elétrons, No entanto, se a luz tiver uma frequência. 
menor que essa, elétrons não serão emitidos, 

Para explicar o efeito fotoelérico, Einstein assumiu 
que a energia radiante que atinge a superfície metálica se 
“comporta como um fluxo de pequenos pacotes de energia. 
Cada pacote, semelhante a uma “partícula” de energia, é 
chamado de fóton. Ampliando a teoria quântica de Planck, 
Einstein deduziu que cada fóton deve ter uma energia igual 
à constante de Planck, multiplicada pela frequência da luz: 


Energia de fóton = E = hy 1631 


Assim, a energia radiante é quantizada. 

Sob determinadas condições, os fótons que atingem 
uma superfície metálica podem transferir sua energia para 
os elétrons presentes no metal. Certa quantidade de energia 
— chamada de função trabalho — é necessária para que 
elétrons possam vencer as forças atrativas que os prendem 
ao metal. Se os fótons que atingem o metal tiverem menos. 
energia que a função trabalho, os cléirons não adquirem 
energia suficiente para escapar do metal, mesmo que o fei- 
xe de luz seja intenso. Por outro lado, se os fótons tiverem 
mais energia do que a função trabalho do metal em questão, 
os elétrons são emitidos; qualquer excesso de energia do 
fóton é convertido em energia cinética do elétron emitido. 
A intensidade da luz, ou o seu brilho, está relacionada ao 
número de fótons que atingem a superfície por unidade de 
tempo, mas não à energia de cada fóton. Einstein ganhou o 
Prêmio Nobel de Física em 1921 principalmente devido à 


explicação sobre o efeito fotoelérrico. 
Reflita 
Na Figura 6.7, a energia cinética de um elétron emitido será 


igual à energia do fóton que causa sua emissão? 


Para entender melhor o que é um fóton, imagine que 
você tem uma fonte de luz que produz radiação de um único 
comprimento de onda. Suponha ainda que você possa acen- 
der c apagar a luz, cada vez mais rápido, para gerar emissões. 
de energia cada vez menores. À teoria do fóton de Einstein 
estabelece que, em um dado momento, seria possível chegar 
à menor emissão de energia possível, dada por E = hv. Essa 
menor emissão consiste em um único fóton de luz. 
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) EXERCÍCIO RESOLVID' 


Energia de um fóton 


Calcule a energia de um fóton de luz amarela que tem comprimento de onda de 589 nm. 


SOLUÇÃO 


Analise Nossa tarefa é calcular a energia, E, de um fóton, dado À = 589 nm. 


Planeje Podemos usar a Equação 6.1 para converter o 
comprimento de onda em frequência 

Em seguida, aplicamos a Equação 6.3 para calcular a energia: 
Resolva A frequência,» é calculada a partir do comprimento 
de onda fornecido, como mostra o Exercício resolvido 6.2: 

O valor da constante de Planck, A, foi dado tanto no texto 
anterior como na tabela de constantes física, apresentada na 


“contra capa final do livro. Sendo assim, podemos facilmente calcular E: 


Comentário Sabendo que um fóton de uma energia radiante 
fomece 3,37 X 1071 J, um mol desses fótons fornecerá: 


Para praticar: exercício 1 


p= 
E-hr 


v=eA=s 09x 10/40 


E=(6626X 1081545 09x 10140) =337x 10 


(6,02x 102 fotons/mol) (3,37 x 10""Jfóton) 
=2,03 x 10º J/mol 


Qual das expressões a seguir representa corretamente a energia de um mol de fótons com comprimento de onda À? 


he 


PoE mA 
(a) E ADE Mi (OE À 


Para praticar: exercício 2 


h he 
DES MEOE ME. 


(a) Um laser emite uma luz com frequência de 4,69 X 10'ºs!. Qual € a energia de um fóton dessa radiação? (b) Se o laser emitir 
um pulso que contém $,0X 10" fótons, qual é a energia total desse pulso? (€) Se o laser emitir 1,3% 10° J de energia durante 


um pulso, quantos fótons serão emitidos? 


A ideia de que a energia da luz depende de sua fre- 
quência nos ajuda a compreender os diversos efeitos que 
os diferentes tipos de radiação eletromagnética têm sobre 
a matéria. Por exemplo, os raios X provocam danos aos 
tecidos do corpo e até mesmo câncer por causa da alta 
frequência (comprimento de onda curto) (Figura 6.4) dos 
seus fótons, Assim, placas de advertência geralmente são. 
colocadas próximas aos equipamentos de raios X, para 
alertar as pessoas a respeito da radiação de alta energia. 
Embora a teoria de Einstein estabeleça que a luz é um 
fluxo de fótons em vez de uma onda, e que isso explique o 
efeito fotoelétrico e muitos outros fenômenos observados, 
ela também nos apresenta um dilema. A luz é uma onda 
ou consiste de partículas? A única maneira de resolver 
essa questão é adotar o que pode parecer uma posição es- 
tranha: devemos considerar que a luz possui tanto caracte- 
rísticas ondulatórias como de partículas e, dependendo da 
situação, se comportará mais como ondas ou mais como 
partículas. Veremos, a seguir, que essa natureza dual on- 
da-partícula também é um traço característico da matéria. 


Reflita 


Você acha que a formação de um arco-iris é mais uma demons- 
tração de que a luz se comporta como onda ou como particula? 


8.3 | ESPECTROS DE LINHA E O 
MODELO DE BOHR 


O trabalho de Planck e Einstein abriu o caminho para 
a compreensão do modo como os elétrons estão distribu- 
fdos nos átomos. Em 1913, o físico dinamarquês Niels 
Bohr (Figura 6.8) deu uma explicação teórica sobre os 
espectros de linha, outro fenômeno que intrigou os cien- 
Listas durante o século XIX. Veremos que Bohr usou as 
ideias de Planck e Einstein para explicar os espectros de 
linha do hidrogênio. 


Figura 6.8 Gigantes da teoria quântica. Niels Bohr (ò esquerda) com 
Atert Einstein. Boh (1885-1962) deu grandes conibuições pora a teoria 
una e recebeu o Pio Nobel de Fica em 1922. 
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ESPECTROS DE LINHA 


Uma fonte específica de energia radiante pode emitir 
um único comprimento de onda, como a luz de um laser. 
A radiação com um único comprimento de onda é mono- 
cromática. No entanto, as fontes de radiação mais comuns, 
como as lâmpadas e as estrelas, produzem radiação com di- 
ferentes comprimentos de onda e são policromáticas. Um 
espectro é produzido quando a radiação proveniente de tais 
fontes é separada nos comprimentos de onda que a cons- 
tituem, como mostra a Figura 6.9. O espectro resultan- 
te consiste em uma faixa contínua de cores — o violeta se 
funde com o Índigo, o fndigo com o azul e assim por diante, 
sem ou com poucas lacunas. Esse arco-iris de cores, que 
contém luz com todos os comprimentos de onda, é chamado 
de espectro contínuo. O exemplo mais conhecido de um 
espectro contínuo é o arco-iris, formado quando pingos de 
chuva ou neblina atuam como um prisma para à luz solar. 
Nem todas as fontes de radiação produzem um es- 
pectro contínuo. Quando uma alta voltagem é aplicada a 
tubos com diferentes gases sob pressão reduzida, os gases 
emitem diferentes colorações da luz (Figura 6.10). A 


Figura 6,9 Criando um espectro. Um escec 
Ser a ala ou a luz de um limpada incandesc 


jaio (Ne) 


luz emitida pelo gás neônio apresenta o brilho vermelho- 
alaranjado característico das luzes de “neon”, enquanto 
o vapor de sódio emite a luz amarela, característica dos 
postes de iluminação pública. Quando a luz proveniente 
de tais tubos atravessa um prisma, o espectro resultante 
consiste de apenas alguns comprimentos de onda (Figura 
6.11). Cada linha colorida nesses espectros corresponde 
à luz com um dado comprimento de onda. Um espectro 
formado por radiação com apenas alguns comprimentos 
de onda específicos é chamado de espectro de linha. 
Quando os cientistas detectaram pela primeira vez o 
espectro de linha do hidrogênio, em meados de 1800, eles 
ficaram fascinados pela sua simplicidade, Naquela época, 
apenas quatro linhas nos comprimentos de onda 410 nm 
(violeta), 434 nm (azul), 486 nm (azul-verde) e 656 nm 
(vermelho) foram observadas (Figura 6.11). Em 1885, um 
professor suíço chamado Johann Balmer mostrou que os 
comprimentos de onda dessas quatro linhas se ajustavam 
a uma fórmula simples que os relacionavam com números. 
inteiros. Mais tarde, outras linhas foram cr 
regiões ultravioleta c infravermelha do espe 


Hidrogênio (1) 


Figura 6.10 Emissão atômica do neðnio e do hidrogênio. Qua urta comerse ca aresta dee gases ese em uz com ces caracteristicas 


s0 


Tigura 
preto se referem aos comprimentos de onda não emos. 


hidrogênio, Em um curto espaço de tempo, a equação de 
Balmer foi generalizada e passou a ser chamada de equa- 
ção de Rydberg, que permite o cálculo dos comprimentos. 
de onda de todas as linhas espectrais do hidrogênio: 


1641 


Nessa fórmula, À é o comprimento de onda da linha es- 
pectral, Ry éa constante de Rydberg (1.096776X 107 m`’), 
emp e m são números inteiros positivos — sendo ny o me- 
nor, € ny, o maior. Contudo, afinal, como a simplicidade 
notável dessa equação pode ser explicada? Foram necessá- 
rios quase 30 anos para que essa pergunta fosse respondida. 


MODELO DE BOHR 


A descoberta do átomo nuclear feita por Rutherford 
ces (Seção 2.2) sugeriu que um stomo poderia ser pensado 
como um “sistema solar microscópico”, no qual os elétrons 
orbitam o núcleo. Para explicar o espectro de linha do hidro- 
gênio, Bohr assumiu que os elétrons, nos átomos de hidro- 
gênio, movem-se em órbitas circulares em tomo do nóckeo, 
no entanto, essa suposição apresentava um problema. De 
acordo com a física clássica, uma partícula carregada, como. 
é um elétron, que se move em uma trajetória circular, per- 
de energia de modo contínuo. Sendo assim, teoricamente, 
à medida que o elétron perde energia, ele deve espiralar em 
direção do núcleo carregado positivamente. Porém, não se 
observa tal comportamento — átomos de hidrogênio são es- 
táveis, Então, como podemos explicar essa aparente violação 
das leis da física? Bohr abordou esse problema da mesma 
maneira que Planck abordou o problema da natureza da ra- 
diação emitida por objetos quentes: ele assumiu que as leis 
da física vigentes na época não serviam para descrever todas. 
as características dos átomos. Além disso, adotou a ideia de 
Planck de que as energias são quantizadas. 
Bohr fundamentou seu modelo em três postulados: 


“Apenas órbitas com centos raios, correspondentes a 
energias específicas, são permitidas ao elétron em um 
“átomo de hidrogénio. 

Um elétron em tal órbita encontra-se em um estado 
de energia “permitido”. Um elétron em um estado de 
energia permitido não irradia energia e, portanto, não 
espirala em direção ao núcleo. 


sso 
11, Espectros de linha do hidrogênio do nen As ias cotas ão cs comprimento de onda presentes na emisão J3 as regiões em 
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7000m 


Co 700nm 


3 A energia é emitida ou absorvida pelo elétron apenas. 
quando o elétron muda de um estado de energia permi- 
tido para outro. Essa energia é emitida ou absorvida na 
forma de um fóton com energia dada por E = Av. 


Reflita 


Retomando a Figura 6.6, de que modo o modelo de Bohr para 
o átomo de H está mais para uma escada do que para uma 
tampa? 


OS ESTADOS DE ENERGIA DO ÁTOMO 
DE HIDROGÊNIO 


Começando com os três postulados e utilizando equa- 
ções clássicas referentes a movimento e a cargas elétri- 
cas que interagem, Bohr calculou as energias correspon- 
dentes às órbitas permitidas para o elétron no átomo de 
hidrogênio. Por fim, as energias calculadas se ajustam à 
seguinte fórmula: 


E=(Cha(ã) -2,18 x 10 (5) 6: 


em que h, c e RH são a constante de Planck, a velocidade 
da luz c a constante de Rydberg, respectivamente, O nú- 
mero inteiro n, que pode apresentar valores inteiros como. 
1.2,3, .. 0, é chamado de número quântico principal. 

Cada órbita permitida corresponde a um valor dife- 
rente de n. O raio da órbita fica maior à medida que n 
aumenta. Assim, a primeira órbita permitida (a mais pró- 
xima do núcleo) tem n= 1, a próxima órbita permitida (a 
segunda mais próxima do núcleo) tem n = 2, e assim por 
diante, O elétron no átomo de hidrogênio pode estar em 
qualquer órbita permitida e a Equação 6.5 mostra a ener- 
gia que o elétron tem em cada órbita permitida. 

Observe que as energias do elétron dadas pela Equação 
65 são negativas para todos os valores de 1. Quanto menor 
(mais negativa) for a energia. mais estável será o átomo. A 
energia é menor (mais negativa) para n = 1. À medida que o 
n fica maior, a energia toma-se menos negativa e, portanto, 
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aumenta. Podemos comparar a situação com uma escada em. 
que os degraus são numerados a partir da parte mais baixa da. 
escada. Quanto mais alto se sobe (maior o valor de n), maior 
a energia. O estudo de energia mais baixo (n = 1, análogo ao 
degrau mais baixo) é chamado de estado fundamental do 
átomo. Quando o elétron está em um estado de energia maior 


Por que é pertinente dizer que uma drbita com um raio maior 
tem energia malor que uma com um raio menor? 


O que acontece com o raio da órbita e com a ener- 
gia quando n é infinitamente grande? O aumento do raio 
ocorre por nº, então, quando n = 96, o elétron está comple- 
tamente separado do núcleo, e sua energia é igual a zero: 


E=(-218X10 w(i) =0 


O estado em que o elétron está completamente sepa- 
rado do núcleo é chamado de estado de referência, ou de 
energia zero, do átomo de hidrogênio. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se a transição de um elétron do estado n = 3 para o estado 
n= 2 resulta na emissão de luz visível, é mais provável que a 
transição do estado n = 2 pata o estado n = 1 resulte na emis- 
são de radiação ultravioleta ou infravermelha? 


4 
3 


Número quântico principal, n — 


—heRy 1 
Figura 6.12 Níveis de energia do átomo de hidrogênio com base 
no modelo de Bol As setas são referentes à anições de elétrons de um 
estado de energja permitido para out. Os estao exbidos vã den = 1 a 
m= 6. 15 m = oo refere-se ao estado em que a energia, €, égua a zero. 


Em seu terceiro postulado, Bohr partiu do princípio de 
que o elétron pode “pular” de uma órbita permitida para ou- 
tra, absorvendo ou emitindo fótons cuja energia radiante cor- 
responde exatamente à diferença de energia entre as duas ór- 
bitas. O elétron deve absorver a energia, para que consiga se 
mover para um estado de maior energia (maior valor de n). 
Por outro lado, a energia radiante é emitida quando o elétron 
salta para um estado de menor energia (menor valor de n). 

Vamos considerar um caso em que o elétron pula de 
um estado inicial, com número quântico principal n e 
energia Ei, para um estado final, com número quântico 
principal nce energia Ey. Aplicando a Equação 6,5, vemos 
que a variação de energia para essa transição é: 


AE=E—E=(-218X rota T 3) 16.61 
Tm 


Observando a Equação 6.6, qual é o significado de 
AE? Perceba que AE é positivo quando o né maior do que 
o n; Isso faz sentido, porque significa que o elétron está 
saltando para uma órbita de maior energia. Por outro lado, 
AE é negativo quando o né menor do que o ny; o elétron 
está pulando para uma órbita de menor energia. 

Como observado anteriormente, transições de um es- 
tado permitido para outro envolvem um fóton. À energia. 
do fóton (Esso) deve ser igual à diferença de energia en- 
tre os dois estados (AE). Quando AE for positivo, um fó- 
ton deve ser absorvido, e o elétron salta para um nível de 
maior energia. Quando AE € negativo, um fóton é emitido, 
eoelétron cai para um nível de menor energia. Em ambos. 
os casos, a energia do fóton deve coincidir com a diferen- 
ga de energia entre os estados. Uma vez que a frequência 
v é sempre um número positivo, a energia do fóton (hr) 
também deve ser sempre positiva. Assim, o sinal de AE 
determina se o fóton é absorvido ou emitido: 


AE > 0 (n> n): fóton absorvido com Esn = hv = AE 
ME <O (n< ni): fóton emitido com Ejsum = hv'=-AE [6.7] 


Essas duas situações estão resumidas na Figura 
5.13, Podemos observar que o modelo do átomo de hi- 
drogênio de Bohr induz que apenas frequências específi- 
cas de luz que satisfazem à Equação 6.7 podem ser absor- 
vidas ou emitidas pelo átomo. 

Veremos como aplicar esses conceitos, analisando 
uma transição na qual o elétron se desloca de n = 3 para 
m= 1. Com base na Equação 6.6, temos: 


1 
s 


=(-218 x o-"n(5) = -1,94 X 10 


AE = (-218 xX w(i 


O valor de AE é negativo — o que faz sentido, uma vez 
que o elétron está saltando de uma órbita de maior energia 
(m=3) para uma órbita de menor energia (n = 1). Um fóton 
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é emitido durante essa transição, sendo que a energia do 
fóton éigual a Eon = hr =-SE = +1,98% 10753, RESOIVA COM AJUDA DA FIGURA 
AR id pi nl de sonar Para Que transição levará à emissão de luz com comprimento de 
o comprimento de onda, lembre que À = civ = hclEqu. da maio, n=3 paan =2, oun =4 para n =3? 
Assim, obtemos: 


El he he 
v Ema -AE 
(626x 1032998x 10 my 
F194 x 10-83 


Au 


=102x107m 


Transição de = 2 
param = 1.AE<0.0 


Portanto, um fóton de comprimento de onda 


1,02 x 1077 m (102 nm) é emitido. fóton é emvdo. 


Energia X 10% (Jlátomo) 


Reflita 


Qual é o significado do sinal de menos na frente de AE na 
equação acima? 


Figara 6.13 Variação dos estados de energia na absorção e 
Agora, podemos compreender a simplicidade dos es... "a emissão. 

pectros de linha do hidrogênio descobertos por Balmer. 
Sabemos que eles são o resultado da emissão, de modo 
que Eron = Av = elA =—E para essas transições. Com- Desse modo, a existência de linhas espectrais discre- 
binando as Equações 6.5 e 6.6, temos que: tas pode ser atribuída aos saltos quantizados de elétrons. 
entre os níveis de energia. 


Bis “e =ÁRo E a eo) 


Reflita 


Qual é a relação entre 1/A e AE para uma transição do elétron 
de um valor mais baixo de n para um mais alto? 


que nos dá: 


Transições eletrônicas no átomo de hidrogênio 
Com base na Figura 6.12, determine qual dessas transições eletrônicas produz a linha espectral com o maior comprimento de 
onda:n=2paran= 1,n=3paran=200n=4paran=3. 


SOLUÇÃO 

O comprimento de onda aumenta à medida que a frequência diminui (À = cf), Assim, o comprimento de onda maior está as- 
sociado à frequência mais baixa. De acordo com a equação de Planck, E =, a frequência mais baixa está associada à energia 
mais baixa. Na Figura 6.12, a linha vertical mais curta representa a menor variação de energia. Assim, a transição de n = 4 para 
n= 3 resulta no maior comprimento de onda (frequência mais baixa). 

Para praticar: exercicio 1 Para praticar: exercicio 2 

Na parte de cima da Figura 6.11, as quatro linhas no espectro Para cada uma das seguintes transições, determine o sinal de 
do átomo de H são decorrentes das transições de um nível em AE e indique se um fóton é emitido ou absorvido: (a) n =3 


quen >2paraum nivelemquen=2 Qual éo valordenpara para n= l; (b) n=2 para n =4. 
linha azul e verde do espectro? (a) 3 (b) 4 (€) S (d) 6 (e) 7. 
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LIMITAÇÕES DO MODELO DE BOHR 


Embora o modelo de Bohr explique o espectro de li- 
nha do átomo de hidrogênio, o modelo não explica com 
exatidão o espectro de átomos polieletrônicos como o hé- 
lio. Bohr também evitou responder o porquê de o elétron, 
de carga negativa, não se chocar com o núcleo, de car- 
ga positiva, simplesmente considerando que tal fato não 
aconteceria. Além disso, há ainda um problema na descri- 
ção do elétron como uma pequena partícula que circunda. 
o núcleo. Como veremos na Seção 6.4, o elétron apresen- 
ta propriedades ondulatórias, um fato que todo e qualquer 
modelo aceitável de estrutura eletrônica deve considerar. 

Dessa forma, o modelo de Bohr foi apenas um pas- 
so importante no caminho para o desenvolvimento de um 
modelo mais abrangente. A importância do modelo de 
Bohr é que ele introduz duas ideias centrais que foram 
incorporadas ao modelo atual: 

1. Os elétrons são encontrados apenas em certos níveis 
discretos de energia, descritos por números quânticos. 

2. Há energia envolvida na transição de um elétron de 
um nível para o outro. 


Agora, vamos apresentar o sucessor do modelo de 
Bohr, que exige um estudo mais aprofundado do compor- 
tamento da matéria, 


6.4 | COMPORTAMENTO 
ONDULATÓRIO DA MATÉRIA 


Nos anos seguintes ao desenvolvimento do modelo 
de Bohr para o átomo de hidrogênio, o comportamento 


dualístico da energia radiante tornou-se um conceito fa- 
miliar. Dependendo das circunstâncias do experimento, a 
radiação parece ter um caráter tanto ondulatório quanto 
de partícula (fóton). Louis de Broglie (1892-1987), em 
sua tese de doutorado em física na Sorbonne (Paris, Fran- 
qa), corajosamente ampliou essa ideia: se a energia ra- 
diame, em condições adequadas, se comportava como um 
feixe de partículas (fótons), a matéria poderia, também 
em condições adequadas, apresentar as propriedades de 
uma onda? 

De Broglie sugeriu que um elétron que se movimenta 
em tomo do núcleo de um átomo apresenta o comporta- 
mento de uma onda e, portanto, tem um comprimento de 
onda associado ao seu movimento. Ele propôs que o com- 
primento de onda do elétron, ou de qualquer outra par- 
tícula, depende da sua massa, m, e da sua velocidade, v: 


h 


em que h é a constante de Planck. A quantidade mv 
para qualquer objeto é chamada de momento, De Broglie 
usou o termo ondas de matéria para descrever as carac- 
terísticas ondulatórias das partículas. 

Como a hipótese de Broglie é aplicável a todo tipo de 
matéria, todo e qualquer objeto de massa m e velocidade v 
originaria uma onda de matéria característica, No entanto, 
Equação 6.8 indica que o comprimento de onda asso- 
ciado a um objeto de tamanho normal, como uma bola 
de golfe por exemplo, é tão pequeno que não pode ser 
observado. Isso tampouco ocorre com um elétron, pois 
sua massa tem um valor muito pequeno, como veremos. 
no Exercício resolvido 6.5. 


168] 


Qual é o comprimento de onda de um elétron em movimento, com uma velocidade de 5,97 X 10 m/s? Sabe-se que a massa do 
elétron 69,11 103 kg. 


SOLUÇÃO 


Analise Com base na massa, m, e na velocidade, v, do elétron, devemos calcular o comprimento de onda estabelecido por De 


Broglie, À. 


Planeje O comprimento de onda de uma partícula em movimento é dado pela Equação 6, então À é calculado no substituir as. 
quantidades conhecidas h, m e v. No entanto, devemos ficar atentos às unidades. 
Resolva Usando o valor da constante de Planek: A =6,626x 103 J-s 


temos o seguinte: 


(6626 x 107315) 
CEF 


( kenye 


E 


hg)(597 X 10m/5) 


= 12x 10 = 012nm = DÁ 


Comentário Ao comparar esse valor aos comprimentos de onda da radiação eletromagnética mostrados na Figura 6.4, vemos 
que o comprimento de onda desse elétron é aproximadamente o mesmo que o dos raios X. 


Para praticar: exercício 1 
Considere wès objetos em movimento) uma bola de golfe com 
massa de 45,9 g se movendo a uma velocidade de $0,0 mvs; (ii) 
um ekétron se deslocando a uma velocidade de 3,50 X 10º mis; 
Gi) um nutron se movendo a uma velocidade de 2,3 X 10? ms. 
Ordene os objetos em ordem crescente de tamanho de compri- 
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mento de onda estabelecido por De Brogli 
Wei (oi <ü<i (dici <i, (e) ii< 


i<ili<i ii< 


Para praticar: exercicio 2 
Calcule a velocidade de um nêutron cujo comprimento de 
onda de De Broglie é 505 pm. A massa de um nêutron pode ser 
consultada na tabela presente na contracapa final deste livro. 


Poucos anos depois da publicação da teoria de De 
Broglie, as propriedades ondulatórias dos elétrons foram 
demonstradas experimentalmente. Quando os raios X 
atravessam um cristal, o resultado é um padrão de inter- 
ferência característico das propriedades ondulatórias da 
radiação eletromagnética, um fenômeno chamado difra- 
são de raios X. Quando os elétrons atravessam um cristal, 
eles são igualmente difratados. Assim, um fluxo de elé- 
trons em movimento apresenta o mesmo tipo de compor- 
tamento ondulatório que os raios X, e todos os outros tipos 
de radiação eletromagnética. 

A técnica de difração de elétrons foi bastante desen 
volvida, No microscópio eletrônico, por exemplo, as ca- 
racterísticas ondulatórias dos elétrons são utilizadas para 
obter imagens em escala atômica. Esse microscópio é 
uma ferramenta importante para o estudo de fenômenos 
de superfície, pois possibilita ampliações muito grandes 
(Figura 6.14), Microscópios eletrônicos podem ampliar 
objetos em 3.000.000 vezes, valor que vai muito além do. 
que pode ser feito com equipamentos que utilizam luz 
visível (1.000 vezes), pois o comprimento de onda dos 
elétrons é muito menor do que o comprimento de onda 
da luz visível, 


Reflita 


Um arremessador de beisebol joga uma bola, que se move rapi- 
damente a 153 km/h. Essa bola de beisebol em movimento gera 
ondas de matéria? Em caso positivo, elas podem ser vistas? 


4 Elétrons como ondas. Mcisrafa eerônica de 


Figura 
transmissão do grafeno, que apresentando um arranjo hexagonal de 
Stomos de carbono em ormana de tavos e mel Cada uma das "saêncis” 
metas ras indica um stomo de ater. 


O PRINCÍPIO DA INCERTEZA 


A descoberta das propriedades ondulatórias da maté- 
ria levantou algumas novas questões bastante interessan- 
tes. Considere, por exemplo, uma bola rolando por uma 
rampa abaixo, Ao aplicar as equações da física clássica, 
podemos calcular, com grande precisão, a posição da bola, 
a direção do movimento e a velocidade em qualquer ins- 
tante, No entanto, podemos fazer isso com um elétron, 
que apresenta propriedades ondulatórias? Uma onda se 
estende no espaço e sua localização não pode ser definida. 
com precisão, Podemos, portanto, já dizer que € impos- 
sível determinar onde exatamente um elétron está locali- 
zado em um instante específico. 

O físico alemão Werer Heisenberg (Figura 6.15) 
propôs que a natureza dual da matéria limita a precisão 
com que podemos determinar a posição e o momento 
de um objeto em um dado instante. À limitação toma-se 
significativa somente quando lidamos com a matéria em 
nível subatômico (isto é, com massas tão pequenas quanto. 
a de um elétron). O princípio de Heisenberg é chamado 
de princípio da incerteza. Quando aplicado aos elétrons 
em um átomo, esse princípio determina que é impossível 
sabermos simultancamente qual é a dinâmica exata do 
elétron e a sua exata localização no espaço. 


Figuras. 
pós-doutorado no laboratório de Nois Bo, Heisenberg formulou seu 
conhecida principio da inceneza. Aos 32 anos, toi um dos dentistas mais 
Jovens a receber um Pri Nobel 


Werner Heisenberg (1901-1976), Durante seu 
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Heisenberg relacionou matematicamente a incerteza 
na posição, Ax, e a incerteza no momento, Almy), a uma 
quantidade que envolve a constante de Planck: 


h 
Ar A(m) = 4 169) 


Um breve cálculo ilustra as implicações dramáticas do 
princípio da incerteza. O elétron tem massa de 9,11 x 10%! 
kg e se move a uma velocidade média de 5 X 10º m/s em 
um átomo de hidrogênio. Vamos supor que saibamos a ve- 
locidade com incerteza de 1% — isto é, uma incerteza de 
(0,015 X 10º m/s) = 5 X 10º m/s — e que essa é a única 
fonte importante de incerteza com relação ao momento, de 
modo que A(nv) = may. Podemos aplicar a Equação 6.9 
para calcular a incerteza quanto à posição do elétron: 


6626 X 10-15 ) 
jr (9,11 X 10°% kg)(5 X 10°m/5), 


Uma vez que o diâmetro de um átomo de hidrogênio 
mede aproximadamente 1 x 101º m, a incerteza quanto à 
posição do eléiron no átomo tem uma ordem de grande- 
2a maior que o tamanho do átomo, Assim, não podemos 
saber onde o elétron está localizado no átomo. Por outo 
lado, se repetíssemos o cálculo com um objeto de mas- 
sa comum, como uma bola de tênis, a incerteza seria tão 
Pequena a ponto de ser irrelevante. Nesse caso, m seria 
maior e Ax estaria fora do domínio de medição, portanto 
não teria relevância do ponto de vista prático, 

A hipótese de De Broglie e o princípio da incerteza de 
Heisenberg abriram caminho para uma teoria nova e mais 
abrangente sobre a estrutura atômica. Nessa abordagem, 
qualquer tentativa de definir, com precisão, a localização 
em um instante e o momento do elétron é abandonada. 
A natureza ondulatória do elétron é reconhecida, e o seu 
“comportamento é descrito nos termos apropriados para on- 
das. O resultado é um modelo que descreve com precisão a 
energia do elétron, mas de maneira imprecisa sua localiza- 
ção, sendo esta descrita em termos de probabilidade 


Sempre que se faz uma medição, há alguma incerteza presen- 
te. Nossa experiência com objetos de dimensões comuns, como 
bolas, trens ou equipamentos de laboratório, indica que usar ins- 
trumentos mais precisos pode diminuir a incerteza de uma me- 
dição. Na verdade, tendemos a acreditar que a incerteza de uma 
medição pode se tomar indefinidamente pequena. No entanto, 
o princípio da incerteza determina que há um limite real para a 
precisão das medidas, Esse limite não representa uma restrição 
relacionada aos instrumentos de medida, mas, pelo contrário 
ele € inerente à natureza. Esse limite não tem consequências prá- 
ticas quando estamos lidando com objetos de tamanhos comuns, 
mas suas implicações são enormes quando tratamos de particu- 
las subatômicas, como elétrons. 

Para medir um objeto, devemos perturbá-lo pelo menos um pou- 
co com nosso dispositivo de medição. Imagine usar uma lanter- 
na para localizar uma grande bola de borracha em um quarto 
escuro. Você consegue enxergar a bola quando a luz da lanterna 
a atinge e, depois, aos seus olhos. Quando um feixe de fótons. 
atinge um objeto desse tamanho, ele não altera sua posição ou 
“seu momento de maneira notável. Imagine, no entanto, que você 
deseja localizar um elétron de maneira semelhante, jogando luz. 
nele é captando a reflexão por meio de algum detector. Os ob- 
jetos podem ser localizados com uma precisão não superior ao 
comprimento de onda da radiação utilizada. Assim, se quiser- 


PIO DA INCERTEZA 


mos uma medida precisa da posição de um elétron, devemos 
usar um comprimento de onda curto Iso significa que fótons de 
alta energia devem ser empregados. Quanto mais energia os fó- 
tons tiverem, mais momentos eles transmitirão ao elétron quan- 
do o atingirem, alterando o movimento do elétron de maneira 
imprevisível. A tentativa de medir com precisão a posição do 
elétron introduz uma incerteza considerável em seu momento; o 
ato de medir a posição do elétron em um instante impossibilita 
“que sua posição futura seja conhecida de maneira precisa. 

Suponha, então, que utilizemos fótons de comprimento de onda 
maior. Uma vez que esses fótons apresentam energia mais baixa, 
“o momento do elétron não é alterado de maneira tão significativa 
durante a medida, mas, por outro lado, teremos menos certeza de 
qual será sua posição. Essa é a essência do princípio da incerteza: 
näo há como sabermos, simultaneamente, qual é a posição e o 
“momento do elétron sem que haja incerteza na medida, e essa in- 
certeza não pode ser reduzida além de certo nível mínimo. Quanto 
mais precisa for uma das medidas, menor será a precisão da outra. 
Embora nunca seja possível saber a posição e o momento exatos do 
elétron, pode-se falar sobre a probabilidade de ele estar em deter- 
minado local no espaço. Na Seção 6 5, apresentaremos um modelo. 
de átomo que considera a probabilidade de encontra elétrons de 
energias especificas em determinadas posições nos átomos. 


Exercícios relacionados: 6.51, 652, 6.96, 6.97 


Reflita 


Qual é a principal razão pela qual se deve considerar o prind- 
pio da incerteza quando estamos lidando com elétrons e outras 
partículas subatômica, mas não quando estamos lidando com 
nosso mundo macroscópico? 


6.5 | MECÂNICA QUÂNTICA E 
ORBITAIS ATÔMICOS 
Em 1926, o austríaco Erwin Schrödinger 


(1887-1961) propôs uma equação, agora conhecida como 
equação de onda de Schrödinger, que incorpora tanto o 


comportamento ondulatório quanto o de partícula do elé- 
tron. Seu trabalho iniciou uma nova abordagem das par- 
tículas subatômicas, que ficou conhecida como mecânica 
quântica ou mecânica ondulatória. À aplicação da equa- 
ção de Schrödinger requer cálculos avançados e, por isso, 
não nos preocuparemos com o detalhamento de sua abor- 
dagem. Entretanto, podemos considerar qualitativamente 
os resultados obtidos por Schrödinger, uma vez que eles 
oferecem uma nova e poderosa forma de ver a estrutura 
eletrônica. Vamos começar examinando a estrutura eletr- 
do átomo mais simples, hidrogênio. 
Schrödinger tratou o elétron de um átomo de hidro- 
gênio como se ele fosse a onda em uma corda de violão 
quando tocada (Figura 6.16). Como essas ondas não 
viajam além do espaço delimitado pela corda, são cha- 
madas de ondas estacionárias. Da mesma forma que a 
corda de violão, ao ser tocada, produz uma onda estacio- 
nária que possui uma frequência fundamental e sobre- 
tons mais altos (harmônicos), o elétron apresenta uma 
onda estacionária de menor energia e outras de maior 
energia. Além disso, do mesmo modo que os sobretons 
na corda de violão têm nós, ou seja, pontos em que a 
magnitude da onda é igual a zero, as ondas caracterís- 
ticas do elétron também apresentam essa característica. 
A resolução da equação de Schrödinger para o átomo de 
hidrogênio conduz a uma série de funções matemáticas cha- 
madas funções de onda, que descrevem o elétron no átomo. 
Essas funções de onda geralmente são representadas pelo 
símbolo q) (letra grega minúscula psi). Embora a função de 
onda não tenha um significado físico direto, o quadrado da. 
função de onda, Y°, fornece informações sobre a localização 
do ekéiron quando ele está em um nível permitido de energia. 
Para o átomo de hidrogênio, as energias permitidas são 
as mesmas previstas pelo modelo de Bohr. No entanto, o 
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modelo de Bohr considera que o elétron gira em tomo do 
núcico, formando uma órbita circular com alguns raios es- 
pecíficos, No modelo da mecânica quântica, a localização 
do elétron não pode ser descrita de maneira to simples. 

De acordo com o princípio da incerteza, se determi- 
narmos o momento do elétron com grande exatidão, o co- 
nhecimento simultâneo de sua localização é muito incer- 
to. Assim, não podemos esperar que a localização exata 
de um dado elétron em torno do núcleo seja especificada. 
Em vez disso, devemos nos contentar com uma espécie 
de conhecimento estatístico. Falamos, portanto, da pro- 
babilidade de encontrar um elétron cm certa região do 
espaço, em um dado instante. O quadrado da função de 
“onda, 4°, em um determinado ponto no espaço represen- 
ta, justamente, a probabilidade de o elétron ser encontrado 
nesse local. Por essa razão, o Y° é chamado de densidade. 
de probabilidade ou densidade eletrônica. 


Qual é a diferença entre dizer: “O elétron está localizado em 
determinado ponta do espaço” e “Existe alta probabilidade de 
o elétron estar localizado em determinado ponto do espaço”? 


Uma maneira de representar a probabilidade de loca- 
lizar o elétron em várias regiões de um átomo é mostrada 
na Figura 6.17, onde a densidade dos pontos representa 
tal probabilidade. As regiões com alta densidade de pon- 
tos correspondem a valores relativamente grandes de y? 
e são, portanto, regides nas quais existe grande probabi- 
lidade de o elétron ser localizado. Com base nessa repre- 
sentação, frequentemente dizemos que os átomos são um 
núcleo circundado por uma nuvem de elétrons, 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Na figura, onde fica a região com maior densidade eletrônica? 


Figura 6.17 Distribuição de densidade eletrônica. Representação da proststad,, de localizar o eléon em um toma de rogo no seu 


estado fundamenta A origem do sistema de coordenadas está no nó. 


As revoluções no pensamento cientifico causadas pela teoria da 
relatividade e pela teoria quântica não mudaram apenas a cièn- 
ia, mas também causaram mudanças profundas no modo como 
entendemos o mundo a nossa volta. Antes das teorias da relati- 
vidade e quântica, as tcorias da fisica vigentes eram incremte- 
mente determintsticas: uma vez que as condições específicas de 
um objeto fossem dadas (posição, velocidade, forças que atuam 
sobre o objeto), poderíamos determinar exatamente a posição e 
o movimento do objeto em qualquer instante no futuro, Essas. 
teorias, baseadas nas lis de Newton e na teoria do eletromag- 
netismo de Maxwell, descreveram de maneira bem-sucedida fe- 
nômenos físicos, como o movimento dos planetas, as trajetórias 
dos projéteis e a difração da luz. 

A teoria da reatividade a teoria quântica desafiaram a visão de- 
terminista do universo, causando grande inquietação mesmo entre 
os cientistas que as estavam desenvolvendo. Um dos métodos mais. 
comuns utilizados por eles para testar essas novas teorias eram os. 
chamados “experimentos mentais”, Experimentos mentais são 
cenários hipotticos que podem conduzir a paradoxos em uma 
determinada teoria. Vamos discutir brevemente um desses expe- 
timentos mentais utilizados para testar ideias na teoria quântica. 
A teoria quântica gerou muita polêmica por causa de sua des- 
crição não determinfstica da matéria. Abordamos dois aspectos. 
dessa questão neste capítulo. Primeiro, vimos que as descrições. 
de luz e matéria tornaram-se menos distintas — a luz tem pro- 
priedades de partículas e a matéria, propriedades ondulatória. 


A descrição resultante da matéria — na qual podemos falar ape- 
nas da probabilidade de encontrar um elétron em determinado 
lugar, em vez de determinar exatamente onde ele está, mostrou- 
-s€ bastante incbmoda para muitos cientistas, Einstein, por 
proferiu a famosa frase “Deus não joga dados"* em 
resposta a essa descrição probabilística. O princípio da incerte- 
ta de Heisenberg, que estabelece a impossibilidade de conhecer 
com precisão a posição e o momento de uma particula, também 
levantou muitas questões filosóficas — tantas que Heisenberg 
escreveu um livro intitulado Fisica e Filosofia, em 1958. 
Um dos mais famosos experimentos mentais, apresentado quan- 
do a teoria quântica ainda era incipiente, foi formulado por 
Schrödinger e hoje é conhecido como “O gato de Schrödinger”. 
Nesse experimento, ele questionou se um sistema poderia ter 
múltiplas funções de onda aceitáveis que fossem anteriores à 
observação do sistema. Em outras palavras, sem observar efeti- 
amente um sistema, é possível saber alguma informação sobre 
o estado em que cle se encontra? 
Nesse paradoxo, um gato hipotético é colocado em uma caixa 
fechada com um aparelho que irá disparat, aleatoriamente, uma 
dose letal de veneno (por mais mórbido que isso possa parecer). 
De acordo com algumas interpretações da teoria quântica, até 
que a caixa seja abenia e o gato, observado, ele deve ser conside- 
rado simultaneamente vivo € morto. 
Schrödinger lançou esse paradoxo para apontar falhas em al- 
gumas interpretações dos resultados quânticos, mas ele acabou 


* HERMANNS, W. Einstein and he poer: In search of the cosmic man. Wellesley: Branden Books, 1983. 


significado do gato de Schrödinger. Em 2012, o Prêmio Nobel 
de Física foi concedido ao francês Serge Haroche e ao norte- 
«americano David Wineland por seus métodos engenhosos de 
observação dos estados quânticos de fótons ou partículas em 
que o ato de observar não destrói esses estados. Com esses mé- 
todos, eles perceberam o que é geralmente chamado de “estado 
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de gato” dos sistemas, no qual o fóton ou a parícula existe si- 
multancamente em dois estados quânticos diferentes. Um para- 
doxo intrigante, de fato, mas que pode levar a novas maneiras de. 
utilizar os estados simultâncos para criar computadores quim 
cos e relógios mais precisos. 


Exercício relacionado: 697 


ORBITAIS E NÚMEROS QUÂNTICOS 


A resolução da equação de Schrödinger para o átomo 
de hidrogênio produz um conjunto de funções de onda, 
chamadas de orbitais. Cada orbital tem forma e energia 
características, Por exemplo, podemos ver que o orbital 
de menor energia no átomo de hidrogênio tem forma es- 
férica na Figura 6.17 e uma energia de -2,18 X 10718 3. 
Observe que um orbital (modelo mecânico quântico que 
descreve elétrons em termos de probabilidades, visualiza- 
dos como “nuvens de elétrons”) não é igual a uma órbita 
(o modelo de Bohr, em que o elétron se move em uma 
órbita física, como um planeta em tomo de uma estrela). 
O modelo da mecânica quântica não se refere a órbitas 
porque o movimento do elétron em um átomo não pode 
ser determinado com precisão (princípio da incerteza de 
Heisenberg), 

O modelo de Bohr introduziu um único número quin- 
tico, n, para descrever uma órbita. O modelo da mecânica 
quântica utiliza três números quânticos, n, [e mp que resul- 
tam, naturalmente, da matemática que descreve um orbital. 
1. O número quântico principal, m, pode ter valores po- 

sítivos inteiros 1, 2, 3, .. À medida que n aumenta, o 

orbital toma-se maior e o elétron passa mais tempo 

distante do núcleo. Um aumento em n também sig- 
nifica que o elétron tem uma energia maior e está, 

portanto, menos fortemente ligado ao núcleo. Para o 

“átomo de hidrogênio, E, = (2,18 X 10" J)(1/n?), 

como no modelo de Bohr. 

2. O segundo número quântico — o número quântico do 

momento angular, ! — pode ter valores inteiros de O a 

(n — 1) para cada valor de n. Esse número quântico de- 

fine o formato do orbital. O valor de! para um determi 

nado orbital geralmente é designado pelas letras s, p. de 

correspondendo a valores de l iguais a0, 1,2€ 3: 


Vaordel O 
levausada s p d 


3. O número quântico magnético, my, pode ter valo- 
res inteiros entre -e I, incluindo zero. Esse número 
quântico descreve a orientação do orbital no espaço, 
como discutiremos na Seção 6.6. 


Observe que, como o valor de n pode ser qualquer 
número inteiro positivo, há um número infinito de orbi- 
tais para o átomo de hidrogênio, A um dado instante, no 
entanto, o elétron em um átomo de hidrogênio é descrito 
por apenas um desses orbitais — dizemos que o elétron 
ocupa certo orbital. Os orbitais restantes estão desocupa- 
dos para aquele estado particular do átomo de hidrogênio. 
“Agora, vamos focar em orbitais que apresentam pequenos 
valores de n. 


Reflita 


Qual é a diferença entre a órbita definida pelo modelo de Bohr 
do átomo de hidrogênio e o orbital definido pelo modelo da 
mecânica quôntica? 


O conjunto de orbitais com o mesmo valor de n é 
chamado de camada eletrônica. Todos os orbitais que 
apresentam n = 3, por exemplo, são da terceira camada. 
O conjunto de orbitais com os mesmos valores de n e l é 
denominado subcamada. Cada subcamada é designada 
por um número (o valor de n) e uma letra (s, p, d ou fi 
correspondente ao valor de 1). Por exemplo, os orbitais 
que têm n = 3 e / = 2 são chamados de orbitais Jd e estão 
ma subcamada 3d. 

A Tabela 6.2 resume os valores possíveis de | e my 
para valores de n até n = 4. As restrições sobre os pos- 
síveis valores dão origem às importantes observações a 
seguir: 


1. A camada com número quântico principal n é forma- 
da por, exatamente, n subcamadas, Cada subcamada 
corresponde a um valor permitido diferente de fe va- 
riando de O a (n — 1). Assim, a primeira camada (n = 1) 
tem apenas uma subcamada, a 1s (= 0); já a segunda 
camada (n = 2) tem duas subcamadas, 2s (1 = 0) e 2p 
(l= 1); a terceira camada tem três subcamadas, 3s, 3p 
€ 3d, e assim por diante. 

2. Cada subcamada é formada por um número especí- 
fico de orbitais. Cada orbital corresponde a um dife- 
rente valor permitido de my Para um dado valor de l. 
há (21 + 1) valores permitidos de my, que vão de Ta 
+. Assim, cada subcamada s (| = 0) é formada por 


* As eras vêm do ingl sharp, principal, difuse e fundamental (agado, principal, difuso e fundamental), que foram usadas para descrever ceras 
caracteristicas espectrais do stomo de hidrogênio antes do desenvolvimento da mecànica quântica. 
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Tabela 6.º Relação entre valores de n. / e maté n = 4. 


Nimerode Número total 
Tostes Dedgraçõodo — Pomínio orbitaisna de orbitais na 
“ valores de waloresdem,  subcamada camada 
1 o i o 1 1 
2 o z o 1 
1 » 10 3 4 
3 o x» o 1 
1 » 3 
2 u , 5 9 
4 o “ o 1 
1 + E] 3 
2 “ 2a 5 
3 “ 3210-14-23 7 o 
RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Se a quarta camada (o nivel de energia n = 4) fosse mostrada, quantas subcamadas ea teria? Como elas seriam denominadas? 
p= 
p=" [IH EEUI ia 
= > u 
m O- Cad inha representa 
a P? uma camada 
| 
representa uma abeamada 
fada cam representa 
amora 
h=1 


T 


n= | a camada tem um orbital 
n = 2 a camada tem duas subcamadas formadas por quatro orbitais 
n = 3 a camada tem très subcamadas formadas por nove orbitais 


Figara 6.18 Niveis de energia do átomo de hidrogênio. 


um orbital; cada subcamada p (! = 1) é formada por 

três orbitais; cada subcamada d (= 2) é formada por 

cinco orbitais, e assim por diante. 

3. O número total de orbitais em uma camada é 1º, em 
que n é o número quântico principal da camada. O 
número resultante dos orbitais para as camadas — 1, 
4,9, 16 — está relacionado a um padrão observado 
na tabela periódica: vemos que o número de elemen- 
tos nos períodos da tabela periódica — 2, 8, 18 e 32 

ala duas vezes esses números. Vamos discutir 

essa relação com mais detalhes na Seção 6.9. 

A Figura 6.18 apresenta as energias relativas dos 
orbitais no átomo de hidrogênio até n = 3, Cada caixinha 
representa um orbital, e os orbitais pertencentes a uma 
mesma subcumada, como os três orbitais 2p, estão agru- 
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pados. Quando o elétron ocupa o orbital de menor energia 
(15), fala-se que o átomo de hidrogênio está em seu esta- 
do fundamental. Quando o elétron ocupa qualquer outro 
orbital, o átomo está no estado excitado. (O elétron pode 
ir para um orbital de maior energia pela absorção de um 
fóton de energia adequada.) Em temperaturas normais, 
essencialmente todos os átomos de hidrogênio estão no 
estado fundamental. 


Reflita 


Na Figura 6.18, por que a diferença de energia entre os níveis 
a= 1 en = 2 é muito maior que a diferença de energia ente 
vei en=3? 


Subcamadas do átomo de hidrogênio 
(a) Sem consultar a Tabela 6.2, determine o número de subcamadas da quarta camada, isto é para n= 4. (b) Classifique cada uma 
dessas subcamadas, (e) Quantos orbitais há em cada uma das subcamadas? 


SOLUÇÃO 

Analise e planeje Com base no valor do número quântico 
principal, n, devemos determinar os valores permitidos de! e 
m para esse dado valor de n e, em seguida, contar o número de 
orbitais em cada subcamada. 

Resolva Há quatro subcamadas na quarta camada, que corres- 
pondem a quatro valores possíveis de 1 (0, 1, 2e 3). 

Essas subcumadas são classificadas como: 4s, 4p, 4d e 4f. 0 
múmero dado na designação de uma subcamada é o número 
quântico principal, m; a letra designa o valor do número quân- 
tico do momento angular, t: para / = O, s; para! 1, p: para 
“2 dipara t= df 

Há um orbital 4s (quando | = O, há apenas um valor possível 
para mp: 0). Há três orbitais 4p (quando / = 1, há três valores 
possíveis de mz 1, 0, -1). Há cinco orbitais 4d (quando | = 2, 


há cinco valores permitidos de my 2, 1, 0, -1, -2), Há sete 
orbitais 4 (quando 1 = 3, há sete valores permitidos de my 3, 
21,0, 


Para praticar; exercício 2 
(a) Qual €a subcamada com n =S € [= 1? (b) Quantos orbitais 
há nessa subcamada? (c) Indique os valores de m para cada 
um desses orbitais 


6.6 | REPRESENTAÇÕES 
DE ORBITAIS 


Até o momento, enfatizamos as energias de orbitais, 
mas a função de onda também fornece informações sobre 
a provável localização de um elétron no espaço. Vamos. 
analisar as maneiras pelas quais podemos representar os 
orbitais, uma vez que suas formas nos ajudam a visualizar 
como a densidade eletrônica está distribuída ao redor do 
núcleo. 


OS ORBITAIS s 


Já vimos uma representação do orbital de menor 
energia do átomo de hidrogênio, o Is (Figura 6.17). O 
primeiro ponto que notamos com relação à densidade ele- 


trônica no orbital 1s é que ele tem uma simetria esférica 
— em outras palavras, a densidade eletrônica a uma de- 
terminada distância do núcleo é sempre igual, indepen- 
dentemente da direção tomada a partir do núcleo. Todos. 
os outros orbitais s (2s, 3s, 4s etc.) também apresentam 
simetria esférica centrada no núcleo. 

Lembre-se de que o número quântico /, para os orbi- 
tais s, é 0; portanto, o número quântico my deve ser 0. As- 
sim, para cada valor de n, existe apenas um orbital s. En- 
tão, como os orbitais s diferem quando o valor de n muda? 
Por exemplo, de que mancira a distribuição da densidade 
eletrônica do átomo de hidrogênio muda quando o elétron 
é excitado do orbital 1s para o orbital 2s? Para abordar 
essa questão, vamos analisar a densidade de probabilida- 
de radial, ou seja, a probabilidade de o elétron estar a uma 
distância específica do núcleo. 
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A Figura 6.19 mostra as densidades de probabi- 
lidade radial para os orbitais 1s, 2s e 3s do átomo de 
hidrogênio, em função de r, e a distância em relação ao 
núcleo, sendo que cada curva resultante é a função de 
probabilidade radial do orbital. Três características. 
desses gráficos são significativas: o número de picos, o 
número de pontos em que a função de probabilidade é 
igual a zero (chamados nós) e a largura da distribuição, 
oferecendo uma noção do tamanho do orbital. 

Para o orbital 1s, vemos que a probabilidade aumenta 
rapidamente à medida que nos afastamos do núcleo, ma- 
ximizando cerca de 0,5 À. Assim, quando o elétron ocupa 


o orbital Is, é mais provável que ele esteja a essa distância 
“do núcleo” — ainda utilizamos a descrição probabilística, 
em conformidade com o princípio da incerteza. Observe 
também que no orbital 1s, a probabilidade de localizar o 
elétron a uma distância superior a cerca de 3 À do núcleo 
é essencialmente zero. 

Comparando as distribuições de probabilidade radial 
dos orbitais 1s, 2s e 3s, podemos observar três tendências: 
1. Para um orbital ns, o número de picos é igual a n, o 

pico mais externo é maior que os internos. 

2. Para um orbital ns, o número de nós é igual a n — 1. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual quantidade de máximos você esperaria encontrar na função de probabilidade radial dos orbitais 4s do átomo de hidrogênio? 


Quantos nós existiriam nessa função? 


0123456758910 
Distância em relação ao núcleo, r (Å) 
is 


8 


2345678910 
Distância em relação so núcleo, (A) 
b 


La 

012345678910 

Distância em relação ao núcleo, (A) 
d» 


Funções de probabilidade radial dos orbitals 1s, 25 e 3s do átomo de hidrogênio. tses gráficos mostrar a probabilidade 


e lcalização do elévon como uma função ca distina em relação ao nieo À mea que n aumenta, a distnca mas provável de kxalizar o 


elktron (o pico mais alto) se desloca para mais longe do núcleo. 


is a O 
z 
3 


(a) Um modelo de densidade eletrônica 


(b) Modelos de superficies limite 


Figura 6.20 Comparação entre os orbitais 1s, 2s e 3s. (a) Distbução da densidade eeônca de um orbal 1s. b) Regeesetações de supeide limite 
eso 1s, 25 e 35. Cada esfera está ceada no no do tomo e abrange o voam no qual eniste uma probabiidade de 90% de se encontar o elo. 


* No modelo de mecânica quintica, a dstâcia mais provável de localizar o elétron no orbital 1x é na verdade, 0.529 À, valor igual ao raio da 
eta previsto por Bohr para n = 1. A distdacia de 0.529 À € frequentemente chamada de raio de Bohr. 


3. À medida que n aumenta, a densidade eletrônica tor- 
na-se mais espalhada, ou seja, existe maior probabi- 
lidade de localizar o elétron mais distante do núcleo. 


Um método amplamente utilizado de representação 
da forma do orbital é a ilustração de uma superfície li- 
mite, incluindo uma porção substancial da densidade 
eletrônica do orbital (por exemplo, 90%). Esse tipo de 


CAPÍTULOS ESTRUTURA ELETRÔNICA DOS ÁTOMOS | 243 


desenho é chamado de representação de superfície limite, 
e as representações de superfícies limite dos orbitais s 
são esferas (Figura 6.20). Todos os orbitais ns apre- 
sentam a mesma forma, mas diferem em tamanho, tor- 
nando-se maiores à medida que n aumenta, Isso reflete o 
fato de a densidade eletrônica tornar-se mais espalhada 
à medida que n aumenta. 


O DE PER 


E 


De acordo com a mecânica quântica, devemos descrever a posi- 
ção do elétron no átomo de hidrogênio em termos de probabili- 
dade, em vez de fornecer localizações exatas. A informação so- 
bre a probabilidade está contida nas funções de onda, ý, obtidas 
a parir da equação de Schrödinger. O quadrado da função de 
onda, 42, chamado de densidade de probabilidade ou de den- 
sidade eletrônica, como dito anteriormente, significa a proba- 
bilidade de o elétron estar em qualquer ponto no espaço. Como- 
os orbitais s são esericamente simétricos, o valor de 4 para um 
elétron em um orbital s depende apenas da sua distância em re- 
lação ao núcleo, r. Sendo assim, a densidade de probabilidade 
pode ser escrita como Lyr)’, em que yr) é o valor de gy em r. 
Essa função (W(r)J determina a densidade de probabilidade de 
qualquer ponto localizado a uma distância r do núcleo. 

À função de probabilidade radial, utilizada na Figura 6.19, é 
diferente da densidade de probabilidade. A função de probabili- 
dade radial € igual à probabilidade tora! de o elétron ser locali- 
zado em todos os pontos a qualquer distância do núcleo. Isso 
significa que, para calcular essa função, é preciso “somar” as 
densidades de probabilidade 1441) de todos os pontos situados 
a uma distância r do núclco. À Figura 6.21 compara a den- 
sidade de probabilidade em um ponto [y(r)Fº com a função de 
probabilidade radial. 

Vamos analisar melhor a diferença entre a densidade de pro- 
habilidade e a função de probabilidade radial. A Figura 6. 
mostra gráficos de [ilr]? em função de r para os orbitais 1s, 2s 
e 3s do átomo de hidrogênio. Note que esses gráficos são clara- 
mente diferentes das funções de probabilidade radial mostradas. 
na Figura 6,19. 


FUNÇÕES DE 


Art) € a função de prota 
ide ra = sorra de todo 
TU aum sl dado der 


LWP é a densidade de 
probabiidade em qualquer 
ponto específico da esfera 


Figura 0.21 Comparação da densidade de probabilidade [ytr)P e 
a função de probabilidade radial &rrg(f?. 


ADE DE PROBABILIDADE E PROBABILIDADE RADIAL 


Conforme a Figura 621, o conjunto de pontos a uma distância r 
do núcleo representa a superficie de uma esfera de raio r. A den- 
sidade de probabilidade em cada ponto dessa superficie esférica 
E LW(r)IP. Como a soma de todas as densidades de probabilidade 
requer um cálculo mais avançado, ela não será detalhada neste 
livro. No entanto, o resultado do cálculo mostra que a função 
de probabilidade radial é a densidade de probabilidade, [W(r)P, 
multiplicada pela área da superfície da esfera, 4nr?: 


Função de probabilidade radial a uma distância r = 4x7 |W(r)]P 


Assim, os gráficos de função de probabilidade radial apresen- 
tados na Figura 6.19 são iguais aos gráficos de [y(r)P ilustra- 
dos na Figura 6.22 multiplicados por 4r?. O fato de que drr? 
aumenta rapidamente à medida que nos afustamos do núcleo 
faz com que os dois conjuntos de gráficos pareçam muito di- 
ferentes um do outro, Por exemplo, o gráfico de [y(r)P. para 
o orbital 3s (Figura 6.22), indica que a função geralmente fica 
menor quanto mais nos distanciamos do núcleo. No entanto, 
quando a multiplicamos por 4, percebemos a existência de 
picos cada vez maiores à medida que nos afustamos do nceo 
(Figura 6.19). 

As funções de probabilidade radial, ilustradas na Figura 6.19, 
apresentam uma informação bastante útil, uma vez que indi- 
cam a probabilidade de o elétron ser encontrado em todos os 
pontos a uma distância z do núcleo, e não apenas em um ponto 
específico. 


Exercícios relacionados: 654, 6.65, 6.66, 6.98 


n=1,1=0 


n=21=0 
i E de 


n=21=0 


Figura 6.22 Densidade de probabilidade [y4r)]? nos orbitais 15, 25 
e ds do stomo de hidrogênio. 
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Embora os detalhes de como a densidade eletrônica 
varia em uma determinada representação de superfície 
limite sejam perdidos nessas representações, essa não € 
uma grande desvantagem. Para discussões qualitativas, as. 
características mais importantes dos orbitais são a forma 
€ o tamanho relativo, que estão devidamente exibidas nas 
representações de superfícies li 


OS ORBITAIS p 

Lembre-se de que os orbitais p são aqueles para os 
quais [= 1, Cada subcamada p tem três orbitais que cor- 
respondem aos três valores permitidos de my -1,0€ 1.A 
distribuição de densidade eletrônica para um orbital 2p 
é mostrada na Figura 6.23(a). A densidade eletrônica 
não está distribuída esfericamente como em um orbital s. 
Em vez disso, está concentrada em duas regiões ao lado 
do núcleo, separada por um nó localizado no núcleo. Di- 
zemos que esse orbital em forma de haltere possui dois 
lobos. Lembre-se de que não estamos falando a respeito 
de como o elétron se move dentro do orbital. A Figura 
6.23) representa apenas a distribuição média da densi- 
dade eletrônica em um orbital 2p. 

A partir de n= 2, cada camada tem três orbitais p (Ta 
bela 6.2). Assim, há três orbitais 2p, três orbitais 3p, e as- 
Sim por diante, Cada conjunto de orbitais p apresentam as. 
formas de halteres, que podem ser vistas na Figura 6.23) 
para os orbitais 2p. Para cada valor de n, os três orbitais p 
possuem tamanho e forma iguais, mas diferem na orienta- 
ção espacial, Geralmente os orbitais p são representados pela. 
forma e orientação de suas funções de onda, como mostra 
as representações de superfícies limite da Figura 6.23). 
É conveniente classificar esses orbitais como py, Py © Pe À 
Jetra subscrita indica o eixo cartesiano no qual o orbital 


está" Assim como os orbitais s, os orbitais p aumentam de 
tamanho à medida que vamos do 2p para o 3p, do 3p para 
op, e assim por diante. 


OS ORBITAIS dE f 


Quando n é igual ou maior que 3, temos os orbitais 
d (em que | = 2), Existem cinco orbitais 3d, cinco or- 
bitais 4d, e assim por diante, Isso acontece porque, em 
cada camada, há cinco valores possíveis para o número 
quântico mg -2,-1,0, 1 e 2. Os diferentes orbitais d em 
uma determinada camada têm formas e orientações di- 
ferentes no espaço, como mostra a Figura 6.24, Qua- 
tro das representações de superfícies limite do orbital d 
apresentam forma de “trevo de quatro folhas”, com quatro 
lobos e cada uma fica em um plano. Os orbitais day dae 
€ do. ficam nos planos xy, xz € yz, respectivamente, com 
os lobos orientados entre os eixos. Os lobos do orbital 
de? ya também ficam no plano xy, mas os lobos ficam ao 
longo dos eixos x e y. O orbital da é bastante diferente 
dos outros quatro: tem dois lobos ao longo do eixo z e 
uma “rosquinha” no plano xy. Apesar de o orbital da ter 
uma aparência diferente dos outros quatro orbitais d, ele 
apresenta a mesma energia. As representações da Figura 
624 são comumente utilizadas para todos os orbitais d, 
independentemente do número quântico principal. 

Quando n é igual ou maior que 4, há sete orbitais f 
equivalentes (para os quais | = 3). As formas dos orbitais. 
f são ainda mais complicadas que as dos orbitais d, e não 
serão apresentadas aqui. No entanto, assim como vere- 
mos na próxima seção, você deve considerar a existência. 
dos orbitais f quando analisarmos a estrutura eletrônica 
de átomos de elementos que estão na parte inferior da 
tabela periódica, 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


(a) Observe na ilustração da esquerda que a coloração rosa é intensa no interior de cada lobo, ficando mais fraca nas bordas. O que 
essa alteração na cor representa? (b) Como o orbital 2p alinhado ao longo do eixo x é classificado? 


++ 


E 4 € ©, 
Pa Py 
© 


Figura 6.23 Os orbitais p. (a) Distrção da densidade elevônica de um ota 2p. (b) Representações de supesis Erite dos us orbitais p. 
O subsorito na clssicação do axial o eizo a longo do qual o orbital se emcotram. 


* Não podemos fazer uma simples correspondëncia entre os subscritos (x, y e z) € os valores permitidos de my (1, O e -1). Explicar por que isso- 


acontece está fora do escopo deste livro. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual dos orbitais d é mais semelhante a um orbital pz? 


Representações de superficies limite dos cinco orbitais. 


z 


de 


Em outros exemplos que serão trabalhados ao longo 
deste livro, você verá que conhecer o número e as formas. 
de orbitais atômicos vai ajudá-lo a entender a química no. 
nível molecular, Portanto, é útil memorizar as formas dos. 
orbitais s, p e d apresentadas nas Figuras 6.20, 6.23 e 6.24. 


6.7 | ÁTOMOS POLIELETRÔNICOS 


Um dos objetivos deste capítulo é determinar as es- 
truturas eletrônicas dos átomos. Até o momento, vimos 
que a mecânica quântica levou a uma descrição sofisticada. 
do átomo de hidrogênio. Esse átomo, no entanto, tem ape- 
nas um elétron. Sendo assim, de que maneira essa descri- 
ção muda quando consideramos um átomo com dois ou 
mais elétrons (ou um átomo polieletrônico)? Para descre- 
ver um átomo como este, devemos considerar a natureza 
dos orbitais e suas energias relativas, bem como a maneira 
como os elétrons estão dispostos nos orbitais disponíveis. 


ORBITAIS E SUAS ENERGIAS 


Podemos descrever a estrutura eletrônica de um áto- 
mo polieletrônico, usando os orbitais que descrevemos 
para o átomo de hidrogênio na Tabela 6.2. Assim, os or- 
bitais de um átomo polieletrônico são designados 1s, 2p, 
etc, e têm as mesmas formas gerais que os orbitais cor- 
respondentes do átomo de hidrogênio. 


Embora as formas dos orbitais de um átomo po- 
lielesrônico sejam iguais que as dos orbitais do átomo 
de hidrogênio, a presença de mais de um elétron muda 
bastante suas energias. No hidrogênio, a energia de um 
orbital depende apenas do seu número quântico princi- 
pal, n (Figura 6.18). Por exemplo, em um átomo de hi- 
drogênio, as subcamadas 3s, 3p e 3d apresentam a mes- 
ma energia. Em um átomo polieletrônico, contudo, as 
energias das várias subcamadas em uma determinada ca- 
mada são diferentes devido à repulsão entre os elétrons. 
Para explicar por que isso acontece, devemos considerar 
as forças entre os elétrons e como elas são afetadas pe- 
las formas dos orbitais. Essa análise será estudada no 
Capítulo 7. 

O foco desse assunto é o seguinte; em um átomo po- 
lieletrônico, para um dado valor de n, a energia de um 
orbital aumenta com o aumento do valor de |, como ilus- 
tra a Figura 6.25. Por exemplo, observe que a energia 
dos orbitais n = 3 aumenta na ordem 3s < 3p < 3d. Veja 
também que todos os orbitais de determinada subcamada 
(como os cinco orbitais 34) têm a mesma energia, como 
no caso do átomo de hidrogênio. Sendo assim, entende-se. 
que os orbitais com a mesma energia são considerados. 
degenerados. 

A Figura 6.25 é um diagrama qualitativo do nível de 
energia, mostrando que as energias exatas dos orbitais e 
seus espaçamentos diferem de um átomo para outro. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Nem todos os orbitais na camada n = 4 estão nesta figura. 


Quais subcamadas estão faltando? 


Agora pode ser que você não se surpreenda ao saber que 
o spin eletrônico é quantizado. Essa observação levou à atri- 
buição de um novo número quântico ao elétron, além de n, 
Le my já discutidos. Esse novo número quântico, o número 
quântico magnético do spin, é denominado m, (o subscrito 
= vem de spin). Dois valores possíveis ão permitidos para o 


Baiga — 


Figura 6.25 Ordenamento dos niveis de energia dos orbitais 
em um átomo polic 


Reflita 


Em um átomo polieletrônic, podemos prever de forma inequivo- 
ca se o orbital âs tem mais ou menos energia que os orbitais 39? 


O SPIN ELETRÔNICO E O PRINCÍPIO DE 
EXCLUSÃO DE PAULI 


Vimos que podemos utilizar orbitais semelhantes aos 
do átomo de hidrogênio para descrever átomos poliele- 
trônicos. Porém, o que realmente determina qual orbital 
os elétrons irão ocupar? Ou seja, como os elétrons de um 
“átomo polieletrônico estão dispostos nos orbitais disponí- 
veis? Para responder a essa pergunta, devemos considerar 
uma propriedade adicional do elétron. 

Quando os cientistas estudaram detalhadamente os 
espectros de linha de átomos policletrônicos, notou-se 
uma característica intrigante: linhas que originalmen- 
te pareciam únicas eram, na verdade, duas linhas muito 
próximas uma da outra. Isso significou que havia duas 
vezes mais níveis de energia do que “deveria” existir. Em 
1925, os físicos holandeses George Uhlenbeck e Samuel 
Goudsmit propuseram uma solução para esse dilema. 
Eles postularam que os elétrons possuem uma propricda- 
de intrínseca, chamada spin eletrônico, que faz com que 
cada elétron se comporte como uma pequena esfera que 
gira em tomo do seu próprio eixo. 


mp + ou que inicialmente foi interpretado como duas 
direções opostas nas quais o elétron podia girar. Uma carga 
em rotação produz um campo magnético. Sendo assim, as 
duas direções opostas de rotação produzem campos magné- 
ticos de sentidos opostos (Figura 6.26).” Esses dois cam- 
pos magnéticos opostos levam à divisão das linhas espectrais. 
em duas muito próximas uma da outra. 

O spin do elétron é crucial para a compreensão das 
estruturas eletrônicas dos átomos. Em 1925, o físico aus- 
tríaco Wolfgang Pauli (1900-1958) descobriu o princípio 
que rege a disposição dos elétrons em átomos polieletrô-. 
nicos. O princípio de exclusão de Pauli estabelece que 
nenhum par de elétrons em um átomo pode ter o mesmo 
conjunto de quatro números quânticos n, |, my e my, Para 
um dado orbital, os valores de n, / e m são fixos, Dessa 
forma, se queremos colocar mais de um elétron em um 
orbital e satisfazer o princípio de exclusão de Pauli, a úni- 
ca opção é atribuir valores diferentes de m, aos elétrons. 
Como há apenas dois desses valores, concluímos que um 
orbital pode ter no máximo dois elétrons, que devem ter 
spins opostas. Essa restrição possibilita a distribuição 
dos elétrons em um átomo, a designação de seus núme- 
ros quânticos e, portanto, a definição da região no espaço 
onde é mais provável que cada elétron seja encontrado. 
A restrição também fornece a chave para a compreensão 
da notável estrutura da tabela periódica dos elementos. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Com base na Figura 6.26, por que há apenas dois valores pos- 
Síveis para o número quântico de spin? 


N s 
s N 

Figura 6.26 Spin eletrônico. O sléron se comporta como se esti- 

veste gando ao redor de um eina, geranda, assim, um campo magnésico 

oa Sreção depende do sentido da rotação. As duas direções do campo 


magnético correspondem os doi valores possiveis para o número quèn- 
Ben do spin, mp 


* Como discutido anteriormente, o ekon tem propriedades de particula e de onda. Assim, a imagem de um eltroa como uma esfera carregada 
em rotação é, a rigor, apenas uma representação Gi que nos ajuda a entender as duas direções do campo magnético que um elétron pode ter. 
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VIDA 


Um grande desafio para o diagnóstico médico é observar o in- 
terior do corpo humano. Até pouco tempo atrás, essa tarefa era 
realizada principalmente por tecnologia de raios X. No entanto, 
elas não fornecem imagens claras de estruturas fisicas sobrepos- 
tas e, às vezes, falham em distinguir um tecido doente de um le- 
sionado. Além disso, como os raios X são radiação de alta ener- 
gia, podem causar danos fisiológicos, mesmo em doses baixas. 
Em contrapartida, uma técnica de imageamento desenvolvida na 
década de 1980, chamada de ressonância magnética (RM), não 
apresenta essas desvantagens. 

A base da RM é um fenômeno chamado de ressonância mag- 
nética nuclear (RMN), descoberto em meados dos anos de 
1940. Hoje, a RMN tornou-se um dos métodos espectroscó- 
picos mais importantes utilizados em química. A RMN é ba- 
Seada na observação de que, como os elétrons, os núcleos de 
muitos elementos apresentam um spin característico. Como o 
spin do elétron, o spin nuclear é quantizado. Por exemplo, o 
núcleo do !H tem dois possíveis números quânticos de spin 
magnético nuclear, + e => 


Um núcleo do átomo de hidrogênio em rotação age como um 
Imã minúsculo, Na ausência de efeitos extemos, os dois estados 
de spin apresentam a mesma energia. No entanto, quando os 
núcleos são colocados em um campo magnético externo, eles 
podem se alinhar de modo paralelo ou em oposição (antipara- 
lelos) ao campo, dependendo da sua rotação. O alinhamento 
paralelo apresenta certo valor de energia (AE) mais baixo que 
o antiparalelo (Figura 6.27), Se os núcleos forem irradiados 
com fótons com energia igual a AE, o spin dos núcleos pode 
ser “invertido”, isto €, convertido de alinhamento paralelo em 
antiparalelo, A detecção da inversão dos núcleos entre os dois 
estados de spin resulta em um espectro de RMN. A radiação uti 
lizada em um experimento de RMN, por fóton, está na faixa da 
radiofrequência, geralmente 100-900 MHz, que é muito menos 
energética que os raios X. 

Como o hidrogênio é um dos principais componentes dos flui- 
dos corporais aquosos e do tecido adiposo, o núcleo do hidrogê- 
nio é o mais adequado para o estudo por RM. Na RM, o corpo 
“de uma pessoa é colocado em um campo magnético forte. Irra- 
Siando o corpo com pulsos de radiação de radiofrequência e uti- 
lizando técnicas sofisticadas de detecção, técnicos de medicina. 
conseguem obter a imagem de um tecido do corpo a profundida- 
des específicas e com detalhes surpreendentes (Figura 6.28). 
A obtenção de amostras a diferentes profundidades permite que 
os técnicos consigam imagens tridimensionais do corpo. 

A RM influenciou tão profundamente a prática modema da 
medicina, que Paul Lauterbur, um químico, e Peter Mansfield, 
um fisico, receberam o Prêmio Nobel de Fisiologia c Medicina 
em 2003, por suas descobertas ligadas à ressonância magnética. 
A principal desvantagem dessa técnica é o custo: um equipamento 
de RM padrão para o uso clínico custa, aproximadamente, 1.5 mi- 


SPIN NUCLEAR E RESSONÂNCIA MAGNÉTICA 


tão de dólares, Na década de 2000, uma nova técnica, chamada 
de ressonância magnética prepolarizada, foi desenvolvida. Essa 
técnica requer equipamentos mais baratos e levará a amplas 
aplicações dessa importante ferramenta diagnóstica. 


(a) Nenhum campo (b) Campo magnético 
magnéticoentemo  extemo aplicado 


Figura 6.27 Spin nuclear. sim como o spin letônico, o spin radar 
gera um pequeno campo magnético e tem dos valores permitidos. (a) Na 
esância de um campo magnético externo, os dois estados de spin tm 

a mesma energia. (b) Quando um campo magnético etemo é aplicado, 

o estado de spin em que a ção de spin é paralela à deção do campo 
externo possui energia menor que o estado de spin em que à dução des é 
antiparaleia à deeção do campa A terenga de energia, AE, está na porção de 
tadotrequtacia do espeto e'evonagnénco: 


Figura 6.28 Imagem de ressonância magnética, Esta imager de una 
cabeça humana, obtida por mes de ressonância magnética, mosta o clrebo, 
as vias atras e os tdos aii normais 


Exercício relacionado: 6.100 
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6.8 | CONFIGURAÇÕES 
ELETRÔNICAS 


Conhecendo as energias relativas dos orbitais e o 
princípio de exclusão de Pauli, agora podemos considerar 
a disposição dos elétrons nos átomos. A forma como os. 
elétrons estão distribuídos entre os vários orbitais de um 
átomo é chamada de configuração eletrônica. 

A configuração eletrônica mais estável — chamada de 
configuração do estado fundamental — é aquela em que os. 
elétrons estão nos estados com as menores energias possí- 
veis, Se não houvesse restrições aos possíveis valores de 
números quânticos dos elétrons, todos eles ficariam aglo- 
merados no orbital 1s, porque é o que tem a energia mais 
baixa (Figura 6.25). No entanto, o princípio de exclusão 
de Pauli determina que pode haver, no máximo, dois clé- 
trons no mesmo orbital. Assim, os orbitais são ocupados. 
em andem crescente de energia, com no máximo dois elé- 
trons por orbital. Por exemplo, considere o átomo de litio, 
que tem três elétrons. (Lembre-se de que o número de clé- 
trons em um átomo neutro é igual ao seu número atômico). 
O orbital Is pode acomodar dois dos elétrons. O terceiro 
vai para o próximo orbital de menor energia, o 25. 

Podemos representar qualquer configuração eletrônica 
ao escrever o símbolo da subcamada ocupada e adicionar 
um sobrescrito para indicar o número de elétrons contido 
de ibid Pi pi li a 

“Is dois, 2s um”). Também podemos mos- 
dito decidem Aa Sapa EE 


Nessa representação, que chamamos de diagrama de 
orbital, cada orbital é indicado por um caixinha e cada 
elétron por uma meia seta. A meia seta que aponta para 
S, SE a qu 


co de spin magnético posi o(m= + Stg) ea meia seta 
que aponta para baixo ( | ) representa um elétron com um- 
número quântico de spin magnético negativo | (m = 2) 


Essa representação do spin eletrônico, que corresponde às. 
direções dos campos magnéticos exibidas na Figura 6.26, 
é bastante adequada. Os químicos se referem a esses dois 
possíveis estados de spin, como spin-up e spin-down, que 
correspondem às direções das meias setas. 

Costuma-se dizer que elétrons com spins opostos es- 
tão emparelhados quando se encontram no mesmo orbital 
(1). Um elétron desemparelhado não está acompanhado 
de outro de spin oposto. No átomo de lítio, os dois elé- 
trons no orbital Ls estão emparelhados e o elétron no or- 
bital 2s está desemparelhado. 


REGRA DE HUND 


Agora, considere como as configurações eletrônicas 
mudam à medida que passamos de um elemento para ou- 
tro ao longo da tabela periódica. O hidrogênio tem um elé- 
tron, que ocupa o orbital 1s em seu estado fundamental: 


nH [1 


u 


A escolha de um elétron spin-up, aqui, é arbitrária. 
Poderíamos mostrar o estado fundamental da mesma ma- 
neira com um elétron spin-dowm. No entanto, é comum 
mostrar elétrons desemparelhados com spin-up. 

Já o próximo elemento, o hélio, tem dois elétrons. 
Como dois elétrons com spins opostos podem ocupar o 
mesmo orbital, os dois elétrons do hélio ficam no orbital Is: 


He (tj: 


Os dois elétrons presentes no hélio preenchem 
meira camada. Essa disposição representa uma configu- 
ração bastante estável, como é evidenciado pelo fato de o 
hélio ser quimicamente inerte. 

As configurações eletrônicas do lítio e de vários ele- 
mentos que vêm depois dele na tabela periódica são mos- 
tradas na Tabela 6.3, Para o terceiro elétron do lítio, a 
mudança do número quântico principal de n = 1, no caso 
dos dois primeiros elétrons, para n = 2, no caso do tercei- 
ro elétron, representa um grande salto em energia, sendo 
correspondente à distância média do elétron em relação 
ao núcleo. Em outras palavras, ela representa o início de 
uma nova camada ocupada por elétrons. Como você pode 
ver examinando a tabela periódica, o lítio inicia um novo 
período da tabela. É o primeiro elemento dos metais alca- 
linos (grupo 14). 

O elemento que vem depois do lítio é o berilio; sua 
configuração eletrônica é 152? (Tabela 6.3). O boro, 
de número atômico 5, tem a configuração eletrônica 
142253241, O quinto ciftron deve ser colocado no orbital 
2p. uma vez que o orbital 2s já está preenchido, Como os 
três orbitais 2p têm a mesma energia, não importa em que 
orbital 2p colocamos esse quinto elétron. 

Com o carbono, que é o próximo elemento, depa- 
ramo-nos com uma nova situação. Sabemos que o sexto 
elétron deve ser colocado em um orbital 2p. No entanto, 
esse novo elétron precisa ser colocado no orbital 2p que 
já tem um elétron, ou em um dos outros dois orbitais 2p? 
Essa pergunta é respondida pela regra de Hund, a qual 
determina que, para orbitais degenerados, a menor ener- 


gia é alcançada quando o número de elétrons que têm o 
mesmo spin é maximizado. Isso significa que os elétrons 
ocupam sozinhos o maior número possível de orbitais e 
que todos esses elétrons sozinhos em uma determinada 
subcamada têm o mesmo número quântico magnético de 
spin. Costuma-se dizer que elétrons dispostos dessa ma- 
neira apresentam spins paralelos. Portanto, para um áto- 
mo de carbono atingir sua energia mais baixa, os dois elé- 
trons 2p devem ter o mesmo spin. Para que isso aconteça, 
os elétrons devem estar em orbitais 2p diferentes, como. 
mostra a Tabela 6,3, Assim, um átomo de carbono em seu 
estado fundamental tem dois elétrons desemparelhados. 
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Da mesma forma, para o nitrogênio em seu estado 
fundamental, a regra de Hund determina que os três elé- 
trons 2p ocupem sozinhos cada um dos três orbitais 2p. 
Essa é a única maneira de todos os três elétrons terem o 
mesmo spin. Para o oxigênio e o flúor, colocamos quatro 
e cinco elétrons, respectivamente, nos orbitais 2p. Para 
conseguir isso, emparelhamos os elétrons nos orbitais 2p, 
como veremos no Exercício resolvido 6.7. 

A regra de Hund é baseada, em parte, no fato de que 
os elétrons se repelem. Ao ocupar orbitais diferentes, os. 
elétrons permanecem o mais longe possível uns dos ou- 
tros, minimizando, assim, a repulsão entro les. 


Tabela 8.3 Configurações eletrônicas de diversos elementos mais leves. 


Elemento Total de elétrons Diagrama de orbital 


Configuração eletrônica 


%» 


tos! 


Be 


1823 


182920" 


182920 


182920 


“j i 


1 18220 


4j i 


1 18252p"35) 


Faça o diagrama de orbital da configuração eletrônica do oxigénio. com número atômico 8. Quantos elétrons desemparelhados 
tem um átomo de oxigénio? 


SOLUÇÃO 

Analise e planeje Como o oxigênio tem um número atômi- 
co 8, cada Momo de oxigênio possui oito eléros. A Figura 
625 mostra a ordem dos orbitais. Os elétrons (representados 
por meias setas) são posicionados nos orbitais (representados 
por caixinhas), começando pelo orbital de menor energia, o 
1s. Cada orbital pode ter no máximo dois elétrons, segundo o 
princípio de exclusão de Pauli. Como os orbitais 2p são dege- 
nerados, posicionamos um elétron em cada um desses orbitais 
(pin) antes de emparelhar qualquer elétron (regra de Hund). 
Resolva Cada dupla de elétrons vai para os orbitais 1s e 2s 
“com seus spins emparelhados. Assim, sobram quatro elétrons 
para os três orbitais degenerados 2p. Seguindo a regra de 


Hund, colocamos um elétron em cada orbital 2p até que os très 
orbitais tenham um elétron cada. O quarto elétron €, então, em- 
parelhado com um dos três elétrons que já está em um orbital 


2p. de modo quc o diagrama de orbital & 
1) H [apito 
is u 2p 


A configuração eletrônica correspondente é escrita da seguinte 
maneira: 122". O átomo tem dois elétrons desemparelhados.. 
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Para praticar: exercício 1 


Para praticar: exercício 2 


Quantos elementos do segundo perodo da tabela periódica (do 
Li ao Ne) terão pelo menos um elétron desemparelhado em 
suas configurações eletrônicas? (a) 3, (b) 4, (0) 5, (d) 6 (©) 7. 


(a) Escreva a configuração clônica do silício de número atômi- 
co 14, em seu estado fundamental (b) Quantos elétrons desem- 
perelhados tem um átomo de silício em seu estado fundamental? 


CONFIGURAÇÕES ELETRÔNICAS 
CONDENSADAS 


O preenchimento da subcamada 2p € completo para 
o neúnio (Tabela 6.3), que tem uma configuração estável. 
com oito elétrons (um octeto) ocupando a camada mais ex- 
tema. O elemento seguinte, o sódio, de número atômico 
11, marca o início de um novo período da tabela periódica. 
O sódio tem um único elétron no 3s, além da configuração 
estável do neônio. Podemos, portanto, resumir a configura- 
são eletrônica deste elemento da seguinte maneira: 


Na: [Nej3s! 


O símbolo [Ne] representa a configuração eletrônica. 
dos dez elétrons do neônio, 15º2522pº. Ao escrever a con- 
figuração eletrônica como [Ne]3s!, concentramos a aten- 
ção no elétron mais extemo do átomo, responsável pela 
forma como o sódio se comporta quimicamente. 

Podemos generalizar o que foi feito com a configura- 
ção eletrônica do sódio, ao perceber que escrevendo a con- 
figuração eletrônica condensada de um elemento, a con- 
figuração eletrônica do gás nobre mais próximo de menor 
número atômico é representada por seu símbolo químico 
entre chaves. Para o Iftio, por exemplo, podemos escrever: 


Li: (Hejs 


Figura, 
alcalinos (grupo TA na tabela periódica). 


Referimo-nos aos elétrons representados pelo símbo- 
lo entre chaves como o caroço de gás nobre do átomo. 
Esses elétrons das camadas mais internas costumam ser 
chamados de elétrons do caroço. Os elétrons seguintes. 
aos do caroço de gás nobre são os elétrons da camada 
mais externa. Os elétrons da camada mais extema são 
aqueles que participam das ligações químicas, chamados. 
“de elétrons de valência. Para os elementos com número 
atômico igual ou menor que 30, todos os elétrons da ca- 
mada mais externa são elétrons de valência. Comparando 
as configurações eletrônicas condensadas do Iftio e do só- 
dio, podemos ver por que esses dois elementos são tão se- 
melhantes quimicamente, Eles apresentam o mesmo tipo 
de configuração eletrônica na camada mais externa ocu- 
pada. Na verdade, todos os membros do grupo dos metais 
alcalinos (1A) têm um único elétron de valência s, além 
da configuração de gás nobre (Figura 


METAIS DE TRANSIÇÃO 


O gás nobre argônio (15º2522pº38º3pº) marca o fim 
do período iniciado pelo sódio. Na tabela peri 


de número atômico 19. Em todas as suas propriedades 
químicas, o potássio é claramente um membro do gru- 
po dos metais alcalinos, Os fatos experimentais sobre as 
propriedades do potássio não deixam dúvida de que o seu 
elétron mais extemo ocupa um orbital s. Contudo, isso 
significa que o elétron com maior energia não foi posicio- 
nado em um orbital 3d, como esperado. Como o orbital 4s 
tem energia mais baixa que o orbital 3d (Figura 6.25), a 
configuração eletrônica condensada do potássio é: 


K: (amis! 


Depois do preenchimento completo do orbital 4s (isso 
ocorre no átomo de cálcio), o próximo conjunto de orbi- 
tais a ser preenchido éo 3d. (Se achar necessário, consulte 
a tabela periódica à medida que formos avançando para 
entender melhor.) Começando com o escândio e seguindo 
até o zinco, os elétrons são adicionados aos cinco orbitais 
3d até que estes estejam completamente preenchidos. As- 
sim, o quarto período da tabela periódica tem dez elemen- 
tos a mais que os dois anteriores. Esses dez elementos são 
conhecidos como elementos de transição ou metais de 
transição. Observe a posição deles na tabela periódica. 

Ao escrever as configurações eletrônicas dos elemen- 
tos de transição, preenchemos os orbitais de acordo com 
a regra de Hund — adicionando os elétrons individual- 
mente aos orbitais 34 até que todos os cinco tenham um 


elétron cada um, para, em seguida, colocar os elétrons 
adicionais nos orbitais 34 com spin emparelhado até que 
a camada esteja completamente preenchida. As configu- 
rações eletrônicas condensadas e as representações cor- 
respondentes de diagramas de orbitais de dois elementos 
de transição são as seguintes: 


s as 
© As outan [AjI 


Mr 


Zn: [Arjtv 3d! ou pAr) (1k) [MJ ILE uTr 


Uma vez que todos os orbitais 3d estejam preenchi- 
dos com dois elétrons cada, os orbitais 4p começam a ser 
ocupados até que o octeto completo dos elétrons mais 
extemos (4524pº) seja atingido com o gás nobre criptó- 
nio (Kr), de número atômico 36. O rubídio (Rb) marca 
o início do quinto período (consulte novamente a tabela. 
periódica). Observe que esse período é, em quase todos os 
aspectos, igual ao anterior, exceto pelo fato de que o valor 
de n é uma unidade maior. 


Reflita 


Com base na estrutura da tabela periódica, qual orbital é ocu- 
pado primeiro, o 6s ou o 59? 


LANTANÍDEOS E ACTINÍDEOS 


O sexto perfodo da tabela periódica começa com o Cs 
eo Ba, que têm as configurações [Xe]ós" e [Xejós?, res- 
pectivamente. Observe, no entanto, que a tabela periódica 
apresenta uma lacuna em seguida, e os elementos que vão. 
de 57 a 70 são colocados em uma parte inferior da tabela. 
Essa lacuna é o lugar em que encontramos um novo con- 
junto de orbitais, o 4f. 

Há sete orbitais 4f degenerados, que correspondem 
aos sete valores permitidos de my, variando de 3 a -3. 
Assim, são necessários 14 elétrons para preencher com- 
pletamente os orbitais 4/. Chamamos os 14 elementos 
que cujos orbitais 4 são preenchidos de lantanídeos ou 
terras raras. Esses elementos são posicionados abai- 
xo dos outros na tabela para evitar que cla fique larga 
demais. As propriedades dos lantanídeos são bastante 
semelhantes, sendo encontrados juntos na natureza. Du- 
rante muitos anos, foi praticamente impossível separá- 
«Jos uns dos outros. 

Como as energias dos orbitais 4f e Sd são bastante 
semelhantes, as configurações eletrônicas de alguns lan- 
tanídeos envolvem elétrons Sd. Por exemplo, os elemen- 
tos lantânio (La), cério (Ce) e prascodímio (Pr) têm as 


seguintes configurações eletrônicas: 
[Xejóêsd! (Xeja?sdisp! — [xejórar 
Lantânio Cério Prascodímio 
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Como o La tem um único elétron Sd, ele é colocado 
abaixo do frio (Y), representando o primeiro membro da 
terceira sério de elementos de transição. O Ce é, então, 
colocado como o primeiro membro dos lantanídeos. No 
entanto, com base em suas propriedades químicas, o La 
pode ser considerado o primeiro elemento da série dos 
lantanídeos. Dispostos dessa forma, há menos exceções 
aparentes ao preenchimento regular dos orbitais 4f entre 
os membros subsequentes da série. 

Depois da série dos lantanídeos, a terceira série dos 
elementos de transição é completada mediante o preen- 
chimento dos orbitais Sd, seguido do preenchimento dos. 
orbitais 6p, levando-nos ao radônio (Rn), o mais pesado 
dos gases nobres conhecidos. 

O último período da tabela periódica começa com o 
preenchimento dos orbitais 7s. Em seguida, os actiníde- 
os têm os orbitais Sf preenchidos, dos quais o urânio (U, 
elemento 92) e o plutônio (Pu, elemento 94) são os mais. 
conhecidos. Todos os elementos actinídeos são radioati- 
vos, e a maioria não é encontrada na natureza, 


6.9 | CONFIGURAÇÕES 
ELETRÔNICAS E 
TABELA PERIÓDICA 


Acabamos de ver que as configurações eletrônicas. 
dos elementos correspondem a sua localização na tabela 
periódica. Assim, os elementos que estão na mesma co- 
Tuna da tabela têm configurações eletrônicas da camada 
mais externa (camada de valência) semelhantes. Pode- 
mos ver um exemplo analisando a Tabela 6,4, na qual 
todos os elementos do grupo 2A têm uma configuração 
da camada mais externa ns?, e todos os elementos do 


Tabela 8.4 Configurações elernicas dos elementos dos grupos 2A e 3A- 


Grupo 2A 
Be e2? 

Mg Inea? 

(9 j? 

s ise 

Ba Dejs? 

Ra Ins? 
Grupo3A 

8 IHej2s?2p' 

A INej3?3p' 
Ga Vaza asia! 
n Merjad'?ss’sp! 


n Deatsa 6! 
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grupo 3A têm uma configuração da camada mais exter- 
na nsnp!, com o valor de n aumentando à medida que 
descemos na coluna. 

Na Tabela 6.2, vimos que o número total de orbi- 
tais em cada camada é igual a nº; 1, 4, 9 ou 16. Como 
podemos colocar dois elétrons em cada orbital, cada 
camada pode receber até 2n? elétrons: 2, 8, 18 ou 32. 
Vemos que a estrutura geral da tabela periódica reflete 
esses números de elétrons, ou seja, cada linha da tabela 
tem 2, 8, 18 ou 32 elementos. Conforme a Figura 6.30, 
a tabela periódica também pode ser dividida em quatro 
blocos com base na ordem de preenchimento dos orbi- 
tais, À esquerda estão duas colunas azuis de elementos, 
conhecidos como metais alcalinos (grupo LA) e metais. 
alcalino-terrosos (grupo 2A), os quais possuem orbitais. 
de valência s preenchidos. Essas duas colunas compõem 
o bloco s da tabela periódica. 

À direita está um bloco de seis colunas cor-de-rosa, o 
bloco p, no qual os orbitais de valência p são preenchidos. 
Os elementos dos blocos s e p juntos formam os elemen- 
tos representativos, também chamados de elementos do 
grupo principal. 

O bloco laranja na Figura 6.30 tem dez colunas que con- 
têm os metais de transição, Estes são os elementos em que os 
orbitais de valência d são preenchidos e compõem o bloco d. 

Os elementos das duas linhas beges, que contêm 14 
colunas, são aqueles em que a valência dos orbitais f são 
preenchidos e compõem o bloco f. Consequentemente, 
esses elementos são chamados de metais do bloco f. Na 
maioria das vezes, o bloco f está posicionado abaixo da 
tabela periódica para otimizar o espaço: 


O número de colunas em cada bloco corresponde ao 
número máximo de elétrons que pode ocupar cada tipo de 
subcamada. Lembre-se de que 2, 6, 10 e 14 são os núme- 
ros de elétrons que podem preencher respectivamente as 
subcamadas s, p, d e f. Assim, o bloco s tem duas colu- 
nas, o bloco p, 6, o bloco d, 10 e o bloco f, 14. Lembre- 
-se também de que Is é a primeira subcamada s, 2p é a 
primeira subcamada p, 3d é a primeira subcamada d e 4f 
é a primeira subcamada f. como mostra a Figura 6.30. 
A partir desses dados, você pode escrever a configuração 
eletrônica de um elemento apenas com base em sua posi- 
são na tabela periódica. Lembre-se; a tabela periódica é 
o melhor guia para saber a ordem em que os orbitais são 
preenchidos. 

Para entender como isso funciona na prática, vamos 
recorrer à tabela periódica para escrever a configuração 
eletrônica do selênio (Se, elemento 34). Primeiro, lo- 
calizamos o Se na tabela e, em seguida, retrocedemos 
nela, passando pelos elementos 33, 32 etc., até chegar- 
mos ao gás nobre que antecede o Se, Nesse caso, é o 
argônio, Ar, elemento 18. Assim, o caroço de gás nobre 
do Se é [Ar], Nosso próximo passo é escrever símbo- 
los para os elétrons externos. Fazemos isso percorrendo 
o quarto período a partir do K, o elemento depois do 
Ar, até o Se: 


4 


EB Orbitais s C Orbitais f 


E Orbiais p 


Figura 6.30 Regiões da tabela periódica. A onder em que os elétrons são posicionados nos orbitais é vista da esquela para a direita com 


incio no canto superior esquerdo. 


Como K está no quarto período e no bloco s, co- 
meçamos com os elétrons 4s, o que significa que nos- 
sos primeiros dois elétrons externos são escritos como. 
45. Em seguida, passamos para o bloco d, que inicia 
com os elétrons 3d. (O número quântico principal no 
bloco d é sempre um a menos que o do elemento prece- 
dente no bloco s, como pode ser visto na Figura 6.30). 
Atravessar o bloco d implica acrescentar dez elétrons, 
3d'º. Finalmente, passamos para o bloco p, cujo nú- 
mero quântico principal é sempre igual ao do bloco s. 
Contando os quadradinhos à medida que atravessa- 
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mos o bloco p até chegar ao Se, vemos que precisa- 
mos de quatro elétrons, 4p*. A configuração eletrônica 
do Se é, portanto, [Arjas?34'º4p?. Essa configuração 
também pode ser escrita com as sub dispos- 
tas em ordem crescente de número quântico principal: 
1Ar]34'°4s?4p*. 

Para conferir se o que foi feito está correto, adicio- 
namos o número de elétrons no núcleo [Ar], 18, ao nú- 
mero de elétrons que posicionamos nas subcamadas 4s, 
3d e 4p. Essa soma deve ser igual ao número atômico do 
Se, que 634; 18+2+10+4=34, 


Configurações eletrônicas de um grupo 
Qual é a configuração eletrônica de valência característica dos elementos do grupo 7A, os halogênios? 


SOLUÇÃO 

Analise e planeje Primeiro, localizamos os halogênios na ta- 
bela periódica, determinamos as configurações eletrônicas dos 
dois primeiros elementos e, em seguida, indicamos a similari- 
dade geral emre as configurações. 

Resolva O primeiro membro do grupo dos halogênios é o 
Não (F, elemento 9). Retrocedendo a partir do F, descobri- 
mos que o caroço de gás nobre é [He]. Partindo do He ao 
próximo elemento de número atômico maior, chegamos so 
Li, de número atômico 3. Como o Li está no segundo período 
do bloco s, adicionamos elétrons à subcamada 2s. Atraves- 
sando esse bloco, obtemos 242, Seguindo para a direita, en- 
tramos no bloco p e contando os quadradinhos em direção a 
F, obtemos 27º. Assim, a configuração eletrônica condensada. 
do ndor é: 


F: [HeJ 


A configuração eletrônica do cloro, o segundo halogênio, é: 
Ck [Nee 


A partir desses dois exemplos, vemos que a configuração ele- 
trônica de valência característica de um halogênio é nnp’, 
em que n varia de 2, no caso do lr, a 6, no caso da astato. 
Para praticar: exercício 1 

Ceno stomo tem uma configuração eletrônica nu?npf em sua 
camada mais externa ocupada. Qual dos seguintes elementos. 
tem essa configuração? (a) Be, (b) Si, (€) I, (d) Kr, (e) Rb. 
Para praticar: exercício 2 

Qual grupo de elementos € caracterizado por uma configura- 
ão eletrônica n?n? na camada mais externa ocupada? 


Configurações eletrônicas a partir da tabela periódica 
(a) Com base em sua posição na tabela periódica, escreva a configuração eletrônica condensada do bismuto, número atômico 
83.(0) Quantos elétrons desemparelhados possui um átomo de bismuto? 


SOLUÇÃO 

(a) O primeiro passo é registrar o núcleo de gás nobre. Fa- 
emos isso localizando o bismuto na tabela periódica, de 
número atômico 83. Em seguida, vamos até o gás nobre 
mais próximo, que éo Xe, de número atômico $4. Assim. 
o caroço de gás nobre é [Xe]. 

O próximo passo é traçar o caminho em ordem crescente de 

número atômico do Xe para o Bi. Partindo do Xe ao Cs, de nú- 

mero atômico 55, encontramo-nos no sexto período do bloco 

3. Conhecendo o bloco e o período, identificamos a subcamada 


que começaremos a preencher com os elétrons externos: 6s. 
Como avavessamos o bloco s, adicionamos dois elos: 6. 
todo além do bloco s, do elemento de número aiðmico S6 ao 
de 57, a seta curva abaixo da tabela periódica indica que esta- 
mos entrando no bloco f. A primeira linha do bloco / corres- 
ponde à subçamada 4f. Ao cruzar csse bloco, adicionamos 14 
clérs: af. 

Com o elemento de nimero atômico 71, deslocamo-nos 
para o terceiro período do bloco d. Como o primeiro perto- 
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do desse bloco € 34, o segundo período é 4d e o terceiro, 
Sd. Assim, à medida que passamos pelos dez elementos. 
“do bloco d, do elemento de número atômico 71 ao de nó- 
mero atômico 80, preenchemos a subcamada Sd com dez 
elétrons: 5d". 


Ir do elemento de número ttenico 80 para o de número atômico. 
1 posiciona-nos no bloco p, na subcamada 6p. (Lembre-se de 
que o número quântico principal no bloco p é igual ao do bloco 
5) Chegar mé Bi requer rs clucas: €p, o caminho percor- 
tido é o seguinte: 


Unindo as peças, obtemos a configuração eletrônica conden- 
sada: [Xe]6?4/Sd'®6p’. Essa configuração também pode ser 
escrita com as subcamadas em ordem crescente de 
número quântico principal: [Xe]4"“Sd'65?6p?, 
Finalmente, conferimos o resultado para verificar se o número 
de elétrons € igual ao número atômico do Bi, 83: como o Xe 
tem 54 elétrons (seu número atômico), temos $4 + 2 + 14 + 
10+3-= 83, (Se tivéssemos 14 elétrons a menos, perceberia- 
mos que pulamos o bloco.) 
C) Analisando a configuração eletrônica condensada, pode- 
mos notar que a única subcamada parcialmente ocupada 
€ a 6p. À representação do diagrama de orbitais para essa 


RE 
O 


De acordo com a regra de Hund, os três elétrons 6p ocupam os 
três orbitais 6p sozinhos, com seus spins paralelos. Assim, há 
três elétrons devemparelhados no átomo de bismuto. 


Para praticar: exercício 1 
Certo átomo tem a configuração eletrônica [gás nobre|Ss?4d""sp*. 
Que elemento é esse? (a) Cd, (b) Te, (c) Sm, (d) Hg, (0) É neces- 
Para praticar: exercício 2 

Consulte a tabela periódica para escrever a configuração cle- 
trónica condensada de (a) Co, elemento de número atômico 
27. (b) In, elemento de número atômico 49, 


A Figura 6.31 fornece para todos os elementos as 
configurações eletrônicas do estado fundamental para 
os elétrons da camada mais extema. Você pode recorrer 
a essa figura para checar suas respostas quando for pra- 
ticar a determinação das configurações eletrônicas. Es- 
crevemos essas configurações com os orbitais em ordem 
crescente de número quântico principal. Como vimos no 
Exercício resolvido 6.9, os orbitais também podem ser 
escritos em ordem de preenchimento, uma vez que estão 
dessa forma na tabela periódica. 

A Figura 6.31 permite que estudemos novamen- 
te o conceito de elétrons de valência. Por exemplo, 
observe que, quando vamos do CI ([NeJ3523pº) ao Br 
(IAr]3d!454p'), uma subcamada completa de elétrons 
3d, que estão além do caroço [Ar], é acrescentada. Embo- 
ra os elétrons 3d sejam elétrons da camada mais externa. 
eles não participam de ligação química e, portanto, não 
são considerados elétrons de valência. Assim, considera- 
mos apenas os elétrons 4s e 4p do Br elétrons de valência. 


Da mesma forma, ao compararmos as configurações ele- 
trônicas do Ag (elemento de número atômico 47) e do Au 
(elemento de número atômico 79), vemos que o Au tem 
uma subcamada 4/'* completamente preenchida além do 
caroço de gás nobre, mas esses elétrons 4f não se envol- 
vem em ligação. Em geral, para elementos representa- 
tivos, não consideramos os elétrons presentes nas sub- 
camadas d ou f completamente preenchidas como sendo 
elétrons de valência, e, para os elementos de transição, 
não consideramos os elétrons presentes na subcamada f 
completamente preenchida como elétrons de valência. 


CONFIGURAÇÕES ELETRÔNICAS 
ANÔMALAS 

As configurações cletrônicas de certos elementos pa- 
recem violar as regras que acabamos de discutir. Por exem- 
plo, a Figura 6.31 mostra que a configuração eletrônica do 
cromo (elemento 24) é [Ar]3d'4s! em vez de [Ar]3d'4r? 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Uma amiga comenta que o elemento favorito dela tem configuração eletrônica [gås nobre]6s?4/'*5d6. Que ele- 


mento é esse? 
1 
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Figura 6.31 Configurações eletrônicas da camada mais externa dos elementos. 


que era esperada. Do mesmo modo, a configuração do co- 
bre (elemento 29) é [Ar]3d'º4s!, em vez de [Ar3d 4. 
Esse comportamento anômalo é, em grande parte, 
uma consequência da proximidade das energias dos or- 
bitais 3d e 4s, ocorrendo frequentemente quando há elé- 
trons suficientes para formar conjuntos semipreenchidos. 
de orbitais degenerados (como no cromo) ou uma sub- 
“camada « completamente preenchida (como no cobre). 
Há alguns casos semelhantes entre os metais de transição 
mais pesados (aqueles com os orbitais 4d e Sd parcial- 
mente preenchidos) e entre os metais do bloco f. Embora 


esses pequenos desvios sejam interessantes, eles não têm 


grande importância química. 


Reflita 


Os elementos Ni Pd e Pt estão todos no mesmo grupo. Ao exa- 
minar as suas configurações eletrônicas na Figura 6.31, o que 
você pode concluir sobre as energias relativas dos orbitais nd e 
(n+ 1)s nesse grupo? 
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Unindo conceitos 


O boro, de número atômico $, é encontrado na natureza como dois isótopos, B e "B, com abundância natural de 19,9% e 
80,1%, respectivamente. (a) De que maneira os dois isótopos diferem um do outro? A configuração eletrônica do 1B é diferente da 
do !B? (b) Faça o diagrama de orbital de um átomo de "8 e indique quais são os cléirons de valência. (c) Indique as três prin- 
cipais diferenças entre os elétrons Ls e os 2s do boro. (4) O boro elementar reage com o flor para formar BF}, um gás, Escreva 
a equação química balanceada da reação entre o boro sólido e o gás flóor. (e) O AH do BF) é -1.135.6 KJ/mol. Calcule a 
variação de entalpia padrão da reação entre o boro c o for. (P) A percentagem em massa de F é a mesma em BF} c “BF? Em 


caso negativo, por quê? 


SOLUÇÃO 

(a) Os dois isótopos do boro diferem com relação ao número 
de nêutrons no núcleo. <= (Seções 2.3 e 2.4) Cada um 
dos isótopos contém cinco prótons, mas o "9 tem cinco 
nèutrons, enquanto o "'B apresenta seis nêutrons. Os dois 
isótopos do boro têm configurações eletrônicas idênticas, 
122p", porque ambos têm cinco elétrons. 

O diagrama de orbital completo é: 


MI pu 
v s » 


o 


Os elétrons de valência são aqueles que estão na camada 
mais externa ocupada, no caso, os elétrons 29º e 2p!. Os. 
elétrons 13 ão os elétrons centrais, que representamos 
como [He]. quando escrevemos a configuração eletrónica. 
condensada, [He]252p!. 

(6) Os orbitais Is e 2s são ambos esféricos, mas diferem 
em três aspectos importantes. Primeiro, o orbital 1s 


tem menos energi 
cia média dos elétrons 2s em relação ao núcleo é maior 
que a distância dos elétrons 1s em relação ao núcleo, 
“de modo que o orbital 1s é menor que o 2s. Terceiro, 
o orbital 2s tem um nó, enquanto o orbital 1s não tem 
(Figura 6.19). 

A equação química balanceada é: 


2B(9)+3 Fag) — 2 BFstg) 


(a 


(6) AHP =201.13549) = 10 +01=-22712 KJ, A reação é 
fortemente exotérmica. 

(Como vimos na Equação 3.10 (Seção 3.3), a percentagem 
em massa de um elemento em uma substância depende da 
massa molecular da substância. As massas moleculares de 
“BF; e HF; são diferentes porque as massas dos dois 
isótopos diferem (as massas dos isótopos 10 e "E são 
10.01294 e 11.00931, respectivamente). O denominador 
na Equação 3.10 seria, portanto, diferente para os dois isó- 
topos, enquanto os numeradores permaneceriam iguais. 


) RESUMO DO CAPITULO E TERMOS-CHAVE 


COMPRIMENTOS DE ONDA E FREQUÊNCIAS DE LUZ 
(INTRODUÇÃO E SEÇÃO 6.1) A estrutura eletrônica de 
um átomo descreve as energias e a distribuição eletrônica em 
tomo do átomo, Muito do que se sabe sobre a estrutura ele 
mica dos átomos foi por meio da observação da interação da luz 
com a matéria. 

A luz visível e as outras formas de radiação eletromagnética 
(ambém conhecida como energia radiante) atravessam o vácuo 
à velocidade da luz, c = 2.998 x 10º m/s. A radiação eletro 
magnética tem componentes eléricos e magnéticos que variam 
periodicamente de modo ondulatório. As caracteristicas ondu- 
Jatéias da energia radiante permitem que ela seja descrita em 
termos de comprimento de onda, v, e frequência, v, que estão 
inter-relacionados: Av =. 

ENERGIA QUANTIZADA E FÓTONS (SEÇÃO 6.2) Planck 
propôs que a quantidade minima de energia radiante que um ob- 


jeto pode ganhar ou perder está relacionada à frequência da ra- 
dação: E = hv. Essa menor quantidade é chamada de quantum 
de energia. A constante h é chamada de constante de Planck: 
h=6626x 10% Jas, 

Na teoria quântica, a energia é quantizada, isso significa que ela 
pode ter somente certos valores permitidos. Einstein tilizou a 
teoria quântica para explicar o efeito fotoelétrico, correspon- 
dente à emissão de elétrons por superficies metálicas quando 
expostas à luz. Ele propôs que a luz se comporta como se fosse 
formada por pacotes de energia quantizada, chamados fótons. 
Cada fóton tem energia E= hr. 

MODELO DE BOHR DO ÁTOMO DE HIDROGÊNIO (SE- 
ÇÃO 63) A dispersão da radiação nos seus comprimentos de 
onda constituintes produz um espectro. Se o espectro mostrar 
todos os comprimentos de onda, ele é chamado de espectro 
continuo: porém, se contiver apenas certos comprimentos de 


onda, o espectro é chamado de espectro de linha. A radiação 
emitida por átomos de hidrogênio excitados forma um espectro 
detinha. 

Bohr propôs um modelo do átomo de hidrogênio que explica seu 
espectro de linha. Nesse modelo, a energia do elétron no átomo 
de hidrogênio depende do valor de um número quântico, n, cha- 
mado de número quântico principal. O valor de n deve ser um 
número inteiro positivo (1,2, 3, e cada valor de n correspon- 
de a uma energia especifica diferente, E, À energia do átomo 
aumenta à medida que o valor de n aumenta. A menor energia. 
é alcançada quando n = 1, chamado de estado fundamental 
do stomo de hidrogênio. Outros valores de n correspondem aos 
estados excitados. À luz é emitida quando o elétron cai de um 
estado de maior energia para um estado de menor energia: 
luz é absorvida para excitar o elétron de um estado de menor 
energia para um de maior energia. A frequência da luz emitida 
ou absorvida é tal que Av é igual à diferença de energia entre os 
dois estados permitidos. 


COMPORTAMENTO ONDULATÓRIO DA MATÉRIA (SE- 
ÇÃO 6.4) De Broglie propôs que a matéria, assim como os elé- 
trons, deve apresentar propriedades ondulatórias. Essa hipótese 
ondulatória da matéria foi provada experimentalmente por 
meio da observação da difração de elétrons. Um objeto tem um 
comprimento de onda característico que depende de seu mo- 
mento, mv: A = Wmm. 

A descoberta das propriedades ondulatórias do elétron levou so 
princípio de incerteza de Heisenberg, o qual afirma que há um 
limite inerente à precisão com que a posição é o momento de 
uma partícula podem ser medidos simultaneamente. 


MECÂNICA QUÂNTICA E ORBITAIS (SEÇÃO 6.5) No mo- 
delo mecânico quântico do átomo de hidrogênio, o comporta- 
mento do elétron é descrito por funções matemáticas, chamadas 
funções de onda, que são indicadas pela letra grega W. Cada 
função de onda permitida tem uma energia conhecida com pre- 
cisão, mas a localização do elétron não pode ser determinada de 
modo exato; em vez disso, a probabilidade de ele estar em um 
ponto particular no espaço é dada pela densidade de probabi- 
lidade, 4°. A distribuição de densidade eletrônica representa 
um mapa da probabilidade de que um clétron seja localizado em 
todos os pontos no espaço. 

As funções de onda permitidas do átomo de hidrogênio são cha- 
madas de orbitais. Um orbital é descrito por uma combinação 
“e um número inteiro e uma letra correspondentes aos valores 
de três números quânticos. O número quântico principal, n, é 
indicado por números inteiros 1, 2, 3, .. Esse número quântico 
está diretamente relacionado ao tamanho € à energia do orbital. 
O número quântico de momento angular, !, é indicado pelas 
letras s, p, d, f ete., que correspondem aos valores 0, 1,2, 3, — 
O número quântico 7 define o formato do orbital. Para um dado 
valor de n, f pode apresentar valores de nômeros inteiros que va- 
riam de 0a (n — 1). O número quântico magnético, m refere- 
~se à orientação do orbital no espaço. Para um dado valor de 1. 
m pode ter valores de números inteiros que variam de ~! a 
incluindo O. Números subscritos podem ser usados para classifi- 
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car as orientações dos orbitais. Por exemplo, os três orbitais 3p. 
são escritos como 3p,, 3p, € 3p. em que os subscritos indicam o- 
eixo em que o orbital está. 

Uma camada eletrônica representa o conjunto de todos os orbi- 
tais com o mesmo valor de n, como 3s, 3p e 34. No stomo de 
hidrogênio, todos os orbitais em uma camada eletrônica têm a 
mesma energia. Uma subcamada é o conjunto de um ou mais 
orbitais com os mesmos valores de n e 1; por exemplo, 3, 3p € 
3d são subcamadas da camada n = 3. Há um orbital em uma sub- 
Camada s, três em uma subcamada p, cinco em uma subcamada 
de sete em uma subcamada f. 


REPRESENTAÇÕES DE ORBITAIS (SEÇÃO 6.6) As repre- 
sentações de superficies limite são úteis para visualizar os for- 
matos dos orbitais. Representados dessa maneira, os orbitais s 
aparecem como esferas que aumentam de tamanho à medida 
que o valor de n aumenta. À função de probabilidade radial 
disponibiliza a probabilidade de o elétron ser localizado a certa 
distância do núcleo. A função de onda para cada orbital p tem 
dois lobos em lados opostos do núcleo, que são orientados ao 
longo dos eixos x, y e z. Quatro dos orbitais d aparecem com 
quatro lobos em tomo do mácico; o quinto, orbital dë, é repre- 
sentado com dois lobos ao longo do eixo z é uma “rosquinha” 
no plano xy. Regide em que a função de onda € igual a zero são 
chamadas de nós. Não há nenhuma probabilidade de um elétron. 
ser encontrado em um vó. 


ÁTOMOS POLIELETRÔNICOS (SEÇÃO 6.7) Em átomos 
polieletrônicos, diferentes subcamadas da mesma camada ele- 
tônica apresentam diferentes energias. Para um dado valor de. 
n, a energia das subcamadas aumenta à medida que o valor de! 
aumenta: ns < np < nd < nf. Orbitais dentro da mesma subcama- 
da são degenerados, ou seja. têm a mesma energia, 

Elétrons possuem uma propriedade característica, chamada de 
spin eletrônico, que é quantizada. O número quântico mag- 
mético de spin, m, tem dois valores possíveis, + e =, que 
podem ser definidos como as duas direções em que um elétron 
gira em tomo de um eixo. O princípio de exclusão de Pauli 
afirma que dois elétrons em um átomo não podem ter os mes- 
mos valores de n, , mp © mp Esse princípio estabelece que há. 
um limite de dois elétrons por orbital atômico. Esses dois elé- 
trons têm valor de m, diferentes. 


CONFIGURAÇÕES ELETRÖNICAS E TABELA PERIÓDICA 
(SEÇÕES 6.8 E 6.9) A configuração eletrônica de um stomo- 
descreve o modo com que os elétrons estão distribuídos entre. 
os orbitais. As configurações eletrônicas do estado fundamen- 
tal geralmente são obtidas so distribuir os elétrons nos orbitais. 
atômicos de menor energia possível, com a restrição de que 
em cada orbital não pode haver mais que dois elétrons. Ius- 
tramos a distribuição eletrônica por meio de um diagrama de 
orbitais. Quando elétrons ocupam uma subcamada com mais 
de um orbital degenerado, como a subcamada 2p, a regra de 
Hund estabelece que a energia mais baixa é atingida mediante 
a maximização do número de elétrons com o mesmo spin. Por 
exemplo, na configuração eletrônica do estado fundamental do 
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carbono, os dois elétrons 2p têm o mesmo spin e devem ocupar 
dois orbitais 2p diferentes. 

Elementos de um determinado grupo na tabela periódica apre- 
sentam o mesmo tipo de distribuição eletrônica em suas cama- 
das mais extemas, Por exemplo, as configurações eletrônicas. 
dos halogênios Nor e cloro são respectivamente [He]22p* 
e [Ne]353pº. Os elétrons da camada mais extera são aqueles 
localizados fora dos orbitais do gás nobre mais próximo. Os clé- 
trons da camada mais externa que participam de ligações quími- 
cas são os elétrons de valência de um stomo. Para os cementos 
com número atômico menor ou igual a 30, todos os elétrons da 
camada extema sto elétrons de valència. Os elétrons que não 
são de valência são chamados de elétrons do caroço. 

A tabela periódica é dividida em diferentes tipos de clemen- 
tos com base em suas configurações eletrônicas, Os elementos. 


cuja subcamada mais externa é s ou p constituem os elementos 
representativos (ou do grupo principal). Já os metais alca- 
linos (grupo A), os halogênios (grupo 7A) e os gases nobres 
(grupo BA) são elementos representativos Os elementos cuja 
subcamada d é preenchida constituem os elementos de tran- 
Sição (ou metais de transição). Os elementos cuja subcamada 
4f é preenchida constituem os lantanídieos (ou terras raras). 
Os actinídeos são aqueles cuja subcamada 5 preenchida. Os 
lantanídeos e metinídeos são chamados de metais do bloco. 
Esses elementos aparecem em duas linhas de 14 clementos, 
abaixo da parte principal da tabela periódica. A estrutura da 
tabela periódica, resumida na Figura 6.31, permite que a con- 
figuração eletrônica de um elemento seja escrita com base em 
sua localização na tabela. 


) RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, VOCÊ 
SERÁ CAPAZ DE: 


* Calcular o comprimento de onda da radiação eletromagné- 
tica a partir de sua frequência, ou sua frequência a partir de 
seu comprimento de onda (Seção 6.1). 

+ Listar os tipos comuns de radiação no espectro eletromag- 
ético de acordo com seus comprimentos de onda ou ener- 
gia (Seção 6.1), 

+ Explicar o que são fótons e calcular suas energias, sabendo 
qual é sua frequência ou seu comprimento de onda (Seção. 
62) 

+ Explicar como os espectros de linha estão relacionados à 
ideia de estados de energia quantizada de elétrons em dto- 
mos (Seção 6.3), 

+ Calcular o comprimento de onda de um objeto em movi- 
mento (Seção 6.4), 

* Explicar como o princípio da incerteza limita a precisão 
“com que podemos especificar a posição e o momento de 
partículas subatômicas, como elétrons (Seção 6.4). 


Relacionar ox números quânticos ao número e ao tipo de 
orbitais, e reconhecer os diferentes formatos dos orbitais 
(Seção 6.5) 

* Interpretar gráficos de função de probabilidade radial para 
os orbitais (Seção 6.6. 

+ Explicar como e por que as energias dos orbitais apresen- 
tam diferenças entre um átomo polielerônico e um átomo 
de hidrogênio (Seção 6.7). 

* Fazer um diagrama de níveis de energia para os orbitais de 
um átomo policletrônico e descrever como os elétrons preen: 
chem os orbitais de um átomo no estado fundamental usando 
o princípio de exclusão de Pauli e a regra de Hund (Seção 6.8). 

+ Usar a tabela periódica para escrever configurações eletro 

nicas condensadas e determinar o número de elétrons de- 

semparelhados de um átomo (Seção 6.9). 


Av=e 


1651 


1681 


luz como onda: A = comprimento de onda em metros, v = 
frequência em 1, e = velocidade da luz (2,998 x 10% mis) 

Jaz como particula (fótons): E = energia do fóton em joules, 
constante de Planck (6.626% 10º J.s), v= Frequência em 
5! (frequência igual à fórmula anterior) 

energias dos estados permitidos do átomo de hidrogênio: A. 

constante de Planck; « = velocidade da luz: Ry = constante 
de Rydberg (1,09676 X 107 mi); n = 1,2, 3, . (qualquer 
mómero inteiro positivo) 

matéria como uma onda: A = comprimento de onda, = cons- 
taste de Planck, m = massa do objeto em kg, v = velocidade 
do objeto em nvs 


Aram) = E 169) 


EXERCÍCIOS SELECIONADOS. 


VISUALIZANDO CONCEITOS 


6.1 Considere a onda de água mostrada a seguir. (a) 
Como a velocidade dela poderia ser medida? (b) 
Como o comprimento de onda dela poderia ser 
determinado? (e) Dados a velocidade e o compri- 
mento de onda, como poderia ser determinada a 
frequência dessa onda? (d) Proponha um experi- 
mento independente para determinar a frequência. 
da onda. (Seção 6.1] 


6.2 Um equipamento popular de cozinha produz ra- 
disção eletromagnética com uma frequência de 
2.450 MHz. Com relação à Figura 6.4: (a) Faça 
uma estimativa do comprimento de onda dessa ra- 
diação. (b) A radiação emitida por esse aparelho 
seria visível pelo olho humano? (e) Se a radiação 
não for visível, os fótons dessa radiação têm mais 
ou menos energia do que os fótons de luz visí- 
vel? (d) É provável que estejamos falando de qual 
desses equipamentos? (i) Uma torradeira, (ii) um 
forno de micro-ondas, ou (ii) um fogão elétrico. 
[Seção 6.1] 

63 Os diagramas a seguir representam duas ondas 
eletromagnéticas. Qual onda corresponde à radia- 
ção de maior energia? [Seção 6.2] 
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princípio da incerteza de Heisenberg. À incerteza da posição 
(Ax) e do momento [Am] de um objeto não pode ser igual a 
2ero; o menor valor do seu produto é hm 


64 Como mostra a figura a seguir, um queimador de 
fogão elétrico em sua potência máxima apresenta 
“um brilho alaranjado. (a) Quando a potência do 
queimador é reduzida, ele continua produzindo 
calor, mas o brilho alaranjado desaparece. Como 
essa observação pode ser explicada com relação a 
uma das observações fundamentais que levaram 
à noção de quanta? (b) Suponha que a energia 
fomecida para o queimador possa ser aumentada. 
além do nível máximo do fogão, O que se espera- 
ria observar no que diz respeito à luz visível emi- 
tida pelo queimador? [Seção 6.2] 


6.5 As estrelas não têm a mesma temperatura. A cor 
da luz emitida por elas é característica da luz emi- 
tida por objetos quentes. Fotografias telescópicas 
de três estrelas são mostradas a seguir: (i) o Sol, 
classificado como uma estrela amarela, (i) Rigel, 
na constelação de Órion, classificada como uma 
estrela azul e branca, e (ii) Betelgeuse, também na 
Órion, classificada como uma estrela vermelha. (a) 
Coloque essas três estrelas em ordem crescente de 
temperatura. (b) Qual dos seguintes princípios é re- 
levante para sua resposta para o item (a): o princi- 
pio da incerteza, o efeito fotoelétrico, a radiação de 
corpo negro ou os espectros de linha? [Seção 6.2] 


wt | 


sol Gi) Rigel (i) Betelgeuse 
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646 O fenômeno familiar do arco-iris resulta da difra- 
ção de luz solar por meio de gotas de chuva. (a) O 
comprimento de onda da luz aumenta ou diminui à 
medida que passamos da faixa mais intema para a 
mais extema do arco-iris? (b) A frequência de luz 
aumenta ou diminui à medida que vamos para a fai- 
xa mais extema? (c) Suponhamos que, em vez de 
luz solar, a luz visível de um tubo de descarga de hi- 
drogênio (Figura 6.10) foi usada como fonte de luz. 
Como você acha que seria a aparência do “arco-iris 
de descarga de hidrogênio” resultante? [Seção 63] 


6.7 Certo sistema mecânico quântico tem os níveis. 
de energia mostrados no diagrama a seguir. Os. 
níveis de energia são indicados por um único ná- 
mero quântico n, que é um número inteiro. (a) De 
acordo com o diagrama, quais números quânticos. 
estão envolvidos na transição que requer mais 
energia? (b) Quais números quânticos estão en- 
volyidos na transição que requer menos energia? 
(6) Coloque os itens a seguir em ordem crescente 
de comprimento de onda da luz emitida ou absor- 
vida durante a transição: (i) n = | para n = 2; Gii) 
n=3paran=2;(ii)n=2 paran=4; (iv) n=3 
para n= |, [Seção 6.3) 


-4 


68 Considere um sistema unidimensional ficticio 
com um elétron. A função de onda para o elétron, 
representada a seguir, é W(x) = sen x de x= O para 
x= 2m. (a) Faça um esboço da densidade de pro- 
babilidade, 4?(1), de x = O para x = 27. (b) Para 


que valor, ou valores, de x haverá maior probabili- 
“dade de encontrar o elétron? (c) Qual é à probabi- 
lidade de que o elétron seja encontrado em x = 7? 
Como esse ponto é chamado em uma função de 
onda? [Seção 6.5] 


69 A representação de superficie limite de um dos or- 
bitais para a camada em que = 3 de um átomo de 
hidrogênio é mostrada a segui. (a) Qual é o núme- 
ro quântico I para esse orbital? (b) Como podemos. 
classificar esse orbital? (c) Como esse esboço po- 
“Seria ser modificado para mostrar o orbital análogo 
da camada em que n = 4: (i) não mudaria, (ii) o 
diagrama seria maior, (iii) outro lobo seria adicio- 
nado ao Jongo do eixo +x, (iv) o lobo no eixo +y 
seria maior do que o lobo no eixo ~y? [Seção 6.6) 


z 


6.10 A ilustração a seguir mostra o formato de um 
orbital d. (a) Com base no formato apresentado, 
quantos orbitais d ele poderia ser? (b) Qual dos 
itens a seguir seria necessário saber para determi- 
nar qual dos orbitais d ele representa: (i) a dir 
docis identidade do elemento, 
mero de elétrons no orbital, (iv) as direções dos 
dois principais eixos? [Seção 6.6] 


6.11 A ilustração a seguir mostra parte do diagrama de 
orbital de um elemento. Dessa forma, a ilustração. 
está incorreta. (a) Explique porque está incorreta. 
(b) Como você comigiria a ilustração sem alterar 
o número de elétrons? (c) A que grupo da tabela. 
periódica o elemento pertence? [Seção 6.8] 


DAE 


6.12 Localize os seguintes elementos na tabela periódica: 

(a) elementos com configuração eletrônica na ca- 
mada de valência nsºnp* 

(b) elementos com três elétrons np desempare- 
Ihados 

(6) um elemento cujos elétrons de valência são 
424p! 

(d) elementos do bloco d [Seção 6.9) 


(mi 


HH 


H 


NATUREZA ONDULATÓRIA DA LUZ (SEÇÃO 6.1) 


6.13 Quais são as unidades básicas de SI para (a) o 
comprimento de onda da luz, (b) a frequência da 
luz, (e) a velocidade da luz? 

6.14 (a) Qual é a relação entre o comprimento de onda 
e a frequência da energia radiante? (b) O ozônio, 
na camada superior da atmosfera, absorve ener- 
gia na faixa de 210-230 nm do espectro. Em que 
região do espectro eletromagnético encontra-se 
essa radiação? 

6.15 Classifique cada uma das seguintes afirmações 
como verdadeira ou falsa, corrigindo as afir- 
mações falsas. (a) A luz visível é uma forma de 
radiação eletromagnética. (b) A luz ultraviole- 
ta tem comprimentos de onda maiores do que a 
luz visível. (c) Os raios X apresentam velocidade 
mais alta do que as micro-ondas. (d) A radiação 
eletromagnética e as ondas sonoras apresentam a 
mesma velocidade. 

6.16 Determine quais das seguintes afirmações são fal- 
sas, corrigindo-as. (a) A frequência de radiação 
aumenta à medida que o comprimento de onda 
aumenta. (b) A radiação eletromagnética atraves- 
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sa o vácuo a uma velocidade constante, indepen- 
dentemente do comprimento de onda. (c) A luz 
infravermelha tem frequências mais altas do que 
a luz visível (d) O brilho de uma lareira, a energi 
dentro de um forno de micro-ondas e o disparo 
de uma sirene de nevoeiro são formas de radiação 
eletromagnética. 

6.17 Liste os seguintes tipos de radiação cletromag- 
nética em ordem crescente de comprimento de 
onda: luz infravermelha, luz verde, luz vermelha, 
ondas de rádio, raios X, luz ultravioleta. 

6.18 Liste os seguintes tipos de radiação cletromag- 
nética em ordem crescente de comprimento de 
onda: (a) raios gama produzidos por um nuclídeo 
radioativo, utilizado em imagiologia médica; (b) 
radiação de uma estação de rádio FM a 93,1 MHz. 
no dial; (c) sinal de rádio de uma estação AM a 
680 kHz no dial: (d) luz amarela de postes de va- 
por de sódio; (e) luz vermelha de um diodo emis- 
sor de luz, como no painel de uma calculadora. 

6.19 (a) Qual éa frequência de radiação de comprimen- 
to de onda de 10 um — aproximadamente o tama- 
nho de uma bactéria? (b) Qual é o comprimento de 
onda da radiação com uma frequência de 5,50 x 
10! 512 (e) As radiações dos itens anteriores são 
visíveis ao olho humano? (d) Que distância a radia- 
ção eletromagnética percorre em 50,0 s? 

620 (a) Qual é a frequência da radiação cujo compri- 
mento de onda é 0.86 nm? (b) Qual é o compri- 
mento de onda da radiação com frequência de 
64X 10!! 1? (e) As radiações dos itens anterio- 
res seriam detectadas por um detector de raios X? 
(d) Que distância a radiação eletromagnética per- 
corre em 0,38 ps? 

6.21 Um ponteiro a laser usado em um auditório emite 
luz a 650 nm. Qual é a frequência dessa radiação? 
Com base na Figura 6.4, determine a cor associ 
da a esse comprimento de onda. 

6.22 É possível converter energia radiante em energia 
elétrica, usando células fotovoltaicas. Assumindo 
a mesma eficiência de conversão, qual radiação 
produziria mais energia elétrica por fóton a infra- 
vermelha ou a ultravioleta? 


ENERGIA QUANTIZADA E FÓTONS (SEÇÃO 6.2) 


623 Se a altura humana fosse quantizada em crescimen- 
tos de 1 pé, o que aconteceria com a altura de uma 
criança à medida que ela cresce: (i) a altura da crian- 
ça nunca mudaria, (ii) a altura da criança aumentaria. 
de maneira contínua, (iii) a altura da criança aumen- 
taria em “saltos”, sendo um pé por vez, (iv) a altura 
da criança aumentaria em saltos de 6 polegadas? 

6.24 O antigo escrito por Einstein em 1905 sobre o efei- 
to fotoelétrico foi a primeira aplicação importante. 
da hipótese quântica de Planck. Descreva a hipó- 
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tese original de Planck e explique como Einstein 
fez uso dela em sua teoria do efeito fotoelétrico. 

6.25 (a) Calcule a energia de um fóton de radiação elc- 
tromagnética cuja frequência é 2,94 x 10" s-t, 
(b) Calcule a energia de um fóton de radiação 
cujo comprimento de onda é 413 nm. (c) Que 
comprimento de onda de radiação tem fótons de 
energia de 6,06 101º J? 

6.26 (a) Um ponteiro a laser verde emite luz com com- 
primento de onda de 532 nm. Qual é a frequên- 
cia dessa luz? (b) Qual é a energia de um desses. 
fótons? (e) O ponteiro a laser emite luz porque 
os elétrons no material são excitados (por uma 
bateria), a partir de seu estado fundamental para 
um estado excitado superior. Quando os elétrons 
retomam ao estado fundamental, eles perdem o 
excesso de energia na forma de fótons de 532 nm. 
Qual é a diferença de energia entre o estado fun- 
damental e o estado excitado no material a laser? 

627 (a) Calcule e compare a energia de um fóton 
de comprimento de onda de 3,3 um com um de 
comprimento de onda de 0,154 nm. (b) Consulte 
a Figura 6.4 para identificar a região do espectro 
eletromagnético a que cada um pertence. 

6.28 Uma estação de rádio AM transmite a 1.010 kHz, 
e sua parceira FM transmite a 98,3 MHz. Calcule 
e compare a energia dos fótons emitidos por essas. 
duas estações de rádio. 

6.29 Um tipo de queimadura solar ocorre com a expo- 
sição à luz UV de comprimento de onda de apro- 
ximadamente 325 nm. (a) Qual é a energia de um 
fóton com esse comprimento de onda? (b) Qual é 
a energia de um mol desses fótons? (c) Quantos. 
fótons há em uma emissão de 1,00 mJ dessa radia- 
ção? (d) Esses fótons UV podem quebrar ligações. 
químicas em sua pele para causar queimaduras. 
solares — uma forma de dano por radiação. Se a 
radiação de 325 nm fornece exatamente a energia 
necessária para quebrar uma ligação química mé- 
dia na pele, faça uma estimativa da energia média. 
dessas ligações em KJ/mol. 

6.30 A energia da radiação pode ser usada para causar 
a quebra de ligações químicas. Uma energia mí- 
nima de 242 KJ/mol é necessária para quebrar a 
ligação eloro-cloro no Ciz. Qual é o comprimento 
de onda máximo da radiação que tem a energia 
necessária para quebrar a ligação? Que tipo de ra- 
diação eletromagnética é essa? 

6.31 Um laser de diodo emite luz de um comprimento 
de onda de 987 nm. (a) Em que parte do espectro 
eletromagnético essa radiação é encontrada? (b) 
Todo seu rendimento energético é absorvido em 
um detector com a energia total de 0,52 J ao longo 
de um período de 32 s. Quantos fótons por segun- 
do são emitidos pelo laser? 


632 Umobjetocstelar está emitindo radiação a 3,55 nm. 
(a) Que tipo de espectro eletromagnético é essa ra- 
diação? (b) Se um detector está capturando 3,2 X 
10º fótons por segundo nesse comprimento de 
onda, qual é a energia total dos fótons detectados 
em 1 hora? 

633 Para que o molibdênio metálico possa perder um 
elétron mediante efeito fotoelétrico, ele deve absor- 
ver radiação com uma frequência mínima de 1,09 x 
10! 51, (a) Qual é a energia mínima necessária 
para pender um elétron? (b) Que comprimento de 
“onda de radiação fomecerá um fóton dessa energia? 
(6) Se o molibdênio for iradiado com luz de com- 
primento de onda de 120 nm, qual é a energia ciné- 
tica máxima possível dos elétrons emitidos? 

6.34 Para que o titânio metálico possa perder elétrons, 
é necessário um fóton com pelo menos 6.94 X 
107º J de energia. (a) Qual é a frequência mínima 
“de luz necessária para que o titânio possa perder 
elétrons mediante efeito fotoelétrico? (b) Qual é 
“o comprimento de onda dessa luz? (c) É possível 
“que o titânio metálico perca elétrons usando luz 
visível? (d) Se o titânio é irradiado com luz de 
“comprimento de onda de 233 nm, qual éa energia 
cinética máxima possível dos elétrons emitidos? 
(6) Qual é o número máximo de elétrons que po- 
“dem ser liberados por uma emissão de luz cuja 
energia total é de 2,00 p3? 


O MODELO DE BOHR; ONDAS DE MATÉRIA 
(SEÇÕES 6.3 E 6.4) 


6.35 Explique como a existência de espectros de li- 
nha está de acordo com a teoria de Bohr sobre 
energias quantizadas para o elétron no átomo de 
hidrogênio. 

636 (a) Considere as seguintes três afirmações: (i) um 
“átomo de hidrogênio no estado n = 3 pode emitir 
luz de apenas dois comprimentos de onda especí- 
ficos, Gii) um átomo de hidrogênio no estado. 
tem uma energia menor do que o estadon = 1, Gii) 
a energia de um fóton emitido é igual à diferen- 
ga de energia entre os dois estados envolvidos na 
“emissão, Qualis) dessas afirmações é ou são ver- 
dadciras? (b) Um átomo de hidrogênio “expande” 
ou “contrai” à medida que passa do seu estado 
fundamental para um estado excitado? 

6.37 Quando as seguintes transições eletrônicas ocor- 
rem no átomo de hidrogênio, energia é emitida ou 
absorvida? (a) de n = 4 para n = 2, (b) de uma 
Órbita de raio 2,12 À para uma de raio 8,46 À, (c) 
um elétron é adicionado ao fon H* e posicionado 
na camadan=3? 

638 Indique se a energia é emitida ou absorvida quan- 
do as seguintes transições eletrônicas ocorrem no 
hidrogênio: (a) de m = 2 para n = 6, (b) de uma 


órbita de raio 4,76 À para uma de raio 0,529 À, (c) 
do estado n = 6 para o estado n =9. 

6.39 (a) Usando a Equação 6.5, calcule a energia de 
um elétron no átomo de hidrogênio quando: n=2, 
en=6, Calcule o comprimento de onda da ra- 
diação liberada quando um elétron passa de n = 
6 para n =2. (b) Essa linha está na região visível 
do espectro eletromagnético? Em caso afirmativo, 
qual é a sua cor? 

6.40 Considere a transição do elétron no átomo de 
hidrogênio de n = 4 para n = 9. (a) O AE desse 
processo é positivo ou negativo? (b) Determine 
o comprimento de onda da luz associada a essa 
transição, A luz será absorvida ou emitida? (c) 
Em que parte do espectro eletromagnético está a 
luz mencionada no item (b)? 

6.41 Em todas as linhas de emissão visíveis observa- 
das por Balmer ny = 2. (a) Qual das seguintes 
explicações é a melhor para o fato de as linhas 
com n= 3 não serem observadas na parte visf- 
vel do espectro: (i) transições para ny = 3 não 
são permitidas, (ii) transições para n= 3 emitem 
fótons na parte infravermelha do espectro, 
transições para n= 3 emitem fótons na parte ul- 
travioleta do espectro, ou (iv) transições para ny 
= 3 emitem fótons com exatamente os mesmos 
comprimentos de onda que os fótons para ny = 
2. (b) Calcule os comprimentos de onda das irês 
primeiras linhas da série de Balmer — aqueles 
para os quais m = 3, 4 e $ — e identifique essas 
linhas no espectro de emissão, mostrado na Fi- 
gura 6.11. 

642 A série de Lyman de linhas de emissão do átomo 
de hidrogênio são aquelas para as quais ny = 1. 
(a) Determine a região do espectro eletromagnético 
na qual as linhas da série de Lyman são observadas. 
(b) Calcule os comprimentos de onda das três pri- 
meiras linhas na série de Lyman quandon;=2,3e4. 

643 Uma das linhas de emissão do átomo de hidrogênio 
tem um comprimento de onda de 93,07 nm. (a) Em 
que região do espectro eletromagnético essa emis- 
são é encontrada? (b) Determine os valores iniciais 
e finais de n relacionados a essa emissão. 

6.44 O átomo de hidrogênio pode absorver a luz de 
comprimento de onda de 1.094 nm. (a) Em que 
região do espectro eletromagnético essa absorção 
é encontrada? (b) Determine os valores iniciais e 
finais de n associados a essa absorção. 

645 Coloque na ordem correta as seguintes transições 
do átomo de hidrogênio, da frequência menor para 
a maior de luz absorvida: n= 3 paran=6,n=4 
paran=9,n=2paran=3en=1 paran 

6.46 Ordene as seguintes transições do átomo de hidro- 
gênio do menor comprimento de onda do fóton 
emitido para o maior: n= 5 para n=3, = 4 para 
n=2,n=7puran=4en=3paran=2. 
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647 Use a relação de De Broglie para determinar os 
comprimentos de onda dos seguintes objetos: 
(a) uma pessoa de 85 kg esquiando a $0 km/h, 
(b) uma bala de 10,0 g disparada a 250 m/s, (c) um 
átomo de lítio movendo-se a 2,5 X 10º m/s, (d) uma 
molécula de ozônio (05) na camada mais superior 
da atmosfera movendo-se a 550 m/s, 

648 Entre as partículas subatômicas elementares da 
física está o múon, que se decompõe em poucos 
nanossegundos depois de formado, O múon tem 
uma massa de repouso 206,8 vezes maior do que 
um elétron. Calcule o comprimento de onda de 
De Broglie, associado a um múon se movendo a 
uma velocidade de 8,85 X 10º cm/s. 

6.49 A difração de nêutrons é uma técnica importante. 
para determinar as estruturas de moléculas. Cal- 
Cule a velocidade de um nêutron necessária para 
atingir um comprimento de onda de 1,25 À. (Con-| 
sulte a contracapa final do livro para saber o valor 
da massa do nutron.) 

6.50 O microscópio eletrônico tem sido amplamente 
utilizado para obter imagens altamente ampliadas 
“de material biológico e outros tipos. Quando um 
eléiron é acelerado por meio de um campo poten- 
cial determinado, ele alcança uma velocidade de 
9,47 X 10º mis. Qual é o comprimento de onda 
característico desse elétron? O comprimento de 
onda é comparável ao tamanho dos átomos? 

6.51 Usando o princípio da incerteza de Heisenberg, 
calcule a incerteza na posição de (a) um mosquito 
com 1,50 mg movendo-se a uma velocidade de 
1,40 ns, sendo a velocidade conhecida com uma 
precisão de + 0,01 ms; (b) um próton se moven- 
do a uma velocidade de (5,00 + 0,01) X 10º m/s, 
(A massa de um próton é dada na tabela de cons- 
tantes fundamentais, localizada na contracapa fi- 
nal do livro). 

6.52 Calcule a incerteza na posição de (a) um elétron 
se movendo a uma velocidade de (3,00 + 0,01) x 
105 mis, (b) um nêutron se movendo a essa mes- 
ma velocidade. (As massas do elétron e do nêu- 
tron são dadas na tabela de constantes fundamen- 
tais, localizada na contracapa final do livro.) (c) 
Com base em suas respostas aos itens anteriores, 
o que podemos saber com maior precisão, a posi- 
ção do elétron ou do nêutron? 


MECÂNICA QUÂNTICA E ORBITAIS ATÔMICOS 
(SEÇÕES 6.5 E 6.6) 


653 (a) Por que o modelo de Bohr do átomo de hidro- 
gênio viola o princípio da incerteza? (b) De que 
modo a descrição do elétron utilizando uma função 
de onda está em conformidade com a hipótese de 
De Broglie? (c) Qual € o significado do termo den- 
sidade de probabilidade” Dada a função de onda, 
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como encontramos a densidade de probabilidade 
em um determinado ponto no espaço? 

6.54 (a) De acordo com o modelo de Bohr, um elétron 
no estado fundamental de um átomo de hidrogênio 
orbita o núcleo em um raio específico de 0,53 À. 
Na descrição da mecânica quântica do átomo de 
hidrogênio, a distância mais provável do elétron até 
o núcleo € 0,53 À. Por que essas duas afirmações. 
são diferentes? (b) Por que o uso da equação de 
onda de Schrödinger para descrever a localização 
de uma partícula é tão diferente da descrição obtida 
a partir da física clássica? (e) Na descrição de um 
elétron feita pela mecânica quântica, qual é o sig- 
nificado físico do quadrado da função de onda, 4>? 

6.55 (a) Para n = 4, quais são os possíveis valores de 1? 
(b) Para | = 2, quais são os possíveis valores 
de mi? (c) Se my igual a 2, quais são os possíveis. 
valores para 7? 

6.56 Quantos valores possíveis existem para 1 e my 
quando (a)n=3,(b)n=5? 

6.57 Determine os valores numéricos de n e ! que cor- 
respondem a cada uma das seguintes designações. 

a) 3p, (b) 2s, (€) 4, (d) Sd. 

6.58 Determine os valores de m, I e m para (a) cada 
orbital na subcamada 2p, (b) cada orbital na sub- 
camada Sd. 

6.59 Certo orbital do átomo de hidrogênio tem n =4 e 
1=2. (a) Quais são os possíveis valores de my para 
esse orbital? (b) Quais são os possíveis valores de 
m, para o orbital? 

6.60 Um orbital do átomo de hidrogênio tem números 
quânticos n = 5 e m;=-2. (a) Quais são os possí- 
veis valores de I para esse orbital? (b) Quais são 
os possíveis valores de m, para o orbital? 

6.61 Qual dos itens a seguir representa combinações 
impossíveis de n e [? (a) Lp, (b) 4s, (c) Sf, (d) 2d. 

6.62 Para a tabela a seguir, determine qual orbital está 
em conformidade com os números quânticos lis- 
tados. Não se preocupe com subscritos x, y, 2. 
Se os números quânticos não forem permitidos, 
escrever “não permitido”. 


N l m Orbital 

2 1 + pleno) 
1o 0 0 

2 0302 

$ f $ 

R VE] 

o o o 

PE 1 

53 o 


6.63 Faça um esboço da forma e da orientação dos se- 
guintes tipos de orbitais: (a) s, (b) Pe (€) day 

6.64 Faça um esboço da forma e da orientação dos se- 
guintes tipos de orbitais: (a) pa, (b), d2, (€) d2- 2. 

6.65 (a) Quais são as semelhanças e as diferenças entre 
“o orbital Ls e o orbital 2s do átomo de hidrogênio? 
(b) Em que sentido um orbital 2p tem caráter dire- 
cional? Compare as características “direcionais” 
dos orbitais py e de - 2. (Isto é, em que direção 
ou região do espaço a densidade eletrônica está 
concentrada?) (e) O que você pode dizer sobre a 
distância média do núcleo de um elétron em um 
orbital 2s em comparação a um orbital 3s? (d) 
Para o átomo de hidrogênio, liste os seguintes or- 
bitais em ordem crescente de energia (isto é, os 
mais estáveis primeiro): 4/, 6s, 34, 1s, 2p. 

6.66 (a) Em relação à Figura 6.19, qual éa relação entre 
o número de nós em um orbital s e o valor do nú- 
mero quântico principal? (b) Identifique o número 
“de nós; ou seja, locais em que a densidade eletró- 
nica é igual a zero, no orbital 2p; no orbital 3s. (c) 
Que informações são obtidas a partir das funções 
de probabilidade radial na Figura 6.19? (d) Para o 
átomo de hidrogênio, liste os seguintes orbitais em 
ordem crescente de energia: 3s, 2s, 2p, $s, 4d. 


ÁTOMOS POLIELETRÔNICOS E CONFIGURAÇÕES 
ELETRÔNICAS (SEÇÕES 6.7-8.9) 


6.67 Para um dado valor de número quântico principal, 
n, como as energias das subcamadas s, p, d € f 
variam para (a) o átomo de hidrogênio, (b) um 
átomo polieletrônico? 

6.68 (a) A distância média até o núcleo de um elétron 
3s em um átomo de cloro é menor do que a de 
um elétron 3p. Levando esse fato em considera- 
ção, que orbital tem maior energia? (b) Você es- 
pera que seja necessário mais ou menos energia. 
para que o átomo de cloro perca um elétron 3s em 
“comparação com um elétron 2p? 

6.69 (a) Que evidência experimental há de que o clé- 
tron tem um spin? (b) Faça um diagrama de 
vel de energia que mostra as posições energé 
cas relativas de um orbital 1s e de um orbital 2s. 
Coloque dois elétrons no orbital 1s. (c) Desenhe 
uma seta mostrando a excitação de um elétron do 
orbital 1s para o orbital 2s. 

6770 (a) Explique o princípio de exclusão de Pauli com 
suas próprias palavras. (b) O princípio de exclu- 
são de Pauli é a chave para a compreensão da ta- 
bela periódica. Explique. 

6:71 Qual é o número máximo de elétrons que podem 
“ocupar cada uma das seguintes subcamadas? (A) 
3p. (b) Sd, (€) 2s, (8) 4f. 


6:72 Qual é o número máximo de elétrons em um áto- 
mo que podem ter os seguintes números quânti- 
cos? (a) i (©n=5, 
=3,m=2, 

6:73 (a) O que são “elétrons de valência”? (b) O que 
são “elétrons do caroço”? (c) O que cada caixinha. 
em um diagrama de orbital representa? (d) Qual 
quantidade é representada pelas meias setas em 
um diagrama de orbital? 

6:74 Para cada elemento, indique o número de elétrons. 
de valência, elétrons do caroço e elétrons desem- 
parelhados no estado fundamental (a) do nitrogê- 
nio, (b), do silício, (e) do cloro. 

6:75 Escreva as configurações eletrônicas condensadas. 
dos seguintes átomos, utilizando as abreviaturas. 
do caroço de gás nobre adequadas: (a) Cs, (b) Ni, 
(€) Se, (d) CA, (e), U, (D) Pb. 

6:76 Escreva as configurações eletrônicas condensadas 
dos átomos a seguir e indique quantos elétrons de- 
semparelhados cada um possui: (a) Mg. (b) Ge, 
(6) Br, (d) V. (e) Y. (D) Lu. 

6:77 Identifique o elemento específico que correspon- 
de a cada uma das seguintes configurações eletrô- 
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nicas e indique o número de elétrons desempare- 
lhados para cada um: (a) 152252, (b) 122p", (e) 
TAnas'3d, (d) [Kr]5 sd spt 

6:78 Identifique o grupo de elementos que corresponde 
a cada uma das seguintes configurações eletrôni-| 
cas gerais e indique o número de elétrons desem- 
parelhados para cada uma: 

(a) [gás nobreJnsnp* 

(b) [gás nobrejns?(a — 1d? 

(e) ligás nobrejns!(n — 1)d'np! 
(d) [gás nobrejas(n = 2)" 

6.79 O que está errado com as seguintes configura- 
ções eletrônicas para átomos em seus estados 
fundamentais? (a) 15/28235!, (b) [Nc]2?2p, 
(DINA, 

6.80 Asseguintes configurações eletrônicas representam 
estados excitados. Identifique o elemento e escreva 
a configuração eletrônica condensada do estado 
fundamental. (a) 15292pº36!, (b) [Ar]ás!3d!o 
4P5P, (0) [Ki]s asp! 


EXERCÍCIOS ADICIONAIS 


6.81 Considere as duas ondas apresentadas aqui como 
sendo duas radiações eletromagnéticas: 
(a) Qual é o comprimento de onda da onda A? E 
daonda B? 
(b) Qual é a frequência da onda A? E da onda B? 
(6) Identifique as regiões do espectro eletromag- 
nático às quais as ondas A e B pertencem. 


E iszom 


682 Se você colocar 120 volts de eletricidade em um 
picles, ele vai soltar fumaça e começar a brilhar, 
exibindo uma coloração alaranjada. A luz é emitida. 
porque os fons de sódio no picles ficam excitados: 
seu retomo ao estado fundamental resulta em emis- 
são de luz. (a) Se o comprimento de onda da luz 
emitida é 589 nm, qual é a sua frequência? (b) Qual 
é a energia de 0,10 mol desses fótons? (€) Calcule 
a diferença de energia entre os estados excitado e 


fundamental do fon de sódio. (d) Se você deixar o 
picles de molho por um longo tempo em uma solu- 
ção de um sal diferente, como cloreto de estrôncio, 
você ainda observaria emissão de luz de 589 nm? 

6:83 Certos elementos emitem luz de um comprimento. 
“de onda específico quando são queimados. Histo- 
ricamente, os químicos usaram tais comprimentos. 
de onda de emissão para determinar se certos ele- 
mentos estavam presentes em uma amostra. Com- 
primentos de onda característicos para alguns dos 
elementos são dados na tabela a seguir: 


E 3720 nm 
Au 2676mm K 4047m 
Ba 45540m Mg 2852mm 
Ca Aim Na 5896m 
Cu IUen Ni Mim 


(a) Determine quais elementos emitem radiação 
na parte visível do espectro. (b) Que elemen- 
to emite fótons de alta energia? E de menor 
energia? (c) Quando queimada, uma amostra 
de uma substância desconhecida emite luz de 
frequência 9,23 x 10!4 5-1. Qual desses ele- 
mentos provavelmente está na amostra? 

6.84 Em agosto de 2011, a nave espacial Juno foi lan- 

gada da Terra com a missão de orbitar Júpiter no 
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ano de 2016. A distância mais próxima entre Jú- 
piter e a Terra é 391 milhões de milhas. (a) Se 
levarem 5 anos para a Juno chegar a Júpiter, qual 
será sua velocidade média em mifh durante esse 
período? (b) Uma vez que Juno chegar a Júpiter, 
qual é a quantidade mínima de tempo que levará 
para os sinais transmitidos pela nave espacial che- 
garem à Terra? 

685 Os raios de Sol que bronzeiam e queimam estão na 
porção ultravioleta do espectro eletromagnético. 
Esses raios são categorizados por comprimento de 
onda, À radiação chamada de UV-A tem compri- 
mentos de onda na faixa de 320-380 nm, enquanto 
a radiação UV-B tem comprimentos de onda na 
faixa de 290-320 nm. (a) Calcule a frequência de 
luz do comprimento de onda de 320 nm. (b) Cal- 
cule a energia de um mol de fótons de 320 nm. (e) 
Quais fótons têm mais energia: fótons da radiação 
UV-A ou fótons da radiação UV-B? (d) As quei- 
maduras solares nos seres humanos são causadas 
mais pela radiação UV-B do que pela radiação 
UV-A. Essa observação está em conformidade 
com a sua resposta para o item (c)? 

6.86 O watt é a unidade do SI relacionada com energia, 
medida de energia por unidade de tempo: 1 W = 
1 J/s. Um laser semicondutor em um reprodutor 
de CD tem um comprimento de onda de saída de 
780 nm e um nível de potência de 0,10 mW. Quan- 
tos fótons atingem a superfície do CD durante a 
reprodução de um CD de 69 minutos de duração? 

687 Os carotenoides são pigmentos amarelos, laranjas 
e vermelhos, sintetizados pelas plantas. A cor ob- 
servada em um objeto não é a cor da luz que ele 
absorve, mas sim a cor complementar, como de- 
monstrado na ilustração a seguir. Nesse disco, as 
cores complementares estão uma em frente à ou- 
tra. (a) Com base nesse disco, que cor é absorvida. 

fortemente se uma planta é laranja? (b) Se 

um carotenoide especial absorve fótons a 455 nm. 
qual é a energia do fóton? 


L 


AZ 


688 Em um experimento para estudar o efeito fotoe- 
Iktrico, um cientista mede a energia cinética dos 
elétrons perdidos como uma função da frequência. 
de radiação que atinge a superfície de um metal. 
Ele obtém o gráfico mostrado a seguir. O ponto 
indicado com “vo” corresponde à luz com um 


“comprimento de onda de 542 nm. (a) Qual é o 
valor de vp em s”!? (b) Qual é o valor da função 
trabalho do metal em kJ/mol de elétrons perdi- 
dos? (e) Observe que quando a frequência da luz 
é maior que vp, o gráfico mostra uma linha reta 
“com uma inclinação diferente de zero. Qual é a 
inclinação desse segmento de reta? 


i 


vo 
Frequência — 


16.89]Considere uma transição em que o átomo de hi- 

drogênio é excitado de n = 1 para n = 00, (a) Qual 

é o resultado final dessa transição? (b) Qual é o 

“comprimento de onda da luz que deve ser absor- 

vida para que esse processo seja realizado? (e) O 

que vai ocorrer se a luz, com um comprimento de 

“onda mais curto do que o do item (b), for utilizada 

para excitar o átomo de hidrogênio? (d) Como as 

respostas aos itens (b) e (c) estão relacionadas ao 
gráfico mostrado no Exercício 6.887 

6.90 A retina humana tem três tipos de cones recep- 

tores, sendo cada um sensível para uma faixa di- 

ferente de comprimentos de onda de luz visível, 

“como mostra a figura a seguir (as cores utilizadas. 

são apenas para diferenciar as três curvas uma da 

outra, elas não indicam as cores reais representa- 


das por cada curva): 
400 500 00 700 
Comprimento de onda (am) 


(a) Estime as energias de fótons no pico do com- 
primento de onda de cada curva, de cada tipo 


de cone. (b) A cor do céu é devida à dispersão 
da luz solar pelas moléculas da atmosfera. 
Lord Rayleigh foi um dos primeiros a estu- 
dar a dispersão desse tipo. Ele mostrou que a 
quantidade de dispersão para partículas muito 
pequenas, como as moléculas, é inversamen- 
te proporcional à quarta potência do compri- 
mento de onda. Faça uma estimativa da razão 
da eficiência da dispersão da luz no pico do 
comprimento de onda dos cones “azuis”, em 
comparação aos cones “verdes”. (c) Explique 
por que o céu parece azul, apesar de todos os 
comprimentos de onda da luz solar serem dis- 
persos pela atmosfera. 

6.91 A série de linhas de emissão do átomo de hidro- 
gênio, para os quais n= 3, é chamada de série 
de Paschen. (a) Determine a região do espectro 
eletromagnético na qual as linhas da série de Pas- 
chen são observadas. (b) Calcule os comprimen- 
tos de onda das três primeiras linhas da série de 
Paschen — para os quais n= 4, 5 € 6. 

6.92 Quando o espectro da luz do Sol é examinado em 
alta resolução, em um experimento semelhante ao 
ilustrado na Figura 6.9, as linhas escuras são evi- 
dentes, Elas são chamadas de linhas de Fraunhofer, 
em homenagem ao cientista que as estudou ex- 
tensivamente no início do século XIX. Ao todo, 
cerca de 25.000 linhas foram identificadas no es- 
peetro solar entre 2.950 À e 10.000 À. As linhas. 
de Fraunhofer são atribuídas à absorção de cenos 
comprimentos de onda de luz “branca” do Sol por 
elementos gasosos na atmosfera solar. (a) Descreva 
O processo que causa a absorção de comprimentos 
de onda de luz específicos do espectro solar. (b) 
Para determinar quais linhas de Fraunhofer perten- 
cem a um determinado elemento, como o neônio, 
por exemplo, que experimentos um cientista pode- 
ria realizar, aqui, na Terra? 

6.93 Determine se cada um dos seguintes conjuntos de 
números quânticos para o átomo de hidrogênio. 
são válidos. Se um conjunto não for válido, in- 
dique qual dos números quânticos tem um valor 
que não é válido: 
(a) n=4,.1= 1, m= 


© n=31 Im, 
(@) n=5,1=0, m;=0, m, 
(© n=2,1=2,m=1,m= 
[694,0 modelo de Bohr pode ser utilizado para fons 
semelhantes aos de hidrogênio, com apenas um 
elétron, como He* e Li. (a) Por que o modelo 
de Bohr é aplicável aos fons He*, mas não aos 
átomos de He neutros? (b) As energias do estado 
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fundamental de H, He* e Li?* estão tabeladas da 
seguinte mancira: 


Atomooulon H J um 
Energia -218x108 -872x107 —1,96x107) 
do estado 

fundamental 


Examine esses números e proponha uma relação 
entre a energia do estado fundamental de sistemas 
semelhantes aos do hidrogênio e a carga nuclear, Z. 
(6) Use a relação estabelecida no item (b) para deter- 
minar a energia do estado fundamental do fon C*+, 

16.95] Um elétron é acelerado por meio de um potencial 
elétrico para uma energia cinética de 13,4 keV. 
Qual é o seu comprimento de onda característico? 
Dica: a energia cinética de um objeto em movi- 
mento é E=} mr, no qual m é a massa do objeto 
evéa velocidade do objeto.) 

696 Na série de televisão Star Trek, o feixe transporta- 
dor é um dispositivo usado para transportar pessoas. 
da nave Enterprise para outro local, como a super- 
ficie de um planeta. Os autores da série colocaram 
um "compensador Heisenberg” no mecanismo do 
feixe transportador. Explique por que tal compensa- 
dor (que é totalmente ficticio) seria necessário para 
contornar o princípio de incerteza de Heisenberg. 

16971Como discutido no quadro Olhando de perto sobre 
“A medida c o princípio da incerteza”, a essència 
do princípio da incerteza é que não podemos fazer 
uma medição sem perturbar o sistema que estamos 
medindo, (a) Por que não podemos medir a posi 
ção de uma partícula subatômica sem perturbá- 
(b) Como esse conceito está relacionado ao para- 
doxo discutido no quadro Olhando de perto sobre 
“Experimentos mentais e o gato de Schrödinger”? 

16.98]Considere a discussão sobre funções de proba- 
bilidade radial no quadro Olhando de perto da 
Seção 6.6. (a) Qual é a diferença entre a densi- 
dade de probabilidade como uma função de r e 
a função de probabilidade radial como uma fun- 
ção de r? (b) Qual é importância do termo 477? 
nas funções de probabilidade radial dos orbitais 
3? (e) Com base nas Figuras 6.19 6.22, faça 
esboços de como seriam a densidade de proba- 
bilidade como uma função de r e a função de 
probabilidade radial para o orbital 4s do átomo 
de hidrogênio. 

16.99] Para orbitais que são simétricos, mas não esféricos, 
as representações de superficies limite (como nas. 
Figuras 6.23 6.24) sugerem onde há planos nodais 
(isto é, onde a densidade eletrônica é igual a zero. 
Por exemplo, o orbital p, tem um nó em que x 
Essa equação é satisfeita por todos os pontos no pl 
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no yz, sendo chamado de plano nodal do orbital pr. 
(a) Determine o plano nodal do orbital p, (b) Quais. 
sãoos dois planosnodais do orbital da? e) Quaissão. 
os dois planos nodais do orbital d? 2? 

16.10010 quadro A Química e a Vida na Seção 6.7 descre- 
veu as técnicas RMN e RM. (a) Os instrumentos. 
para obter dados de ressonância magnética são tipi- 
camente classificados com uma frequência, como 
600 MHz, Na sua opinião, por que essa classifica- 
ção é relevante para o experimento? (b) Qual é o 
valor de AE na Figura 6.27, que corresponderia à 
absorção de um fóton de radiação com frequência. 
de 450 MHz? (e) Em geral, quanto mais forte for o 
campo magnético, maior será a informação obtida. 
a partir de um experimento RMN ou RM. Por que 
você acha que esse é o caso? 

16.101] Suponha que o número quântico de spin, my pu- 
desse ter três valores permitidos em vez de dois. 
Como isso afetaria o número de elementos nas. 
quatro primeiras linhas da tabela periódica? 

6.102 Recorrendo À tabela periódica como um guia, 
escreva a configuração eletrônica condensada € 
determine o número de elétrons desemparelhados. 
para o estado fundamental de (a) Br, (b) Ga, (e) 
HE, (d) Sb, (e) Bi, (D Sg- 

6.103 Cientistas têm especulado que o elemento 126 
pode ter uma estabilidade moderada, permitindo 
que seja sintetizado e caracterizado. Determine 
como seria a configuração eletrônica condensada. 
desse elemento. 


EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


6.105 Os fornos de micro-ondas usam radiação em mi- 
cro-ondas para aquecer alimentos. A energia das 
micro-ondas é absorvida por moléculas de água 
nos alimentos e, em seguida, transferida para ou- 
tros componentes do alimento. (a) Suponha que a 
radiação em micro-ondas tenha um comprimento. 
de onda de 11,2 cm. Quantos fótons são necessá- 
rios para aquecer 200 ml. de café de 23 para 60 *C? 
(b) Suponha que a potência do micro-ondas é de 
900 W (1 watt = 1 joule-segundo). Quanto tempo 
você precisaria para aquecer o café no item (a)? 

6.106 A camada de ozônio (0) na estratosfera ajuda a 
nos proteger da radiação ultravioleta que é preju- 
dicial. Isso é feito por meio da absorção de luz ul- 
travioleta que se decompõe em uma molécula de 
Oz e um átomo de oxigênio, processo conhecido 
como fotodissociação. 


Oyig) —* 08) + Os) 


16.104] No experimento apresentado esquematicamente a 
seguir, um feixe de átomos neutros passa através de 
um campo magnético. Os átomos que têm elétrons. 
desemparelhados são defletidos em diferentes di- 
reções no campo magnético, dependendo do valor 
do número quântico do spin do elétron. No experi- 
mento ilustrado, vemos que um feixe de átomos de 
hidrogênio divide-se em dois. (a) Qual é a impor- 
tância da observação de que o feixe único se divide 
em dois? (b) O que aconteceria se a força do ímã 
fosse aumentada? (c) O que aconteceria se o fei- 
xe de átomos de hidrogênio fosse substituído por 
um feixe de átomos de hélio? Explique. (d) Esse 
experimento relevante foi realizado pela primeira 
vez por Ouo Stem e Walter Gerlach, em 1921, Eles. 
usaram um feixe de átomos de Ag, Ao considerar 
a configuração eletrônica de um átomo de prata, 
explique por que o feixe único divide-se em dois. 


Feixe de 
átomos. 


Es 


AR 


a 


Fenda 


Use os dados do Apêndice C para calcular a varia- 
ção de entalpia nessa reação. Qual é o comprimen- 
to de onda máximo que um fóton pode ter, se tiver 
energia suficiente para provocar essa dissociação? 
Em que parte do espectro esse comprimento de 
onda é encontrado? 

6.107 A descoberta do háínio, elemento de número 72, 
“deu início a um episódio polêmico no ramo da quf- 
mica. G. Urbain, um químico francês, alegou que, 
em 1911, isolou um elemento de número 72 de 
uma amostra de compostos de terras raras (elemen- 
tos 58-71). No entanto, Niels Bohr acreditava que 
era mais provável que o háínio fosse encontrado 
“com o zircônio do que com terras raras. D. Coster 
e G. von Hevesy, que trabalham no laboratório de 
Bohr, em Copenhague, mostraram, em 1922, que 
o elemento 72 estava presente em uma amostra de 
zircônio norueguês, um minério de zircônio. (O 
nome háfnio vem do nome em latim para Cope- 


nhage, Hafnia). (a) Como você usaria argumentos 
relacionados à configuração eletrônica para justi- 
ficar a previsão de Bohr? (b) O zircônio, vizinho 
do háfnio no grupo 4B, pode ser produzido como. 
“um metal por redução do ZrCI, sólido com sódio 
metálico fundido. Escreva a equação química ba- 
lanceada da reação. É uma reação de oxirredução? 
Em caso afirmativo, qual substância é reduzida e 
qual é oxidada? (e) O dióxido de zircônio sólido, 
7503, reage com o gás de cloro na presença de 
carbono, Os produtos da reação são Z1CI, e dois 
gases, COy e CO, na proporção de 1:2. Escreva a 
equação química balanceada da reação. Começan- 
do com uma amostra de 55,4 g de ZrO, calcule a 
massa de ZrCl formada, assumindo que ZrO; € 
o reagente limitante e que houve 100% de rendi- 
mento. (d) Utilize as configurações eletrônicas dos. 
elementos para explicar o fato de que o Zr e o Hf 
formam cloretos MCH e Óxidos MOp. 

6.108 (a) Explique a formação da seguinte série de 
dos, abordando as configurações eletrônicas dos 
elementos e a discussão de compostos iônicos na 
Seção 2.7: KO, C20, Sc30), TiO», V20, CIO). 
(b) Nomeie esses óxidos. (e) Considere os óxi 
dos de metal cujas entalpias de formação (em kJ 
mol!) estão listadas a seguir. 


Óxido K06) 
a 382 


Caos) 
-635,1 


TiO) 
-938,7 


Vasto) 
—1550,6 


Calcule as variações de entalpia da seguinte rea- 
ção geral para cada caso: 


M,On(5) + Ha(g) —* nM(s) + mHO(g) 


CAPÍTULO 5 ESTRUTURA ELETRÔNICA DOS ÁTOMOS | 269 


(Você terá que escrever a equação balanceada de 
cada caso e, em seguida, calcular AH°.) (d) Com 
base nos dados fomecidos, faça uma estimativa 
do valor de AH para ScjO(5). 

6.109 Os primeiros 25 anos do século XX foram impor- 
tantes para o rápido ritmo de mudança na compre- 
ensão dos cientistas sobre a natureza da matéria. 
(a) Como os experimentos de espalhamento de 
partículas por uma folha de ouro conduzidos por 
Rutherford criaram condições para que a teoria do 
“átomo de hidrogênio de Bohr fosse desenvolvida? 
(b) De que maneira a hipótese de De Broglie, as- 
sim como se aplica aos elétrons, está em confor- 
midade com a conclusão de J. 1. Thomson de que 
o elétron tem massa? Em que sentido ela está de 
acordo com as propostas que precedem o trabalho 
de Thomson de que os raios catódicos são um fe- 
nômeno ondulatório? 

6.110 Os dois isótopos mais comuns do urânio são SU 
e P'U, (a) Compare o número de prótons, o núme- 
ro de elétrons e o número de nêutrons em átomos 
desses dois isótopos. (b) Consulte a tabela periódica 
localizada na contracapa inicial do livro e escreva a 
configuração eletrônica de um átomo de U. (e) Com- 
pare sua resposta para o item (b) com a configuração 
eletrônica dada na Figura 6.30. Como você pode ex- 
plicar as diferenças entre essas duas configurações 
eletrônicas? (d) O 2*U sofre decaimento radioativo 
convertendo-se em 24h. Quantos prótons, elétrons 
“e nêutrons são ganhos ou perdidos pelo átomo ®*U 
durante esse processo? (e) Examine a configuração 
eletrônica do Th na Figura 6.31. Está surpreso com 
oque encontrou? Explique. 


) ELABORE UM EXPERIMENTO 


Neste capítulo, aprendemos sobre o efeito foroelétrico e o 
seu impacto sobre a definição da luz como fótons. Vimos 
também que algumas configurações eletrônicas anômalas 
dos elementos são particularmente prováveis se cada áto- 
mo tiver uma ou mais camadas semipreenchidas, como no. 
caso do átomo de Cr, com a sua configuração eletrônica 
[Ar]4s! 3, Vamos supor que um metal que tem átomos 
com uma ou mais camadas semipreenchidas necessite de 
mais energia para perder um elétron do que outros que não 
têm. (a) Elabore uma série de experimentos que envolvam 
o efeito fotoelétrico para testar essa hipótese. (b) Que 


equipamento experimental seria necessário para testar 
hipótese? Não é preciso listar equipamentos que já exis 
tem, mas como você imagina que o equipamento funcio- 
naria. Pense nos tipos de medida que seriam necessários e 
nas funções que o equipamento precisaria apresentar, (c) 
Descreva os tipos de dados que precisariam ser coletados. 
e como seriam analisados para verificar se a hipótese está 
correta. (d) Seu experimento poderia ser ampliado para 
testar a hipótese com outras partes da tabela periódica, 
como os lantanídeos ou actinídeos? Explique. 


fes 7 


PROPRIEDADES PERIÓDICAS 
DOS ELEMENTOS 


Por que alguns elementos reagem de forma mais intensa do que outros? Se deixarmos. 
cair um pedaço de ouro metálico na água, nada acontece. Porém, derrubar litio metálico 
na água dá início a uma reação lenta, em que bolhas são formadas gradativamente na 
superficie do metal Por outro lado, potássio metálico reage instantânea e violentamente 
com a água, como mostrado na imagem ao lado. Contudo por que o litio e o potássio rea- 
gem de maneira tão diferente com à égua, apesar de estarem no mesmo grupo da tabela 
periódica? Para compreender essas diferenças, examinaremos o modo como algumas pro- 
priedades atômicas importantes variam sistematicamente à medida que percorremos a 
tabela periódica. 


Como vimos no Capítulo 6, a natureza periódica da tabela periódica resulta de 
padrões de repetição nas configurações eletrônicas dos elementos. Elementos locali- 
zados na mesma coluna apresentam o mesmo número de elétrons nos seus orbitais de 
valência — os orbitais ocupados que acomodam os elétrons envolvidos nas ligações. Por 
exemplo, o O ([He]252p%) e o S ([Ne]3s?3p*) pertencem ao grupo 6A. A semelhança 
da distribuição eletrônica em seus orbitais de valência s e p implica semelhanças nas 
propriedades desses dois elementos 

Configurações eletrônicas podem ser utilizadas para explicar as diferenças e as simi- 
laridades entre as propriedades dos elementos. Apesar das semelhanças entre suas distri- 
buições eletrônicas, o oxigênio e o enxofre, ambos em sua forma elementar, diferem em 
aspectos fundamentais. Por exemplo, à temperatura ambiente, o oxigênio é um gás incolor, 
jáo enxofre é um sólido amarelo. Diante disso, surge a pergunta: poderíamos explicar essas 
diferenças fisicas chamando a atenção para o fato de que os elétrons da camada externa do 
O estão na segunda camada, enquanto os do S estão na terceira? Vamos ver que, embora 
os elementos apresentem algumas semelhanças por estarem no mesmo grupo da tabela 
periódica, é possível que existam diferenças, uma vez que os elementos estão em diferentes 
períodos da tabela. 

Neste capítulo, vamos explorar como algumas das principais propriedades dos elemen- 
tos mudam à medida que avançamos em um período ou em um grupo da tabela periódica. 
Em muitos casos, as tendências em um período ou grupo nos permitem prever as proprie- 
dades físicas e químicas dos elementos. 


O QUEVEREMOS 


74 | Desenvolvimento da tabela periódica 
começaremos nossa discussão apresentando um 
breve histórico a respeito do desenvolvimento da 
tabela periódica. 


7.2 | Carga nuclear efetiva Iniciaremos a explora- 
ção de muitas das propriedades atômicas, analisando 
a atração líquida exercida pelo núcleo sobre os elétrons 
da camada mais externa. A carga liquida do núcleo 
que atua sobre os elétrons mais externos é chamada 
de carga nuclear efetiva. 


7.3 | Tamanhos de átomos e íons Exploraremos 
os tamanhos relativos de átomos e lons, que seguem 
tendências relacionadas com seu posicionamento 
na tabela periódica e com as tendências na carga 
nuclear efetiva, 


7.4 | Energia de ionização Em seguida, observare- 
mos as tendências da energia de ionização, referente à 
energia necessária para um átomo perder um ou mais 
elétrons. As tendências periódicas na energia de joni- 
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zação dependem de variações da carga nuclear efetiva 
e dos raios atômicos. 


7.5 | Afinidade eletrônica Depois, analiaremos 
tendências periódicas da afinidade eletrônica, a energia 
liberada quando um elétron é adicionado ao átomo. 


7.5 | Metais, não metais, e metaloides apren- 
deremos que as propriedades físicas e químicas de 
metais e não metais são diferentes. Essas propriedades 
são decorrentes das características fundamentais dos 
“átomos, particularmente da energia de ionização. Os 
metaloides exibem propriedades que são intermediá- 
rias entre as dos metais e as dos não metais. 


7.7 | Tendências dos metais dos grupos 1A E 
2A Examinaremos algumas tendências periódicas na 
química dos metais dos grupos 1A e 2A. 


7.8 | Tendências de grupo para alguns não 
metais por fim, examinaremos algumas tendências 
periódicas na química do hidrogênio e dos elementos 
dos grupos 6A, 7A e BA. 
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7.1 | DESENVOLVIMENTO DA 
TABELA PERIÓDICA 


Elementos químicos têm sido descobertos continu- 
amente desde a Antiguidade (Figura 7.1). Alguns ele- 
mentos, como o ouro (Au), são encontrados na natureza 
sob a forma elementar ¢ foram, assim, descobertos há 
milhares de anos. Por outro lado, outros elementos, como 
o tecnécio (Tc), são radioativos e intrinsecamente instá- 
veis. Temos conhecimento da existência deles somente 
devido à tecnologia desenvolvida durante o século XX. 

A maioria dos elementos forma compostos facilmente 
e, portanto, não são encontrados na natureza na sua forma 
elementar, Consequentemente, por séculos, os cientistas. 
não sabiam de sua existência. No início do século XIX, 
os avanços na química fizeram com que fosse mais fácil 
isolar os elementos de seus compostos. Como resultado, 
o número de elementos conhecidos duplicou, passando de 
31, em 1800, a 63, em 1865. 

À medida que o número de elementos conhecidos 
aumentava, os cientistas começaram a classificá-los. Em 
1869, Dmitri Mendeleev, na Rússia, e Lothar Meyer, na 
Alemanha, publicaram esquemas de classificação quase 
idênticos, Ambos notaram que propriedades físicas e quf- 
micas semelhantes se repetiam periodicamente quando os. 


elementos eram dispostos em ordem crescente de massa atô- 
mica. O conceito de número atômico ainda não era conhe- 
cido pelos cientistas daquela época. As massas atômicas, no 
entanto, geralmente aumentam com o aumento do número 
atômico, então tanto Mendeleev quanto Meyer dispuseram, 
por acaso, os elementos quase na sequência correta. 

Embora Mendeleev e Meyer tivessem chegado essen- 
cialmente à mesma conclusão sobre a periodicidade das pro- 
pricdades dos elementos, o crédito da descoberta foi dado a 
Mendeleev, pois ele aprofundou mais suas ideias e estimu- 
lou a realização de novos trabalhos. Sua insistência em listar 
elementos com características semelhantes no mesmo grupo 
o obrigou a deixar espaços em branco em sua tabela. Por 
exemplo, o gálio (Ga) e o germânio (Ge) eram desconheci- 
“dos para Mendeleev, mas o cientista corajosamente previu a 
existência e as propriedades desses elementos, referindo-se a 
eles como eka-alumínio e eka-silicio, termo criado por Men- 
Selecy para indicar abaixo de quais elementos eles aparecem 
em sua tabela. Quando esses elementos foram descobertos, 
suas propriedades quase coincidiram com as previstas por 
Mendeleev, como mostra a Tabela 7.1. 

Em 1913, dois anos depois que Rutherford propôs o 
modelo nuclear do átomo == (Seção 2.2), o físico inglês. 
Henry Moseley (1887-1915) desenvolveu o conceito de 
números atômicos, Ao bombardear diferentes elementos. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


O cobre, a prata e o ouro foram descobertos na Antiguidade, enquanto a maioria dos outros metais, não. Você poderia sugerir 


uma explicação? 
[a] 

uu | Be B 
Na [Mg a 
k [ca | se[m Ga 
Rb |se | x |ze n 
Cs | Ba | Lu | Hr n 
Fr |Ra |Le | Re hus 
To 
Bk 

E Tesise) [mis] [oae 

O ciemam) eesos) (11 elemento) (17 cementon) 

19652] 

Figura 7.1 Descoberta dos elementos. Scenes 
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Tabela 7.1 Comparação das propriedades do eka-silicio previstas por Mendeleev com as propriedades observadas do germánio. 


Previsões de Mendeleev parao Propriedades observadas do 
Propriedade eka-silicio (feitas em 1871) germânio (descoberto em 1886) 
Massa atômica n ns 

Densidade (gom?) 55 535 

Calor especifico 09-0 0305 0309 
Temperatura de fusão CO) amo sa7 

Cor Crezesaro Branco cinzentado 
Fórmula do óxido xo, Ge 

Densidade do óxido (gom) “a am 

Fórmula do coreto Xu Gecl 

Temperatura de ebulição do doreto (ºC) Pouco abaixo de 100 u 


com elétrons de alta energia, Moseley descobriu que cada. 
elemento produzia raios X de frequência única, sendo 
que essa frequência geralmente aumentava à medida que 
aumentava a massa atômica. Ele organizou as frequências. 
dos raios X atribuindo um único número inteiro a cada ele- 
mento, chamado de número atômico. Moseley identificou 
corretamente o número atômico como sendo o número de 
prótons no núcleo do átomo. see (Seção 2.3) 

O conceito de número atômico esclareceu alguns pro- 
blemas na tabela periódica vigente na época de Moseley, 
baseada em massas atômicas. Por exemplo, a massa atômica. 
do Ar (número atômico 18) é maior do que a do K (número. 
atômico 19), embora as propriedades químicas e físicas do. 
Ar sejam mais semelhantes às do Ne e do Kr, do que as do 
Nac do Rb. Quando os elementos estão dispostos em ordem 
crescente de número atômico. o Ar e o K aparecem em seus. 
lugares corretos na tabela. Os estudos de Moscley também 
tomaram possível identificar os “buracos” na tabela perió- 
dica, o que levou à descoberta de novos elementos. 


Reflita 


Consultando a tabela periódica na contracapa inicial do livro, 
você pode encontrar um exemplo diferente do Are do K, em que 
a ordem dos elementos seria diferente se os elementos fossem 
dispostos em ordem crescente de massa atômica? 


7.2 | CARGA NUCLEAR EFETIVA 


Muitas propriedades dos átomos dependem da confi- 
guração eletrônica e de quão fortemente os seus elérons 
mais extemos são atraídos pelo núcleo. A lei de Coulomb 
determina que a força de interação entre duas cargas eléri- 
cas depende das magnitudes das cargas e da distância entre 
elas. co (Seção 2.3) Assim, a força de atração entre um 
elétron e o núcleo depende da magnitude da carga nuclear 
é da distância média entre o núico e o elétron. A força 
aumenta à medida que a carga nuclear aumenta, e diminui 
à medida que o elétron se move para mais longe do núcleo. 


Compreender como ocorre a atração entre o elétron 
e o núcleo em um átomo de hidrogênio é simples, por- 
que temos apenas um elétron e um próton. Em um átomo. 
policletrônico, no entanto, a situação é mais complicada. 
Além da atração de cada elétron pelo núcleo, todos os 
elétrons são repelidos uns pelos outros, A repulsão intere- 
Jetrônica anula um pouco da atração que o núcleo exerce 
sobre o eléiron, de modo que o elétron é menos atraído 
pelo núcleo do que se os outros elétrons não estivessem 
presentes, Em suma, cada elétron em um átomo polieletrô- 
nico é blindado do núcico pelos demais elétrons, sofrendo, 
portanto, uma atração líquida menor do que sofreria se os. 
outros elétrons não estivessem presentes. 

Então, como podemos explicar a combinação de atra- 
ção nuclear c a repulsão entre elirons para o elétron que 
estamos estudando? A maneira mais simples é imaginar 
que o elétron experimenta uma atração Iíquida que é o 
resultado da atração nuclear enfraquecida pelas repulsões. 
intereletrônicas, Chamamos essa carga nuclear parcial- 
mente blindada de carga nuclear efetiva, Ze Uma vez que 
a força atrativa total do núcleo diminui devido às repulsões. 
entre os elétrons, concluímos que a carga nuclear efetiva é 
sempre menor que a carga nuclear real (Zer < Z). Podemos. 
definir a quantidade de blindagem da carga nuclear usando 
a constante de blindagem. $, de modo que: 


Za=Z-5S va 
em que S é um número positivo. Para um elétron de va- 
lência, a maior parte da blindagem resulta dos elétrons do 
caroço, que estão mais próximos do núcleo. Como resul- 
tado, para os elétrons de valência de um átomo, o valor de 
S é geralmente próximo do número de elétrons de caroço 
do átomo. (Elétrons na mesma camada de valência não 
blindam uns aos outros de forma muito eficaz, mas afe- 
tam ligeiramente o valor de $; veja o quadro Olhando de 
perto: carga nuclear efetiva.) 

Para entender melhor a noção de carga nuclear efe- 
tiva, podemos recorrer à analogia de uma lâmpada em 
um abajur com uma cópula de vidro fosco (Figura 7.2). 
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Figura 7.2 Analogia para a carga nuclear efetiva. imagnemos que 
o ócio é uma limpada é um elton de vala, o observador A quantidade 
ez vista pelo observador depende da blstçem feita pela cla do 
abaja de vidro fosco. 


A lâmpada representa o núcleo, e o observador é o elétron, 
sendo geralmente um clétron de valência. A quantidade de 
luz que o elétron “enxerga” é análoga à quantidade de atra- 
ção nuclear líquida sofrida pelo elétron. Os outros elétrons. 
presentes no átomo, especialmente os elétrons de caroço, 
atuam como a cúpula de vidro fosco, diminuindo a quanti- 
dade de luz que chega ao observador. Se a luz da lâmpada 
ficar mais forte e a cúpula não sofrer alteração, mais luz 
será observada, Da mesma forma, se a cúpula utilizada 
for mais grossa, menos luz será observada. Essa analogia 
também deve ser considerada quando formos discutir as 
tendências da carga nuclear efetiva. 

Agora, vamos considerar qual seria a magnitude espe- 
Tada da Zeg para o átomo de sódio. O sódio tem a confi- 
guração eletrônica [Ne]3s!. A carga nuclear é Z = 11+, 
e há 10 elétrons de caroço (1 que atuam como 
uma “cúpula” que blinda a carga nuclear “observada” pelo 
elétron 3s. Portanto, na abordagem mais simples, espera- 
mos que S seja igual a 10 e que o elétron 3s tenha uma 
carga nuclear efetiva de Z= 1 — 10= 1+ (Figura 7.3). 
No entanto, a situação é mais complicada porque há uma 
pequena probabilidade de o elétron 3s estar mais próximo 
do núcleo, na região ocupada pelos elétrons de caroço, coo 


E med 
núcleo do sódio contém. 
GE 


Eltron de 


8 valência (a) 


Dez elétrons de caroço (152252299) 
bindum do nú o elétron de 
valência (10), 


Figura 7.3 Carga nuclear efetiva. A cara uu efetiva que o elton 
s de um dtomo de sódio soe depende da carga 11+ do náo e da casga 
10- dos elétrons de caroço. 


(Seção 6.6) Assim, esse elétron sofre uma atração líquida 
maior que a sugerida pelo nosso modelo simples, em que 
= 10: o valor real da Zer para o elétron 3s do Na é Zer = 
2,5+. Em outras palavras, como existe uma pequena pro- 
babilidade de o elétron 3s estar perto do núcleo, o valor de 
Sna Equação 7.1 muda de 10 para 8,5. 

A noção de carga nuclear efetiva também explica 
um efeito importante que observamos na Seção 6.7: para 
um átomo policlerônico, as energias dos orbitais com o 
mesmo valor de n aumentam conforme o valor de | tam- 
bém aumenta. Por exemplo, no átomo de carbono, cuja 
configuração eletrônica € 15º25º2p?, a energia do orbital 
2p (I= 1) é maior que a do orbital 2s (1 = 0), mesmo que 
ambos os orbitais estejam na camada n = 2 (Figura 6.25). 
Essa diferença nas energias resulta das funções de proba- 
bilidade radial dos orbitais (Figura 7.4). Primeiro, vemos 
que os elétrons Is estão mais próximos do núcleo — eles 
atuam como uma “cúpula” eficiente para os elétrons 2se 2p. 
Observe também que a função de probabilidade 2s tem um 
Pequeno pico relativamente próximo ao núcleo, enquanto a 
função de probabilidade 2p, não tem. Como resultado, um 
elétron 2s não é tão blindado pelos elétrons 1s quanto um 
elétron 2p. A maior atração entre o elétron 2s e o núcleo 
deixa o orbital 2s com menos energia que o orbital 2p. O 
mesmo raciocínio explica a tendência geral das energias de 
orbitais (ns < np < nd) em átomos com muitos elétrons. 

Por fim, vamos examinar as tendências dos valores de Zer 
do elétron de valència. A carga nuclear efetiva aumenta da 
esquenta para a direita em qualquer período da tabela peri- 
ódica. Embora o número de elétrons de caroço permaneça 
igual em todo o periodo, o número de prótons aumenta — 
em nossa analogia, estamos aumentando o brilho da lâmpada 
“enquanto a cúpula permanece a mesma. Os elétrons de valên- 
cia adicionados para contrabalançar a crescente carga nuclear 
blindam uns aos outros de maneira ineficiente, Assim, a Zer 
aumenta de maneira constante. Por exemplo, os elétrons de 
“caroço do lítio (15º2s') blindam o elétron de valência 2s do 
núcleo 3+ de maneira bastante eficaz. Consequentemente, o 
elétron de valência € atraído por uma carga nuclear efetiva 
de aproximadamente 3 — 2 = 1+. Para o berfio (15/25), a 
carga nuclear efetiva que atua sobre cada elétron de valência. 
é maior porque, nesse caso, os elétrons Is blindam o núcico 
4+, e cada elétron 2s apenas blinda parcialmente o outro. 
Consequentemente, a carga nuclear efetiva que atua sobre 
cada elétron 2s é de cerca de 4-2 = 2+. 

Em um grupo, a carga nuclear efetiva que atua sobre 
os elétrons de valência varia muito menos que em um perí- 
odo. Por exemplo, usando nossa estimativa simples para S, 
esperava-se que a atração exercida pela carga nuclear ef 
tiva sobre os elétrons de valência no lítio e no sódio fosse 
quase a mesma, aproximadamente 3—2 = 1+ para o lítio 
e 11 — 10= 1+ para o sódio. Porém, a carga nuclear efe- 
tiva aumenta ligeiramente à medida que descemos em um 
“rapo, porque a nuvem mais difusa dos elétrons de caroço 
€ menos eficaz em blindar os elétrons de valência da carga 
nuclear, No caso dos metais alcalinos, Ze aumenta de 1,3+ 
Citio) para 2,5+ (sódio) e 3,5+ (potássio). 


CAPÍTULO 7. PROPRIEDADES PERIÓDICAS DOS ELEMENTOS | 275 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Com base na figura, é possível que um elétron em um orbital 2s esteja mais próximo do núcleo do que um elétron em um orbital 157 


Densidade eletrônica radial 


Figura 7.4 Comparação entre as funções de probabilidade radial 15, 25 e 2p. 


€ 


Para entendermos como a carga nuclear efetiva varia à medida 
que a carga nuclear e o número de elétrons aumentam, considere 
à Figura 7.5, Embora estejam fora do escopo de nossa discus- 
são os detalhes de como foram calculados os valores de Z no 
gráfico, as tendências são instrutvas. 

A carga nuclear efetiva que atua sobre os elétrons da camada 
mais extema é menor do que a que atua sobre os elétrons internos 
por causa da blindagem exercida pelos elétrons internos. Além 
disso, a carga nuclear efetiva que atua sobre os elétrons mais 
externos não aumenta tão acentuadamente com o aumento do 
número atômico, isso acontece porque os eléirons de valência 
dão uma contribuição pequena, mas não desprezível, à cons- 
tante de blindagem S. A caracteristica mais marcante associada 
ao valor de Z, em relação aos elétrons da camada mais extema 
é a queda acentuada entre o último elemento do segundo período 
(No) e o primeiro elemento do terceiro período (Na). Essa queda 
reflete o fato de que os elétrons de caroço são muito mais efica- 
2es em blindar a carga nuclear que os elétrons de valència. 
Como Zer pode ser utilizada para a compreensão de muitas quan- 
tidades físicas mesuráveis, é desejável ter um método simples 
para estimá-a. O valor de Z na Equação 7.1 é conhecido com 
exatidão, de modo que o desafio se resume à estimativa do valor 
de S. No texto, estimamos S de maneira muito simples, assu- 
mindo que cada elétron de caroço contribui com 1.00 para o S€ 
que os elétrons extemos não contribuem. Entretanto, uma abor- 
agem mais precisa foi desenvolvida por John Slater, e podemos 
usá-a se nos limitarmos a elementos que não apresentam elé- 
trons nas subeamadas d'ou f. 


JANDO DE PERTO 


CARGA NUCLEAR EFET 


Elétrons cujo número quântico principal n é maior que o valor 
de n do elétron de interesse não contribuem para o valor de $. 
Já os elétrons com o valor de n igual ao do elétron de interesse 
contribuem com 0.35 para o valor de S. Os elétrons com número 
quântico principal n — 1 contribuem com 0.85, enquanto aque- 
les com valores ainda menores que n contribuem com 1,00. Por 
exemplo, considere o or, que tem configuração eletrônica no. 
estado fundamental 1322p", Para um elétron de valência do 
for, as regras de Slater determinam que S = (0,35 X 6) + (0.85 
2) = 3.8. Vale lembrar que as regras de Slater ignoram a con- 
tribuição do elétron de interesse para sua própria blindagem: 
portanto, consideramos apenas seis elétrons n = 2, e não todos. 
Os sete. Assim, Zy=Z-5=9 -3,8= 5,24, um pouco abaixo da 
estimativa simples: 9-2 =7+. 

Valores de Zur estimados pelo método simples descrito no texto, 
bem como os estimados com as regras de Slater, estão no gráfico 
da Figura 7.5, Apesar de nenhum desses métodos replicar com 
exatidão os valores de Zu obtidos com base em cálculos mais 
sofisticados, ambos captam de maneira eficaz a variação peri- 
dica da Zu Embora a abordagem de Slater seja mais precisa, 
o método descrito no texto é razoavelmente bem-sucedido no 
processo de estimar o valor de Zy, apesar de sua simplicidade. 
Para nossos propósitos, portanto, podemos assumir que a cons- 
tante de blindagem S na Equação 7.1 é aproximadamente igual 
ao número de elétrons de caroço. 


Exercícios relacionados: 7.13,7.14,7.15, 7.16, 7.31, 7.32, 7.80, 
781,7110 
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— Carga do núcico 

==, em relação aos elétrons de caroço 
1s calculada com métodos avançados. 

= Z, em relação aos elétrons de valência 


calculada a partir da Equação 7. 
considerando S = # elétrons de caroço 


8-2, em relação aos elétrons de valência 


2%; calculada com métodos avançados 
1g || > Zer em relação aos elétrons de valência. ax 
lada com as regras de Slater 


4 
2 
o 
2 4 6 BE 10 12 14 16 18 20 
Figura 7.5 Variações da carga nuclear efetiva para os elementos do segundo e do 

terceiro periodo. nda de um elemento pra outo na tabela periódica, o aumento da Zy: que 

atua sobe os elétrons mais internos (1s) (calos vermes, acompanha de pento o aumento da 


carga macear Z (inha preta), porque esses elétrons não ão muito bidados Os restados de vários 
métodos para ala a Zy em relação aos elétrons de valência ão montradon em outas cores. 


Reflita 


Entre um elétron 2p de um átomo de Ne e um elétron 3s de um 
átomo de Na, qual você acha que será atraido pela maior carga 
nuclear efetiva? 


7.3 | TAMANHOS DE ÁTOMOS 
EÍONS 


É tentador pensarmos nos átomos como objetos 
esféricos e sólidos, No entanto, de acordo com o modelo 
da mecânica quântica, mesmo quando a distribuição 
eletrônica é igual a zero, os átomos não apresentam 
limites pontuais bem definidos. <= (Seção 6.5) Deste 
modo, podemos definir o tamanho atômico de várias 
maneiras, baseadas nas distâncias entre os átomos em 
diferentes situações. 

Imagine um conjunto de átomos de argônio na fase 
gasosa. Quando dois desses átomos colidem, eles rico- 


cheteiam como bolas de bilhar. Isso acontece porque as 
nuvens eletrônicas dos átomos que colidem não se inter- 
penetram de modo significativo. A menor distância que 
separa estes dois núcleos durantes as colisões equivale 
a duas vezes o raio dos átomos. Chamamos esse raio 
de raio atômico não ligante ou raio de van der Waals 
(Figura 7,6). 

Em moléculas, a atração entre quaisquer dois átomos 
adjacentes é reconhecida como ligação química, Discuti- 
remos esse tema nos Capítulos 8 e 9. Por enquanto, preci- 
samos entender que dois átomos ligados estão mais pró- 
ximos do que estariam em uma colisão que não resultasse 
em ligação, após a qual os átomos se afastariam um do 
outro. Portanto, podemos definir o raio atômico com base. 
na distância d entre os núcleos de dois átomos quando 
eles se encontram ligados um ao outro, como mostra a 
Figura 76. O raio atômico ligante para qualquer átomo 
em uma molécula é igual à metade da distância de liga- 
são d. Observe na Figura 76 que o raio atômico ligante. 
(também conhecido como raio covalente) € menor que 
o raio atômico não ligante. A não ser que seja indicado 


o contrário, quando mencionarmos o “tamanho” de um 

átomo sempre nos referiremos ao raio atômico ligante. 
Os cientistas desenvolveram uma variedade de técni- 

cas para medir as distâncias que separam os núcleos dos 
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átomos nas moléculas. Com base em observações dessas 
distâncias em muitas moléculas, podemos atribuir a cada 
elemento um raio atômico ligante. Por exemplo, na molé- 
Cula do o, nota-se que a distância que separa os núcleos é 
igual a 2,66 À, isso significa que o raio atômico ligante de 
um átomo de iodo no Iz é (2,66 Å)/2 = 1,33 À” De modo 
semelhante, a distância que separa núcleos adjacentes de 
carbono no diamante (uma rede tridimensional sólida de 
“átomos de carbono) é igual a 1,54 À; assim, o raio atô- 
mico ligante do carbono no diamante é 0,77 À, Ao utilizar 
informações estruturais a respeito de mais de 30.000 subs- 
tâncias, um conjunto consistente de raios atômicos ligan- 
tes dos elementos pôde ser definido (Figura 7,7). Note 
que, para o hélio e o neônio, os raios atômicos ligantes. 
devem ser estimados, pois não há compostos conhecidos. 
desses elementos. 

O raio atômico na Figura 7.7 permite estimar os com- 
primentos de ligação em moléculas. Por exemplo, os raios. 
atômicos de ligação do C e do CI são 1,02 À e 0,76 À, res- 
pectivamente, No CC, 0 comprimento medido da ligação 
C-Cl é igual a 1,77 À, valor muito próximo do resultado 
da soma (1,02 + 0,76 À) dos raios atômicos ligantes de 
Clec. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual parte da tabela periódica (superior ou inferior, esquerda ou direita) tem os elementos com os maiores átomos? 


1A 


Figura 7.1 Tendências do raio atômico ligante para os periodos de 1 a S. 


* Lembre-se: O angstrom (1 À 10 m) é uma unidade mica conveniente para medidas teias de comprimento, não é uma unidade SÌ. 
A unidade SI que mais costuma ser atilizada para medidas atômicas é o picdmerro (1 pm = 011 Å = 100 pm). 
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) EXERCÍ 


RESOLVIDO 7.1 


Comprimentos de ligação em uma molécula 
O gás natural utilizado no aquecimento doméstico e na cozinha é inodoro. Como vazamentos de gás natural apresentam perigo 
de explosão ou asfixia, várias substâncias malcheirosas são adicionadas para permitir que esses vazamentos sejam detectados, 
Uma dessas substâncias é o metilmercaptana, CH;SH. Com base na Figura 7.7, faça uma previsão dos comprimentos das ligações 


C-S, C-H e S-H nessa molécula. 


SOLUÇÃO 

Analise e planeje Temos ts ligações e devemos usar a Figura 
7.7 para obter os raios atômicos ligantes. Vamos considerar 
que cada comprimento de ligação representa a soma dos raios 
atômicos ligantes dos dois átomos envolvidos. 

Resolva 

Comprimento da ligação C-S = raio atômico ligante de C + 
raio atômico ligante de S = 0,76 + LOS À = 181 À 
Comprimento da ligação C-H= 0764 +031 À= 107 
Comprimento da ligação S-H=1.05Å +031 À = 135A 


Confira Os comprimentos de ligação determinados expe- 
rimentalmente são: C-$ = 1.82 Å, C-H = 1,10 À e S-H = 
133 À, (Em geral, os comprimentos das ligações que envol- 
vembidrogêno apresentam desvios maiores em relação aos 
valores previstos com base nos raios atômicos ligantes do 
que os comprimentos das ligações que envolvem átomos 
maiores.) 

Comentário Observe que os valores estimados dos compri- 
mentos de ligação são aproximadamente iguais aos valores 
medidos dos comprimentos de ligação, mas não são idênticos. 
Os raios mðmicos iganes devem ser utilizados com cenia cau- 


(6) 
5 
o 
c 


) H 


Elementos hipotéticos X e Y formam uma molécula XY na 
qual ambos os átomos de Y estão ligados ao átomo de X (e não 
um ao outro). A distância X-X na forma elementar do X é igual 
a 2,04 À, e a distância Y-Y na forma elementar do Y, 1,68 À. 
Qual você acha que seria a distância entre X e Y na molécula 
XY? (a) 0.84 À, (b) 1OZÀ, (€) 1,86 À, (d) 27704, (e) 3:72. 


Para praticar: exercício 2 
Com base na Figura 7.7, determine qual tem o maior compri- 
mento: a ligação P-Br no PBry ou a ligação As-Cl no AsCh 


tela na estimativa dos comprimentos de ligação. 
TENDÊNCIAS PERIÓDICAS DOS tendência é o aumento da carga nuclear efetiva Zura 
RAIOS ATÔMICOS longo do período. A carga nuclear efetiva cada vez 


A Figura 7.7 mostra duas tendências interessantes: 


1. Em cada grupo, o raio atômico ligante tende a aumen- 
tar de cima para baixo. Essa tendência resulta princi- 
palmente do aumento do número quântico principal (n) 
dos elétrons mais extemos. À medida que descemos. 
em um grupo, os elétrons da camada mais extema têm 
maior probabilidade de estar mais afastados do núcleo, 
fazendo com que o raio atômico aumente. 

2. Em cada período, o raio atômico ligante tende à 
diminuir da esquerda para a direita (embora haja 
algumas pequenas exceções, como do CI ao Ar, ou 
do As ao Se), O principal fator que influencia essa 


) EXERCÍCIO RESOLV 


O7. 


maior atrai os elétrons de valência para mais pero 
do núcleo, fazendo com que o raio atômico ligante 
diminua. 


Reflita 


Na Seção 7.2, dissemos que a Zy geralmente aumenta quan- 
do descemos em um grupo da tabela periódica, enquanto, no 
Capitulo 6, vimos que o “tamanho” de um orbital aumenta à 
medida que o número quântico principal n aumenta, Com re- 
lação aos raios atômicos, essas tendências são conjuntas ou se 
opõem uma à outra? Qual efeito é maior? 


Previsão dos tamanhos relativos de raios atômicos 
Consultando a tabela periódica, coloque (na medida do possível) os átomos de B, C, Al e Si em ordem crescente de tamanho. 


CAPÍTULO 7. PROPRIEDADES PERIÓDICAS DOS ELEMENTOS | 279 


SOLUÇÃO 

Analise e planeje Com base nos símbolos químicos de quatro 
elementos, devemos utilizar as suas posições relativas na tabela 
periódica para prever o tamanho relativo de seus raios atômi- 
cos. Podemos usar as duas tendências periódicas que acabamos 
de descrever para resolver esse problema. 

Resolva C € B estão no mesmo período; e C está à direita 
de B. Portanto, esperamos que o raio de C seja menor que o de 
B, porque raios geralmente diminuem à medida que avança- 
mos em um período. Da mesma maneira, espera-se que o raio 
de Si seja menor que o de AI. O Al está diretamente abaixo de 
B e o Si está diretamente abaixo de C. Sendo assim, espera-se 
que o raio de B seja menor que o de Al, e que o raio de C seja 
menor que o de Si. Podemos dizer, então, que C< B, B <Al 
C< Sie Si <Al e concluir que C tem o menor raio e Al tem 
omaiorrio:C<?<?<AL 

Porém, as duas tendências periódicas do tamanho atômico ão for- 
necem informações suficientes para determinar se B ou Si (repre- 
sentados pelos dois pontos de interrogação) tem o raio maior. ndo. 
de B a Si na tabela periódica, descemos ( raio tende a aumenta) 
e nos deslocamos paraa direita (o raio tende a diminuir). Sabemos 
que o mio de Si é maior que o de B, pois a Figura 7.7 fomece 
valores numéricos para cada raio atômico, Se examinar a Figura 


77 com cuidado, você verá que, para os elementos do bloco s € 
do bloco p, o sumeno do raio quando descemos a coluna € uma 
tendência mais efetiva. Entretanto, há exceções. 
Confira Com base na Figura 7.7, temos: 

C(0.76 À) < B(0.84 Å) < Si(1,11 Å) < AI(1,21 À) 


Comentário Observe que as tendëncias discutidas são para os 
elementos dos blocos x e p. A Figura 7.7 mostra que os ele- 
mentos de transição não apresentam uma diminuição regular 
20 longo do período. 


Para praticar; exercício 1 
Consultando a tabela periódica, mas não a Figura 7.7, colo- 
que os seguintes átomos em ordem crescente de raio atômico. 
ligante: N, O, P, Ge. 
@)N<0<P<Ge 
MP<N<o<Ge 
(90<N<Ge<p 


()O<N<P<Ge 


(JN<P<Ge<o 


Para praticar: exercício 2 
Coloque os elementos Be, C, K € Ca em ordem crescente de 
raio atômico. 


TENDÊNCIAS PERIÓDICAS DE 
RAIOS IÔNICOS 

Da mesma maneira que os raios atômicos ligantes 
podem ser determinados com base nas distâncias entre os. 
átomos que constituem as moléculas, raios iônicos podem 
ser determinados com base nas distâncias entre os átomos em. 
compostos iônicos. Assim como o tamanho de um átomo, o 
tamanho de um fon depende da sua carga nuclear, do número 
de elétrons que possui e dos orbitais em que estão os elétrons. 
de valência. Quando um cátion é formado a partir de um 
átomo neutro, os elétrons são removidos dos orbitais atômi- 
cos ocupados que estão mais distantes do núcleo. Além disso, 
quando um cátion é formado, a repulsão entre os elétrons é 
reduzida. Portanto, cátions são menores que os átomos que 
os formam (Figura 7.8). Com os ânions, ocorre o oposto. 
Quando elétrons são adicionados a um átomo para formar 


um ânion, o aumento da repulsão entre os elétrons faz com 
que eles se espalhem mais no espaço. Assim, os ânions são 
maiores que os dromos que os formam. 

Para fons de mesma carga, os raios iônicos aumentam 
à medida que descemos em um grupo da tabela periódica 
(Figura 7.8). Em outras palavras, à medida que o número. 
quântico principal do orbital ocupado mais extemo de um 
fon aumenta, o raio do fon também aumenta. 

Uma série isoeletrônica é um grupo de fons que têm o 
mesmo número de elétrons. Por exemplo, cada fon na série 
isoeletrônica O”, F”, Na”, Mg?* e AI'* tem 10 elétrons. 
Em qualquer série isoeletrônica, podemos listar os mem- 


Uma vez que o número de clérons permanece constant, o 


Previsão dos tamanhos relativos de raios atômicos e iônicos 
Coloque o Mg?*, o Ca? e o Ca em ordem decrescente de raio. 


SOLUÇÃO 


Considerando que os cátions são menores que os átomos que os constimem, Ca?* < Ca. Como o Ca está abaixo do Mg no grupo 
2A, 0 Ca?* é maior que o Mg”. Consequentemente, Ca> Ca™ > Mg”. 


Para praticar: exercício 1 


Para praticar: exercício 2 


Coloque os seguintes átomos e fons em ordem crescente de raio 
iônico: F, S”, CI e Se”. (a) F <S? <CI<Se (b) F< CI 
<S < Se (e) F<S< S< CId) CIF < Secs 
(OS <E<S<CI 


Qual dos seguintes átomos e fons é maior: 57,8, 077 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


De que modo os raios dos cátions de carga igual variam à medida que descemos em um grupo da tabela periódica? 


id G OO O G 
ut Be BY, í 
E ce | w| @ | 


a O: | 032| 0% | 05 


Q| 20| & 
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Figura 7.8 Tamanho do cátion e do Anion. Raios, em angswoma, de átomos e seus iors pas cinco grupos de 
tos representa. 


raio iônico diminui com o aumento da carga nuclear, pois 
os elétrons são mais fortemente atraídos para o núcleo: 
ari coma 


FO Net Mg AP 
Pi LISÃ 116Å OS6A 068Å 


— Diminuição do raio iônico — 


Observe as posições e os números atômicos des- 
ses elementos na tabela periódica. Os ânions de não 
metais precedem o gás nobre Ne na tabela. Os cátions 
de metais sucedem o Ne. O oxigênio, o maior fon nessa 
série isoeletrônica, tem o menor número atômico, 8. O 
alumínio, o menor desses fons, tem o maior número atô- 
mico, 13. 


CAPÍTULO 7. PROPRIEDADES PERIÓDICAS DOS ELEMENTOS | 281 


TRONCO CEARA ori DETO 


O tamanho iônico desempenha um papel importante na determi- 
ação das propriedades de dispositivos que dependem da mobi- 
lidade dos fons. Baterias de fons de Ito, que se tornaram fones 
comuns de energia para dispositivos eletrönicos, como telefones 
‘celulares, tablets € computadores portáteis, dependem, em part, 
do tamanho reduzido do fon de Ito para o seu funcionamento. 
Uma bateria totalmente carregada produz, espontaneamente uma 
corrente elétrica — e, portamo, energia — quando seus eletrodos 
positivos é negativos são ligados a um carregador elétrico. como 
um dispositivo ao qual se fornecerá energia. O eletrodo positivo é 
chamado de inodo c o eletrodo negativo, de cátodo. Os materiais 
Utilizados para fazer os eletrodos das baterias de fons de io estão 
passando por uma grande evolução. Atualmente, o material do 
ånodo é o grafite, uma forma de carbono, e o cátodo costuma ser 
de LiC0O:, óxido de cobalto e lo (Figura 7.9) Entre o ánodo 
€ o cátodo há um separador, um material sólido poroso que per- 
mite a passagem de fons de litio, mas não de elétrons. 

Quando a bateria € carregada por uma fone externa, os fons de 
itio migram do cátodo para o ânodo, por meio do separador, 
onde são inseridos entre as camadas de átomos de carbono. A 
capacidade do fon de atravessar um sólido sumenta à medida 
que o tamanho e a carga do fon diminuem. fons de Iio são 
menores que a maioria dos outros cátions e apresentam carga 
de apenas I+, permitindo migrar mais facilmente do que outros 
fons. Quando a bateria descarrega. os fons de lítio se movem do 
ânodo para o cátodo. Para manter o equilíbrio de carga, os eé- 
tons i 


No cátodo, os fons de tio são inseridos no material feito de 
óxido, Mais uma vez, o tamanho reduzido dos fons de Iio éuma 
vantagem. Para todos os fons de litio que se inserem no cstodo 
de óxido de cobalto e lítio, um fon Co € reduzido a Co" por 
um elétron que atravessa o circuito externo. 

A migração do fon e as alterações na estrutura quando os fons 
de lítio entram e saem dos materiais que compõem o eletrodo 
são complicadas. Além disso, o funcionamento de todas as bate- 
rias gera calor, porque elas não são perfeitamente eficient 
No caso das baterias de fons de Iio, o aquecimento do mate- 
fial que constitui o separados, que costuma ser um polímero, 
tornou-se um problema à medida que o tamanho das baterias foi 
aumentando para expandir a capacidade de energia. Em 2013, 05 
problemas gerados pelo superaquecimento de grandes baterias. 
de fons de io levaram à interrupção das operações do novo. 
Boeing 787 Dreamliner. 

Em todo o mundo, há equipes tentando descobrir novos mate- 
riais para fabricar cátodos e ânodos que recebam e liberem 
com mais facilidade os fons de lítio sem sofrer danos após 
muitos ciclos. Novos materiais para separadores que permi 
tam a passagem mais rápida dos fons de Ito com menor pro- 
dução de calor também estão em desenvolvimento. Alguns 
grupos de pesquisa estão tentando utilizar fons de sódio em 
vez de fons de lítia, porque o primeiro é muito mais abundante 
que o segundo, embora o tamanho maior dos fons de sódio 
gere outros desafios. Na próxima década, esperamos que haja 
grandes avanços na tecnologia das baterias baseadas em fons 
de metais alcalinos 


Na descarga rs de Ut migram por meo 
do separador, do inodo para ocátodo. 


também mais fil de fabricar, tendo em vista que o Mg € muito mais abundante na natureza que o LÀ. 
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) EXERCÍCIO R 


Raios iônicos em uma série isoeletrônica 
Disponha os fons K*, CT, 


S™ em ordem decrescente de tamanho. 


SOLUÇÃO 

Essa é uma série isocltrônica na qual todos os fons têm 18 
elétrons. Em uma série como essa, o tamanho diminui à medida 
que a carga nuclear (número atômico) aumenta. 

Os números atômicos dos fons são $ 16, CL 17, K 19, Ca 20. 
Assim, os fons diminuem de tamanho na seguinte ordem: $> 
crak >c, 


Para praticar: exercicio 1 
Disponha os átomos e os fons a seguir em ordem crescente de 


7.4 | ENERGIA DE IONIZAÇÃO 


A facilidade com que os elétrons podem ser remo- 
vidos de um átomo ou de um fon tem grande impacto 
sobre o seu comportamento químico. A energia de loni- 
zação de um átomo ou fon representa a energia mínima. 
necessária para remover um elétron de um átomo ou 
fon gasoso isolado em seu estado fundamental. O tema 
ionização foi citado pela primeira vez quando discu- 
os o modelo de Bohr do átomo de hidrogênio. == 
(Seção 6.3) Se o elétron em um átomo de H for excitado 
den= 1 (estado fundamental) para n = 00, o elétron será 
completamente removido do átomo; dessa maneira, o 
átomo é ionizado, 

Em geral, a primeira energia de ionização, h, € a 
energia necessária para remover o primeiro clétron de 
um átomo neutro, Por exemplo, a primeira energia de 
ionização para o átomo de sódio é a energia necessária 
para o processo; 


Na(g) — Nat (g) + e7 


72) 


A segunda energia de ionização, l, é a energia neces- 
sária para remover o segundo elétron, e assim por diante, 


(a) SP CRB <B <S <T 
0) Br<SP*< Se <TR" 
(9 Rb*< S< Se <T <B 
(0) Rb! <BE <S <S <T 
(e) SP*<Rb*< B< T< Se 


para remoções sucessivas de elétrons. Assim, 1» para o 
“átomo de sódio é a energia associada ao processo: 
Natig) — Nag) + e 


VARIAÇÕES NAS ENERGIAS DE 
IONIZAÇÃO SUCESSIVAS 

A magnitude da energia de ionização determina quanta 
energia é necessária para remover um elétron: quanto maior 
for a energia de ionização, mais difícil será a sua remoção. 
Observe na Tabela 7.2 que as energias de ionização de um 
dado elemento aumentam à medida que ocorrem remoções. 
sucessivas de elétrons: 1, < 72 < s,e assim por diante. Essa 
tendência faz sentido, porque, a cada remoção sucessiva, 
um elétron é retirado de um fon cada vez mais positivo, 


7a 


Reflita 


A luz pode ser utilizada para joizar átomos œ ions, Qual dos 
dois processos mostrados nas Equações 7.2 e 7.3 requer radia- 
ção com menor comprimento de onda? 


Tabala 7.2 Valores de energias de ionização sucessivas, 1 para os elementos do sódio ao argônio (mo). 


Elemento h h h h s k h 
Na 496 4562 (Eltrons da camada mais intema) 
Mg n8 1451 vB 
a 578 187 2745 nsn 
s n6 157 322 
P 1012 1907 294 
s 1000 2352 3357 
a 1251 228 382 sas esa 9362 11018 
A 152 2666 E sm 728 ani 11.995 


Tendências da energia de ionização 
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“Três elementos estão destacados na tabela periódica abaixo. Qual deles tem a segunda maior energia de ionização? 


SOLUÇÃO 
Analise e planeje A localização desses elementos na tabela 
Periódica permite-nos prever as suas configurações cletrôni- 
cas. As maiores energias de ionização envolvem a remoção de 
elétrons de caroço. Assim, devemos primeiro focar o elemento 
con apuna en sidirun da cam ocpada mai ester 


D 


desse elemento está associada, portanto, à remoção de um elé- 
tron central. Os outros elementos indicados, S (verde) e Ca 
(azul), têm dois ou mais elétrons de valência. Assim, o Na deve 
ter a segunda maior energia de ionização. 

Confira Consultando um manual de química, obtemos os 


seguintes valores para a Jz: Ca, 1.145 KJ/mol; S, 2.252 KJ/mol; 
Na, 4.562 KJ/mol. 


Para praticar: exercicio 1 


A terceira energia de ionização do bromo é a energia necessária 
para qual dos seguintes processos? (a) Brg) —* Br'(g) +e” 
(b) Br'(g) — Br* g) + € (e) Brig) — BE'(g) + 267 


HH 


Resolva O quadrado vermelho na figura representa o Na, que 
tem um elétron de valência. A segunda energia de ionização 


(8) Brig) — Brg) + 3e” (e) BP* (g) — Brg) +” 
Para praticar: exercicio 2 

Qual elemento tem a terceira maior energia de ionização, o 
Caouos? 


Uma segunda característica importante mostrada 
na Tabela 7.2 é o grande aumento da energia de ioni- 
zação que ocorre quando um clétron da camada mais 
interna é removido. Por exemplo, considere o silício, 
1522522p93523p?, As energias de ionização aumentam 
de maneira constante de 786 para 4.356 kJ/mol, para 
os quatro elétrons presentes nas subcamadas 3s e 3p. 
A remoção do quinto elétron, presente na subcamada 
2p, requer uma grande quantidade de energia: 16.091 
KJ/mol. Esse aumento ocorre porque é muito mais pro- 
vável que o elétron 2p seja encontrado perto do núcleo 
do que os quatro elétrons n = 3, Portanto, o elétron 2p 
é atraído por uma carga nuclear efetiva maior que os 
elétrons 3s € 3p. 


Reflita 


Qual você espera que seja maio, a / de um átomo de boro ou 
ah de um átomo de carbono? 


Cada elemento exibe um grande aumento de ener- 
gia de ionização quando o primeiro elétron da camada 
mais interna é removido. Essa observação sustenta a ideia 
de que apenas os elétrons da camada mais externa estão. 
envolvidos no compartilhamento e na transferência de 
elétrons que dão origem a ligações e reações químicas. 
Como veremos quando tratarmos das ligações químicas 
nos Capítulos 8 e 9, os elétrons das camadas mais inter- 
nas estão fortemente ligados ao núcleo, dificultando sua. 
remoção do átomo ou até mesmo seu compartilhamento. 
com outro átomo. 


TENDÊNCIAS PERIÓDICAS DAS 
PRIMEIRAS ENERGIAS DE IONIZAÇÃO 


A Figura 7.10 mostra, para os primeiros $4 elementos, 
astendências observadas das primeiras energias de ionização, 
à medida que passamos de um elemento para outro na tabela 
periódica. As principais tendências são as seguintes: 

1. Ah geralmente aumenta à medida que avançamos 
em um período. Os metais alcalinos têm a energia 
de ionização mais baixa em cada período, e os gases. 
nobres, a mais alta. Há pequenas irregularidades nessa 
tendência que iremos discutir em breve. 

A h geralmente diminui à medida que descemos em 
qualquer grupo da tabela periódica. Por exemplo, 
as energias de ionização dos gases nobres seguem a 
ordem He>Ne>Ar>Kr> Xe. 

Os elementos dos blocos s e p apresentam uma faixa 
maior de valores de 1, que os elementos dos metais 
de transição. De maneira geral, as energias de ioniza- 
ção dos metais de transição aumentam lentamente da 
esquerda para a direita em um período, Já os metais do 
bloco f (não mostrados na Figura 7.10) também apro- 
sentam apenas uma pequena variação dos valores de 1. 
Em geral, átomos menores têm energias de ionização 
mais elevadas. Os mesmos fatores influenciam o tamanho 
atômico e as energias de ionização. A energia necessária 
para remover um elétron da camada mais extera ocupada 
depende tanto da carga nuclear efetiva quanto da distância. 
média entre o elétron e o núcleo. Aumentar a carga nuclear 
efetiva ou diminuir essa distância aumenta a atração entre 
o elétron c o núcleo, À medida que essa atração aumenta, 
toma-se mais difícil remover o elétron; assim, a energia 
de ionização aumenta. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


O valor para o astato, AL não aparece na Figura 7.10. Com uma aproximação de 100 KJ/mol, que estimativa você faria para o valor 
da primeira energia de ionização do A1? 


Figura 7.10 Tendências das primeiras. 
energias de ionização dos elementos. 


Energia de ionização (mol) 


j 
j 


Ao longo de um período, ocorre tanto o aumento da 
carga nuclear efetiva quanto a diminuição do raio atô- 
mico, fazendo com que a energia de ionização aumente. 
Por outro lado, à medida que descemos em um grupo, o 
raio atômico aumenta, enquanto a carga nuclear efetiva 
aumenta muito pouco. O aumento do raio prevalece, por- 
tanto a atração entre o núcleo e o elétron diminui, fazendo 
“com que a energia de ionização também diminua. 

AS irregularidades em um determinado período são 
sutis, mas podem ser facilmente explicadas, Por exemplo, 
a diminuição na energia de ionização do berilio (IHe}2°) 
ao boro ([Hel2s2p!), mostrada na Figura 7.10, ocorre por- 
que o terceiro elétron de valência do B ocupa a subcamada 
2p. a qual está vazia no Be. Lembre-se de que a subca- 
mada 2p está em um nível de energia mais alto que a sub- 
camada 2s (Figura 6.25). A ligeira diminuição na energia 
de ionização quando passamos do nitrogênio ([He]22p) 


para o oxigênio ([He]23?2p°) resulta da repulsão entre elé- 
trons emparelhados na configuração 2p* (Figura 7.11). 
RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que é mais fácil remover um elétron 2p de um átomo de 
oxigênio do que de um átomo de nitrogênio? 


æjji 


[iTi 


Figura 7.11 Preenchimento do orbital 2p do nitrogênio e 
So oxigênio. 


Consultando a tabela periódica, disponha os átomos de Ne, Na, P. Ar e K em ordem crescente de primeira energia de ionização. 


SOLUÇÃO 
Analise € planeje Com base nos símbolos químicos de cinco 
elementos, devemos dispô-los em ordem crescente de primeira 


energia de ionização. Para isso, precisamos localizar cada ele- 
mento na tabela periódica. Podemos, então, usar suas posições. 


relativas e as tendência da primeira energia de ionização para 
prever a ordem. 
Resolva A energia de ionização aumenta à medida que vamos da 
esquenta para a direita em um período e diminui à medida que 
descemas em um grupo. Como o Na, o Pe o Ar estão no mesmo. 
Período, esperamos que a 1 varie na ordem Na < P < Ar. 
Como o Ne está acima do Ar no grupo SA, esperamos que: 
Ar <Ne, Da mesma forma, o K está diretamente abaixo do Na. 
no grupo 1A, e, por isso, esperamos que: K < Na. 
A partir dessas observações, concluímos que as energias de 
ionização seguem a seguinte ontem: 

K<Na<P<Ar<Ne 


Confira Os valores apresentados na Figura 7.10 confirmam 
essa previsão. 
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G) Como a carga nuclear efetiva do Mg é maior que a do 
Be, a primeira energia de ionização do Mg é maior que 
ado Be. 

(5) A primeira energia de ionização do O é menor que a do N 
porque no O devemos e emparelhar elétrons no orbital 2p. 

Gü) À primeira energia de ionização do Ar é menor que a do 
Ne porque o elétron 3p do Ar está mais longe do nócico. 
que o elétron 2p do Ne. 

Quais afirmações são verdadeiras? 

(a) Apenas uma das afirmações é verdadeira, 

(©) As afirmações (i) e Gi) são verdadeiras. 

(6) As afirmações (i) e (ii) são verdadeiras, 

(8) As afirmações Gi) e (iü) são verdadeiras, 

(6) Todas as afirmações são falsas. 


Para praticar: exercicio 1 Para praticar: exercicio 2 
Considere as seguintes afirmações a respeito das primeiras Qual elemento tem a primeira energia de ionização mais baixa, 
energias de ionização: B, Al C ou Si? Qual tem a mais alta? 


De acordo com a regra de Hund, cada elétron na configura- 
ção 2p’ está localizado em um orbital p diferente, minimi- 
tando a repulsão entre os três elétrons 2p. «o> (Seção 68) 


CONFIGURAÇÕES ELETRÔNICAS 
DEÍONS 


Quando os elétrons são removidos de um átomo para 
formar um cátion, eles são sempre removidos, primei- 
ramente, dos orbitais ocupados que apresentam o maior 
número quântico principal. n. Por exemplo, o elétron 
removido de um átomo de lítio (15225!) é o 2s": 


Li(18225!) => Li) + e7 


Da mesma forma, quando dois elétrons são removidos 
do Fe (LAr]452349), estes serão removidos do orbital 4s 
formando o fon Fe’ 


Fe(lAr]4s?349) 1 Fe2+((Ar]34) +27 


Se um terceiro elétron for removido, formando Fe”, 
ele virá do orbital 3d, porque todos os orbitais com n = 4 
estarão v: 


Fe? + (JAr]3d") => Fe? + (1Ar|3d) + e7 


Pode parecer estranho que os elétrons 4s sejam remo- 
vidos antes dos elétrons 3d na formação de cátions de 
metais de transição. Afinal de contas, ao escrever confi- 
gurações eletrônicas, adicionamos os elétrons 4s antes dos 


Configurações eletrônicas de íons 


34. No entanto, ao escrever as configurações eletrônicas 
dos átomos, passamos por um processo imaginário no 
qual percorremos toda a tabela periódica de um elemento. 
para outro, Ao fazer isso, adicionamos um elétron a um 
orbital e um próton ao núcleo, alterando a identidade do 
elemento. Na ionização, não invertemos esse processo, 
porque não há prótons sendo removidos. 

“Se houver mais de uma subcamada ocupada para um 
determinado valor de n, os elétrons são removidos primei- 
ramente do orbital com o maior valor de L. Por exemplo, 
um átomo de estanho perde seus elétrons Sp antes dos. 
elétrons Ss: 


SulKr|S4dOSp2) = Sn?" (1KE]S24d!O) 4 267 mo 
Sat” ((Krjád!?) + de” 


Os elétrons adicionados a um átomo para formar um. 
ânion são inseridos no orbital vazio ou semipreenchido, 
que tem (orbital) o menor valor de n. Por exemplo, um 
elétron adicionado a um átomo de flúor para formar o fon 
FF ocupa o espaço vazio da subcamada 2p: 


PUPP + = OPA) 


Reflita 


0 Cr* e o V?* têm a mesma configuração eletrônica ou são 
diferentes? 


Escreva as configurações eletrônicas de (a) Ca?! (b) Co?" e (e) S5. 
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SOLUÇÃO 

Analise € planeje Devemos escrever as configurações elebni 

cas de três fons. Para isso, primeiro escrevemos a configuração. 

eletrônica de cada stomo que os forma e, em seguida, remove- 

mos ou adicionamos elétrons para originar fons. 

Primeiro, os elétrons são removidos dos orbitais com o valor 

mais alto de m, para serem adicionados a05 orbitais vazios ou 

“semipreenchidos com o menor valor de n. 

Resolva 

(a) O cálcio (número atômico 20) tem a configuração ele- 
trônica [Ar]ds?, Para formar um fon 2+, os dois elétrons 
extemos 4s devem ser removidos, resultando em um fon 
que é isoeletrônico com o Ar. 


Ca: (am 


O cobalto (número atômico 27) tem a configuração leôni- 
ca [ArHis'3d. Para formar um fon 3+, três clétrons devem. 
ser removidos, Como discutido no anteriormente, os eé- 
trons ds são removidos antes dos ckétrons 34. Consequente- 
mente, removemos os dois elétrons 4s c um dos cléirons 34, 
e aconfiguraçãoclcrônca do Co! passa ser: 


Co: fara 


o 


(6) O enxofre (número atômico 16) tem a configuração ele- 
trônica [NeJ3523p*. Para formar um fon 2-, dois elétrons 
“devem ser adicionados. Há espaço para dois elétrons adi- 
cionais nos orbitais 3p. Assim, a configuração eletrônica 
do S passa a ser: 


Si: [Nep = [Ar] 


Comentário Lembre-se de que muitos dos fons comuns dos 
elementos dos blocos s € p, como o Ca?" e o S%, apresentam 
número igual de elétrons que o gás nobre mais próximo. co 
(Seção27) 

Para praticar: exercício 1 

A configuração cletrônica de um átomo de Te no estado 
fundamental é [Kr]5s?44º. Qual é a configuração eletrônica 
de um fon Te™? (a) [Kr}4d", (b) [Kr]54d?, (© [Kjss'4d, 
(a) KASPA, (6) [Krjsd'® 

Para praticar: exercicio 2 


Escreva as configurações eletrônicas de (a) Ga”, (b) Cr" e 
«Be, 


7.5 | AFINIDADE ELETRÔNICA 


A primeira energia de ionização de um átomo é uma 
medida da variação de energia associada à remoção de um 
elétron do átomo para formar um cátion. Por exemplo, a 
primeira energia de ionização do C1(g). 1.251 KJ/mol, é a 
variação de energia associada ao processo: 


Energia de ionização: 
Chg) — CI*(g) + e7 AE = 1.251 kJ/mol 
[Nea3p* [Neap 


174) 


O valor positivo da energia de ionização significa que 
a energia deve ser acrescentada ao átomo para a remoção 
de um elétron. Todas as energias de ionização para os 
átomos são positivas: a energia deve ser absorvida para 
que ocorra a remoção de um elétron. 

A maioria dos átomos também pode ganhar elétrons 
para formar ânions, A variação de energia que acontece 
quando um elétron é adicionado a um átomo gasoso é cha- 
mada de afinidade eletrônica, uma vez que ela mede a 
atração, ou a afinidade, do átomo pelo elétron adicionado. 
Para a maioria dos átomos, energia é liberada quando um 
elétron é adicionado, Por exemplo, a adição de um elétron 
a um átomo de cloro é acompanhada de uma variação de 


energia de -349 kJ/mol — o sinal negativo indica que 
energia é liberada durante o processo. Portanto, podemos 
dizer que a afinidade eletrônica do CI €-349 KJ/mol." 


Afinidade eletrônica: 
Clg) + — Cig) AE = -349 kJ/mol 


Neea [Neap 


Também é importante compreender a diferença entre 
energia de ionização e afinidade eletrônica: a energia de 
ionização mede a variação de energia quando um átomo 
perde um elétron, enquanto a afinidade eletrônica mede a 
variação de energia quando um átomo ganha um elétron. 
Quanto maior for a atração entre um átomo c um clé- 
tron adicionado, mais negativa será a afinidade eletrônica 
do átomo. Para alguns elementos, como os gases nobres, 
a afinidade eletrônica tem um valor positivo, isso significa 
que o ânion tem energia mais alta que o átomo e o elétron 
separados: 
Arg) + — Ar (g) AE>0 
INej3st3p* — INej3s?3pºas! 
O fato de que a afinidade eletrônica é positiva sig- 


nifica que um elétron não vai se ligar a um átomo de 
Ar; o fon Ar é instável e não se forma. A Figura 7.12 


vs] 


176] 


* Duas convenções de sinais são usas para a afinidade eletrônica. Na masona dos textos introdutórios, incluindo exte. a convenção de sinais termodi- 
nimicos é utilizada: um sinal negativo indica que a adição de um elétron é um proce exotérmico, como a afinidade eletrônica do cloro, -349 KJ/mol. 
Historicamente, no entanto, a afinidade letróica foi definida como a energia Eherada quando um léro é aficionado a um stomo ou um fon gasoso. 
Como 349 kJ/mol são liberados quando um elétron é adicionado so Ck). a afinidade eletrônica por essa comvenção sera +349 KJ/mol. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que as afinidades eletrônicas dos elementos do grupo 4A 
são mais negativas que as dos elementos do grupo SA? 


Figura 7.12 Afinidade eletrônica em kmol de elementos 
selecionados dos blocos s ep. 


apresenta as afinidades eletrônicas dos elementos dos blo- 
cos s e p dos primeiros cinco períodos. Observe que as 
tendências não são tão evidentes quanto as tendências da 
energia de ionização. Os halogênios, que apresentam uma 
subcamada p com um elétron a menos que uma subca- 
mada preenchida, têm afinidades eletrônicas mais negati- 
vas. Ao ganhar um elétron, um átomo de halogênio forma 
um ânion estável com uma configuração de gás nobre 
(Equação 7.5). A adição de um elétron a um gás nobre, 
no entanto, requer que o elétron seja posicionado em uma 
subcamada de alta energia que está vazia no átomo (Equa- 
ção 7.6). Como ocupar uma subcamada de maior energia 
é encrgeticamente desfavorável, a afinidade eletrônica é 
altamente positiva. As afinidades eletrônicas de Be e Mg 
são positivas pelo mesmo motivo; o elétron adicionado 
seria posicionado em uma subcamada p, antes vazia, que 
apresenta maior energia. 

As afinidades eletrônicas dos elementos do grupo SA 
também são interessantes. Como esses elementos têm sub- 
camadas p semipreenchidas, o elétron adicionado deve ser 
colocado em um orbital já ocupado, resultando em maio- 
res repulsões entre os elétrons. Consequentemente, esses. 


Tabela 7.3 Propriedades caracteristicas de metais e não metais. 
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elementos têm afinidades eletrônicas que são positivas (N) 
ou menos negativas que as de seus vizinhos à esquerda 


que descemos em um grupo (Figura 7.12). Para o F, por 
exemplo, os elétrons são adicionados a um orbital 2p; já 
para o CI, a um orbital 3p; para o Br, a um orbital 4p; e 
assim por diante. Portanto, quando vamos do F ao I, a dis- 
tância média entre o elétron adicionado e o núcleo aumenta. 
de maneira contínua, fazendo com que a atração entre o 
elétron e o núcleo diminua. No entanto, o orbital que con- 
tém o elétron mais externo se espalha, de modo que, do 
F a0 I, as repulsões entre os elétrons também diminuem. 
Como resultado, a redução da atração entre o elétron e 
o núcleo é contrabalanceada pela redução das repulsões. 
entre os elétrons. 


Reflita 


Qual é a relação entre o valor da primeira energia de ionização 
de um lon Cr g) e a afinidade eletrônica do Cl)? 


7.6 | METAIS, NÃO METAIS 
EMETALOIDES 


Raios atômicos, energias de ionização e afinidades 
eletrônicas são propriedades de átomos, Com exceção dos 
gases nobres, no entanto, nenhum elemento é encontrado. 
na natureza como átomos isolados. Para compreender 
melhor as propriedades dos elementos, também precisa- 
mos examinar as tendências periódicas das propriedades. 
que envolvem grandes conjuntos de átomos. 

Os elementos podem ser agrupados como metais, 
não metais e metaloides (Figura 7.13). oœ (Seção 2.5) 
Algumas das propriedades distintivas de metais e não 
metais estão resumidas na Tabela 7.3, 

Nas próximas seções, vamos explorar algumas recor- 
rências de padrões de reatividade na tabela periódica. Já a 
análise da reatividade de não metais e metais selecionados 


Metais Não metais 

São reluzente, têm várias cores, embora a maioria seja prateada — Não são reuzentes, têm várias cores 

São sólidos maleáves e fexiveis São geralmente sólidos frágeis: alguns são duros e outros 
São macios 

São bons condutores de calor e elewicidade São maus condutores de calor e eletricidade 

A maioria dos óxidos metálicos iônica, sólida e básica A maioria dos óxidos não metálicos são substâncias 
moleculares que formam soluções ácidas 


Tendem a formar cátions em solução aquosa 


Tendem a formar ânions ou oxiânions em solução aquosa 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como as tendências periódicas do caráter metálico se comparam às da energia de ionização? 


Aumento do caráter 
w = 
ù r 
3 M A SA 64 Afa 

a| a E 

FIRE s s [10 
à [de H HE 
njoj æ m z m [o| magg 
ujus e Ias ARE HE 

Ras EREJE ARE E 

YIBBBA ajeje HBE HR 
HAEE ofaa ARE ES 
HERE ARE HHE JE 
JAINA AAR wu Te RIN 

HIBRBIBE HAHH HHR HA 
= Ta fif ior a | [o io at [is o urfi 
HARE HHHHHHHKE 

Oua sTETETetaTeTaTetaTE 

E HEBRABBBEBREA 
oa 2 EA FO EA ES ES PEA RGE 

PM ABNHARNAAARE 


Figura 7.13 Metais metaloides e não metais. 


ocorrerá de maneira mai 
posteriores. 

Quanto mais um elemento exibir as propriedades físi- 
cas e químicas dos metais, maior será seu caráter metá- 
lico. Conforme a Figura 7.13, o caráter metálico geral- 
mente aumenta quando descemos em um grupo da tabela 
periódica, e diminui quando seguimos para a direita em 
um período, Agora, examinaremos as estreitas relações. 
existentes entre as configurações eletrônicas e as proprie- 
dades de metais, não metais e metaloides. 


aprofundada nos capítulos 


METAIS 


A maioria dos elementos metálicos exibe o brilho lus- 
troso que associamos aos metais (Figura 7.14), que por 
sua vez conduz calor e eletricidade. Em geral, os metais. 
são maleáveis (podem ser convertidos em folhas finas) e 
flexíveis (podem ser transformados em fios). Todos são 
sólidos à temperatura ambiente, com exceção do mercúrio 


(temperatura de fusão é igual a —39 °C), que é líquido à 
temperatura ambiente. Dois metais derretem a uma tem- 
peratura ligeiramente acima da temperatura ambiente: o 
césio a 284 °C e o gálio a 29.8 °C. Em outro extremo, 
vários metais derretem a temperaturas muito elevadas. Por. 
exemplo, o tungstênio, utilizado nos filamentos de lâmpa- 
das incandescentes, funde-se a 3.400 *C. 

Metais tendem a ter energias de ionização baixas 
(Figura 7,10) e, portanto, costumam formar cátions de 
maneira relativamente fácil. Como resultado, os metais. 
são oxidados (perdem elétrons) quando reagem. Entre 
as propriedades atômicas fundamentais, assim como 
raio, configuração eletrônica, afinidade eletrônica, entre 
outros, a primeira energia de ionização é o melhor indi- 
cador de que um elemento se comporta como um metal 
ou um não metal, 

A Figura 7.15 mostra os estados de oxidação de fons 
representativos de metais e não metais. Como observado na 


Figura 7.14 Metais são brilhantes, maleáveis e flexíveis. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


A linha vermelha separa os metais dos não metais. Como os estados de oxidação comuns são divididos por essa linha? 


14 


z 


Bet 


umaZOZ muro 


Figura 7.15 Estados de oxidação representativos dos elementos. Cesare que o hidrogênio apresenta números de oiação posto e 


negatio, sendo 11, 


Seção 2.7, a carga de qualquer fon de metal alcalino em um 
composto é sempre +1, e a de qualquer metal alcalino-ter- 
roso é sempre 2+, Os elétrons extemos s dos átomos que 
pertencem a um desses grupos são facilmente perdidos, 
resultando em uma configuração eletrônica de gás nobre. 
No caso de metais pertencentes a grupos com orbitais p 
semipreenchidos (grupos 34-7A), cátions são formados 
a partir da perda apenas dos elétrons externos p (como o 
Sn?*) ou dos elétrons externos s e p (como o $nº"). A carga 
de fons de metais de transição não segue um padrão Óbvio. 
Uma característica dos metais de transição é a capacidade 
de formar mais de um cátion. Por exemplo, os compostos 
de Fe?” e Fe? são muito comuns. 


Reflita 


O arsênio forma compostos binários com o CI e com o Mg. Ele 
terá o mesmo estado de oxidação nesses dois compostos? 


Os compostos formados por um metal e um não metal 
tendem a ser substâncias iônicas. Por exemplo, a maioris 
dos óxidos metálicos e dos halogenctos são sólidos iðni- 
cos. Para ilustrar, vejamos a reação existente entre o níquel 
metálico e o oxigênio produzindo o óxido de níquel, um 
sólido iônico com fons Ni?” e OF: 


2 Ni(s) + 0x8) — 2 NiO(s) 


Os óxidos são particularmente importantes por causa. 
da abundância do oxigênio em nosso ambiente. 

Amaioria dos óxidos de metais é básica. Aqueles que 
se dissolvem em água reagem para formar hidróxidos de 
metal, como nos exemplos a seguir: 


vm 


Óxido de metal + água —» hidróxido de metal 


NajO(5) + H:O) — 2 NaOH(ag) 
CaO(s) + H7041) —* Ca(OH) tag) 


173) 
179) 


A basicidade dos óxidos de metais vem do fon óxido, 
que reage com água: 


(ag) + HO) — 20H ta 17.10) 


A basicidade dos óxidos de metais insolúveis em água 
pode ser verificada mediante sua reação com ácidos pro- 
duzindo um sal e água, como mostra a Figura 7.16: 


Óxido de metal + dido —* sal + água 


NiO(s) + 2 HNOs(ag) — Ni(NOs)a(ag) + Ha0(1) 
AD] 


NÃO METAIS 


Não metais podem ser sólidos, líquidos ou gasosos. 
Eles não são brilhantes e, geralmente, são maus condu- 
tores de calor e eletricidade. As suas temperaturas de 
fusão são geralmente mais baixas que as dos metais (com 
exceção do diamante, uma forma do carbono, que funde. 
a 3.570 *C). Em condições normais, sete não metais são 
encontrados na natureza como moléculas diatômicas. 
Cinco deles são gases (Ha, Na, O2, Fz e Cla), um deles é 
líquido (Bra), € o outro, um sólido volátil (13). Com exce- 
ção dos gases nobres, os não metais restantes são sólidos. 
que podem ser tanto duros, assim como o diamante, ou 
macios, a exemplo do enxofre (Figura 7.17), 

Por causa de suas afinidades eletrônicas relativa- 
mente grandes e negativas, não metais tendem a ganhar 
elétrons quando reagem com metais. Por exemplo, a reação 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Você acha que o NIO pode ser dissolvido em uma solução aquosa de NaNO,? 


Figura 7.16 Óxidos metálicos 


Odo de riu (NO) dedo nico O NO E reli em água mas rege tese cm kidar ONO niot 
(HNO e água como HNO, para produzr ura solução seio em água, mas reage com 
NO, do tico CANO) para produ 
suua a tua soluço verde de NNO) 
) EXERCÍCIO RESOLVIDO 7.8 


Propriedades de óxidos metálicos 


(a) À temperatura ambiente, em que estado estará o óxido de escândio: sólido, líquido ou gasoso? 
(b) Escreva a equação química balanceada da reação entre o óxido de escândi e o cido nítrico 


SOLUÇÃO 

Analise e planeje Devemos determinar uma propriedade física 

do óxido de escândio (seu estado à temperatura ambiente) e 

uma propriedade química (como ele reage com o ácido nítrico). 

Resolva 

(a) Como o óxido de escândio é um óxido de metal, podemos 
supor que ele é um sólido nico. De fato, ele é, apresen- 
ta uma temperatura de fusão muito elevada, sendo igual a 
2485 °C. 

(D) Em compostos, o osċtadio ter uma carga 3°, S0”, é o 
fon óxido é o O”, Consequentemente, a fórmula do óxido 
de escândio é 86:03. Os óxidos metálicos tendem a ser 
básicos, reagindo com ácidos para formar um sal e água. 
Nesse caso, o sal é o nitrato de escândio, Se(NOs)s: 


S2104) + 6 HNOs(ag) — 2 Se(NOs ag) + 3 H201) 


Para praticar: exercício 1 
Suponha que um óxido metálico de fórmula M70; seja sold- 
vel em água. Qualis) seria(m) o(s) principais) produto(s) 
formadots) pela dissolução dessa substância em água? 

(9) Mitstag) + Oxe) (dy MOH)(ag) 

0) MD + Has) O) (6) MOH (ag) 

(6) MP (ag) + HiO:tag) 

Para praticar; exercício 2 

Escreva a equação química balanceada da reação entre o óxido 
Se cobre(II) eo ácido sulárico. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Você acha que o enxofre é maleável? 


Figura 7.17 O ensofre, conhecido na Idade 
Média como “pedra de enxofre”, é um não metal 


entre o alumínio e o bromo produz o composto iônico bro- 
meto de alumínio: 


2AM)+3 Bra) —2AIBey(s) 1712) 

Um não metal costuma ganhar elétrons suficientes 
para preencher sua subcamada p mais externa, obtendo 
uma configuração eletrônica de gás nobre. Por exemplo, 
o átomo de bromo ganha um elétron para preencher sua 
subcamada 4p: 


Br((Arj4s234"04pº) + 7 => Br ((Ar]4s?34'04pº) 


Os compostos formados inteiramente por não metais 
geralmente são substâncias moleculares que tendem a 


ser gases, líquidos ou sólidos com baixo ponto de fusão 
à temperatura ambiente. Exemplos deles são os hidro- 
carbonetos comuns, usados como combustíveis (metano, 
CHi; propano, CsHs; octano, CsHia), e HCI, NH; e H2S 
gasosos. Muitos medicamentos são moléculas compostas 
de C, H, N, O e outros não metais. Por exemplo, a fórmula 
molecular do medicamento Celebra? (ou Celecoxibe) é 
CrHuFN;03S. 

A maioria dos óxidos não metálicos é ácida, isso 
significa que aqueles que se dissolvem na água formam 
ácidos: 


Óxido de não metal + água —» ácido 
COr(g) + HO) —* H,COslaq) 
P4Oro(s) + 6 Hz0() — 4 HsPOs(ag) 


10.13) 
17.14) 


A reação entre o dióxido de carbono e a água (Figura 
7.18) explica a acidez da água gaseificada e, até certo 
ponto, a da água da chuva. Como o enxofre está presente no 
óleo e no carvão, a combustão desses combustíveis comuns. 
produz dióxido e trióxido de enxofre. Essas substâncias são. 
dissolvidas em água para produzir a chuva ácida, um dos 
principais poluentes em muitas regiões do mundo. Como. 
os ácidos, a maioria dos óxidos não metálicos é dissolvida 
em soluções básicas para formar um sal e água: 


Óxido de não metal + base —* sal + água 
COs(g) + 2 NaOH(ag) — NasCO (ag) + H201) 
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Figura 2.18 Reação entre CO; e água com indicador arul de 
bromotimal Inicamente, a cor azu inca que à água é ligeiramente básica. 
Quando um pedaço de ido de carbona sólido ("gelo seco") é acionado, 
aco muda para amarela indicando uma solução ácida. á a névoa formada 

presenta gotas de água do ar condensadas pelo gås CO; ri. 


Reflita 


Supondo que A é um elemento, e que o composto ACIs tem 
temperatura de fusão —112 "C, você acha que esse composto È 
molecular ou iônico? É mais provável que o elemento A seja o 
escândio ou o fósforo? 


METALOIDES 


As propriedades dos metaloides ficam entre as dos 
metais € as dos não metais, podendo ter algumas pro- 
pricdades metálicas características, mas não todas. Por 
exemplo, o metaloide silício tem a aparência de um metal 


17.15] (Figura 7.19), mas é frágil, em vez de maleável, e não 
) EXERCÍ 

Reações de óxidos não metálicos 

Escreva a equação quimica balanceada da reação entre o dióxido de selênio sólido, Se). e: (a) a água; (b) o hidróxido de 

sódio aquoso. 

SOLUÇÃO 


Analise e planeje Vemos que o selênio é um não metal. Por- 

tanto, precisamos escrever as equações químicas da reação 

entre um óxido não metálico e a água, e um óxido não metálico 

€ uma base, NaOH. Óxidos não metálicos são ácidos, que rea- 

gem com água para formar um ácido e com bases para formar 

um sal e água, 

Resolva 

(a) A reação entre o dióxido de selênio e a água é semelhan- 
te àquela entre o dióxido de carbono e a água (Equação 
713% 


SeOi(5) + H100) — HsScO (ag) 
(Não importa que o SeO seja um sólido e o CO% um gás sob 


condições padrão; o importante é que ambos são óxidos não 
metálicos solúveis em água.) 


(b) A reação com o hidróxido de sódio é como a da Equação 
7415: 


Se02l) + 2 NaOH(ag) —* NasScO ag) + HO) 


MIMOSO 


Para praticar: exercício 2 
Escreva a equação molecular balanceada da reação entre o 
hexaúxido de tetrafósforo ea água. 
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Figura 7.19 Silicio elementar. 


conduz calor e eletricidade como os metais. Os compostos. 
de metaloides podem ter características dos compostos de 
metais ou de não metais. 
Vários metaloides, principalmente o silício, são semi- 
condutores elétricos, representando os principais ele- 
mentos utilizados em circuitos integrados e em chips de 
computador. Uma das razões pelas quais os metaloides. 
podem ser usados em circuitos integrados é que sua con- 
dutividade elétrica fica entre a de metais e a de não metais. 
O silício muito puro é um isolante elétrico, mas sua con- 
dutividade pode ser consideravelmente aumentada com a 
adição de impurezas específicas chamadas de dopantes. 
Essa modificação propicia um mecanismo para controlar a 
condutividade elétrica mediante o controle da composição. 
química. Voltaremos a esse ponto no Capítulo 12. 


7.1 | TENDÊNCIAS DOS METAIS DOS 
GRUPOS IA E 2A 


Como vimos, elementos de um determinado grupo 
possuem semelhanças gerais. No entanto, também existem 
tendências dentro de cada grupo. Nesta seção, utilizare- 
mos a tabela periódica e o nosso conhecimento a respeito 
das configurações eletrônicas para examinar a química dos. 
metais alcalinos e dos metais alcalino-lerrosos. 


GRUPO 1A: METAIS ALCALINOS 


Os metais alcalinos são sólidos metálicos macios 
(Figura 7.20), Todos têm propriedades metálicas carac- 
terísticas, como a cor prateada, o brilho metálico e a alta 
condutividade térmica e elétrica. O nome alcalino vem 
de uma palavra árabe que significa “cinzas”, Muitos com- 
postos de sódio e de potássio, dois metais alcalinos, foram 


Tabela 7,4 Algumas propriedades dos metas actos 


Figura 7.20 O sódio, assim como os outros metais alcalinos, é 
madio suficiente para ser cortado com uma faca. 


isolados a partir de cinzas de madeira pelos primeiros 
químicos. 


apresentam baixas densidades e temperaturas de fusão, 
e essas propriedades variam de forma bastante regular 
com o aumento do número atômico. Vemos as tendên- 
cias comuns à medida que descemos no grupo, como o 
aumento do raio atômico e a diminuição da primeira ener- 
gia de ionização. O metal alcalino de qualquer período tem 
o menor valor de 1 do período (Figura 7.10), refletindo 
a relativa facilidade com que o seu elétron de valência s 
pode ser removido. Como resultado, os metais alcalinos. 
são muito reativos; perdem um elétron com facilidade para. 
formar fons com carga 1+. «c (Seção 2.7) 

Os metais alcalinos são encontrados na natureza 
apenas na forma de compostos. O sódio e o potássio são 
relativamente abundantes na crosta terrestre, na água do 
mar e em sistemas biológicos, sempre como cátions de 
“compostos iônicos. Na maioria das vezes, todos os metais. 
alcalinos se ligam diretamente a não metais. Por exemplo, 
eles reagem com o hidrogênio para formar hidretos e com 
o enxofre para formar sulfetos: 


2 M6s) + Ha(g) — 2 MH(s) 


17.16) 
2M(s) + St) — MaS(5) vam 


onde M representa qualquer metal alcalino, Em hidretos. 
de metais alcalinos (LiH, NaH etc), o hidrogênio está 


Temperatura Densidade Raio 
Elemento Configuração eletrônica _ de fusão CO) (giem?) atômico (Å) 1 (kiimol) 
Litio elas! 181 0,53 128 520 
Sdo iels" s 097 166 496 
Potóso ajas! 8 086 203 a 
Rubidio  IKa]ss! E] 153 220 403 
Céso Drejes! E) 188 24 36 


presente como H, ou seja, o fon hidreto. Um átomo de 
hidrogênio que ganhou um elétron é diferente do fon de 
hidrogênio, H*, formado quando um átomo de hidrogênio. 
perde seu elétron, 

Os metais alcalinos reagem intensamente com a água, 
produzindo gás hidrogênio e uma solução de um hidróxido 
de metal alcalino: 


2M(5) +2 H00) — 2 MOH(ag) + Hag) 17.181 

Essas reações são exotérmicas (Figura 7.21). Em 
muitos casos, é gerado calor suficiente para inflamar o Ha, 
podendo produzir fogo e até mesmo uma explosão, como 
na fotografia de abertura deste capítulo, em que o K reage 
com a água. A reação é ainda mais violenta com o Rb e, 
especialmente, com o Cs, uma vez que as energias de ioni- 
zação deles são ainda mais baixas que a do K. Lembre- 
se de que o fon mais comum de oxigênio é o fon óxido, 
OF”, Seria de se esperar, portanto, que a reação entre um 
metal alcalino e o oxigênio produzisse o óxido metálico 
correspondente, De fato, a reação entre o Li metálico e o 
oxigênio forma óxido de lítio: 


4 Lilo) + 0368) —* 2 LijO(9) 
nido de ttio 


17.19) 


Quando dissolvidos em água, o LizO e outros óxidos 
metálicos solúveis formam fons hidróxido a partir da rea- 
ção entre fons O?” e HO (Equação 7.10). 

As reações dos outros metais alcalinos com o oxi- 
gênio são mais complexas do que se poderia prever. Por 
exemplo, quando o sódio reage com o oxigênio, o produto 
principal é o peróxido de sódio, que contém o fon 0”: 


2 Nals) + On(g) — Na,Oa(s) 
periuido de sódio 


17.20) 
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O potássio, o rubídio e o césio reagem com o oxigênio 
para formar compostos que contêm o fon O3”, que chama- 
mos de fon superóxido. Por exemplo, o potássio forma o 
superóxido de potássio, KO: 


K(9) + O(g) — KOs) 
superóxido de potácio 


tran 


Lembre que as reações das Equações 7.20 e 7.21 são 
um tanto inesperadas. Na maioria dos casos, a reação entre 
o oxigênio e um metal forma o óxido do metal. 

Como fica evidente nas Equações 7.18 a 7.21, os 
metais alcalinos são extremamente reativos com a água e 
o oxigênio. Por causa dessa reatividade, os metais geral- 
mente são armazenados em um hidrocarboncio líquido, 
assim como óleo mineral ou querosene, 

Embora os fons de metais alcalinos sejam incolores, 
cada um produz uma cor característica quando submetidos. 
auma chama (Figura 7.22). Os fons são reduzidos a áio- 
mos metálicos gasosos na chama. À alta temperatura excita 
o elétron de valência do seu estado fundamental para um 
orbital de energia mais elevada, fazendo com que o átomo 
fique em um estado excitado. O átomo emite energia na 
forma de luz visível quando o elétron volta ao orbital de 
menor energia, retomando ao seu estado fundamental. A 
luz emitida tem um comprimento de onda específico para 
cada elemento, como os espectros de linha de hidrogênio 
e sódio visto anteriormente, «> (Seção 6.3) A emissão 
amarela do sódio a 589 nm é característica das lâmpadas 
de vapor de sódio (Figura 7.23). 


Reflita 


O césio tende a ser o mais reativo dos metais alcalinos estáveis. 
(o ftâncio, F, é radioativo e ainda não foi bem estudado) 
Qual propriedade atómica do Cs é a principal causa da sua 
alta reatividade? 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual dos metais alcalinos você espera que reagirá mais intensamente com a água: o rubidio metálico ou o potássio metálico? 


Figura 7.21 Metais alcalinos reagem intensamente com a água. 
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an 


Figura 7.22 Submetidos a uma chama, os lons de cada metal alcalino emitem lur de comprimento 


de onda característica. 


JIVA COM AJUDA D 


URI 


Se tivéssemos lâmpadas de vapor de potássio, que cor elas teriam? 


[ Ererpa estaca uvizada 
para exctar o elétron do 
(Loeb! 3s para o orbital A 


Figura 7.23 A luz amarela caracteristica de uma làmpada de sódio é produzida quando elétrons 
excitados que estão no orbital 3p de alta energia voltam ao orbital 3s de energia mais baixa. 


EXERCÍCIO RESOLVIDO 7. 


Reações que envolvem um metal alcalino 
ão balanceada da reação entre o césio metálico e: (a) o Chite): (b) 01,040: (€) o Hate). 


Escreva a ce 


SoruçÃo 

Analise e planeje Como o césio é um metal alcalino, espera- 
mos que ele oxide para formar fons Cs”. Além disso, vemos 
aue o Cs está localizado quase na base da tabela periódica, iso 
significa que está cntre os metais mai ativos, provavelmente, 
reage com as wès substincias 

Resolva A reação entre o Cs e o Ch É ma reação de com- 
binação simples entre um metal e um não metal, formando o 
composto único CsC1: 


2 Cs) + Chg) — 2 CsCl) 


A partir das Equações 7.16 € 7.18, podemos prever que as rea- 
ções do césio com a água e com o hidrogênio ocorrerão da 
seguinte maneira: 


2Cs(5) +2 HO —+2 CsOH(ag) + Hg) 
2 Cs) + Hag) — 2 Cati(o) 


As três reações são reações redox em que o césio forma um fon 
Cs". Os fons CI, OH EH sãotodos I=, representando que os 
produtos têm estequiometria 1:1 em relação o Cs”. 


Para praticar: exercício 1 

Considere as três seguintes afirmações sobre a reatividade de 

um metal alcalino M com o gás oxigênio: 

(9) Com base em suas posições na tabela periódica, o produto 
esperado é o óxido iônico M30. 

Gi) Alguns metais alcalinos produzem peróxidos de metal ou 
superóxidos de metal quando reagem com o oxigênio. 

(ii) Quando é dissolvido na água, um metal alcalino produz 
uma solução básica. 
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Qual das afirmações é verdadeira? 
(a) Somente uma das afirmações é verdadeira, 
(o) As afirmações (i) e Gi) são verdadeiras. 
(6) As afirmações (i) e (ii) são verdadeiras. 
(4) As afirmações (ii) e (ii) são verdadeiras. 
(6) Todas as afirmações são verdadeiras. 


Para praticar: exercício 2 


Escreva a equação balanceada que determina os produtos da 
reação entre o potássio metálico e o enxofre elementar, S(s). 


© aquimiaravos | O DESENVOLVIMENTO IMPROVÁVEL DE DROGAS DE LÍTIO 


os de metais alcalinos tendem a desempenhar um papel desin- 
teressante na maioria das reações químicas. Conforme observado. 
na Seção 42, todos os sais dos fons de metais alcalinos são solé- 
veis em água, e são espectadores na maioria das reações aquo 
sas (exceto nas que envolvem os metais alcalinos em sua forma 
elementar, como as das Equações 7.16 a 7.21), No entanto, esses. 
fons desempenham um papel importante na fisiologia humana. 
Por exemplo, os fons sódio e potássio são os principais compo- 
mentes do plasma sanguíneo e do fluido intracelular, respectiva- 
mente, com concentrações médias de 0,1 Af. Esses eletrólitos 
atuam como transportadores vitais de carga em células normais. 
Em contraste, o fon litio não tem nenhuma função conhecida na 
fisiologia humana normal. No entanto, após a descoberta do lítio, 
em 1817, as pessoas passaram a acreditar que os sais desse ele- 
mento tinham poderes de cura quase místicos, Afirmava-se ainda 
que fons Iio eram ingredientes de antigas fórmulas de “omie da 
juventude”, Em 1927, C. L. Grigg começou a comercializar um 
refrigerante que continha lo. O complicado nome original da 
bebida era Bib-Label Lithiated Lemon- 
“Lime Soda, que foi logo mudado para 
TUP”, mais simples e mais familiar 
(Figura 1.24). 

Por causa de questões levantadas pela 
Food and Drug Administration, o 
Aítio foi retirado do 7UP® no começo. 
da década de 1950, Quase ao mesmo 
tempo, os psiquiatras descobriram que 


preendente sobre o 
chamado de transtomo bipolar. Mais 
de $ milhões de adultos norte-ameri- 
canos sofrem todos os anos desse tipo 
de psicose, passando por mudanças 
bruscas de humor que vão de depressão. 


Figura 1.24 Litio munca mais A muda osgaal 
do refigerante VUP” corta um sal de E que 


A ação antipsicótica do Li" foi descoberta acidentalmente na 
década de 1940, pelo psiquiatra australiano John Cade durante 
sua pesquisa sobre o uso do ácido úrico — um componente da 
urina — para tratar a docnça manfaco-depressiva. Ele ad 
istrou o ácido na forma de seu sal mais solúvel, o urato de 
Iio, a animais de laboratório maníacos e verificou que muitos 
dos sintomas de mania pareciam desaparecer, Estudos poste- 
riores mostraram que o ácido úrico não produzia nenhum dos 
efeitos terapêuticos observados; em vez dele, os fons Li” eram 
os responsáveis pela melhora. Como a overdose de lítio pode 
causar efeitos colaterais graves em seres humanos, como insu- 
ficiência renal e mort, o uso de sais de lo foi proibido como 
roça antipsicótica até 1970. Hoje, o Li costuma ser adminis- 
trado por via oral sob a forma de LizCOs, que € o ingredi 


de Iio são eficazes para cerca de 70% dos pacientes bipolares 
que os ingerem. 

Nesta época de desenvolvimento de drogas sofisticadas e de bio- 
tecnologia, o fon Iio simples ainda 
é o tratamento mais eficaz para essa 
doença psiquiátrica destrutiva. Surpre- 
endentemente, apesar da intensa pes- 
quisa, os cientistas ainda não entendem 
completamente a ação bioquímica do 
oque leva a esses efeitos terapêuti- 
cos. Por causa da semelhança com o 
Na, o Li* € incorporado ao plasma 
sanguíneo, podendo afetar o compor- 
tamento de células nervosas e muscu- 
lares. Como o Li tem um raio menor 
que o Nat (Figura 7.8), o modo como 
© Li* interage com as moléculas em 
células humanas é diferente do modo 
como o Na” interage. Outros estudos 


profunda à euforia. O fon lítio suaviza supostamente o tomava szudêve trazendo berefcos também indicam que o Li* altera a 
essas mudanças de humor, permitindo . como “sbundânca de ese entusiasma, cúis daa, função de certos neurotransmissores, 
que o paciente bipolar erha uma vida bre henênaro O ota eddie fator que pode explicar sun efiescia 
ras pátima do norma. ue como medicamento antipsicóico. 
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GRUPO 2A: METAIS ALCALINO-TERROSOS 


Assim como os metais alcalinos, os metais alcalino- 
~terrosos são todos sólidos à temperatura ambiente e 
possuem propriedades metálicas típicas (Tabela 7. 
Em comparação aos metais alcalinos, os metais alcalino- 
«lerrosos são mais duros, densos e fundem a temperaturas. 
mais elevadas. 

As primeiras energias de ionização dos metais alca- 
lino-terrosos são baixas, mas não chegam a ser menores que 
as dos metais alcalinos. Consequentemente, os metais alca- 
lino-terrosos são menos reativos que seus vizinhos metais 
alcalinos, Como observado na Seção 74, a facilidade com 
que os elementos perdem elétrons diminui à medida que 
percorremos um período e aumenta à medida que deseemos 
em um grupo. Assim, o berilio e o magnésio, os metais 
alcalino-terrosos mais leves, são os menos reativos. 

A tendência do aumento da reatividade em um grupo 
é evidenciada pela forma com que os metais alcalino- 
-lerrosos se comportam na presença de água. O berili 
não reage com água ou vapor, mesmo quando 
O magnésio renge lentamente com água líquida e mais 
facilmente com vapor: 


Mpls) + HO(8) —* MgO) + Hale) 


0:22) 


O cálcio e os elementos abaixo dele reagem facil 
mente com a água à temperatura ambiente, embora mais 
lentamente que os metais alcalinos adjacentes a eles na 
tabela periódica. Por exemplo, a reação entre o cálcio e a 
água (Figura 7.25) é: 


Cals) + 2 H100) — Ca(OH);(aq) + Hlg) 


023 


As Equações 7.22 e 7.23 ilustram o padrão domi- 
nante de reatividade dos elementos alcalino-terrosos: 
eles tendem a perder seus dois elétrons de valência s e 
formam fons 2+. Por exemplo, o magnésio reage com o 
cloro à temperatura ambiente para formar MgCI e brilha. 
de maneira ofuscante quando entra em combustão no ar. 
produzindo MgO: 


Me(s) + Cla(g) — MgCh(s) 
2 Mes) + Og) — 2 MgO(s) 


17:24] 
1725) 


Na presença de O3, o magnésio metálico é protegido 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é a causa para a formação das bolhas? Como você testaria 
a sua resposta? 


Figura 7.25 Calcio elementar reage com água. 


apesar de o Mg estar em uma posição elevada na série 
de atividades co (Seção 4.4), ele pode ser incorporado a 
ligas estruturais leves utilizadas em rodas de carros, por 
exemplo. Quanto mais pesado for o metal alcalino-terroso 
(Ca, Sr e Ba), mais reativo ele será em relação aos não 
metais do que o magnésio. 

Os fons de alcalino-terrosos mais pesados produzem 
cores características quando submetidos a uma chama 
Alguns exemplos são os sais de estrôncio que produzem a 
cor vermelha brilhante em fogos de artifício, e os sais de 


por uma fina camada de MgO insolúvel em água. Assim. bário, que produzem a cor verde. 
Tabela 7.5 Algumas propriedades do metais akalino-terosos. 

Temperatura 
Elemento Configuração eletrónica de fusão ('Q Densidade (gm?) Raio atômico (A) A (kJimol) 
Berio IHel2s? 1287 056 89 
Magnésio Ies? so 11 ne 
Cókio tara? sa 176 E 
Esrônco se? m 195 E) 
Báro Des? m 215 s 


Como seus vizinhos sódio e potássio, o magnésio e 
o cálcio são relativamente abundantes na Terra e na água 
do mare, como cátions em compostos iônicos, são essen- 
ciais para os organismos vivos. O cálcio é particularmente 
importante para o crescimento e a manutenção de ossos 
e dentes. 


Reflita 


O carbonato de cálcio, CaCO, é frequentemente utilizado como 
suplemento alimentar de cálcio para manter os ossos em boas 
condições, Embora o CaCO;ls) seja insolúvel em água (Tabela 
4.1), ele pode ser ingerido por via oral permitindo a liberação 
de ions Ca?"aq) no sistema musculoesquelético, Por que isso 
acontece? [Dica: lembre-se das reações de carbonatos de me- 
tais discutidas na Seção 4. 


7.8 | TENDÊNCIAS DE GRUPO PARA 
ALGUNS NÃO METAIS 


HIDROGÊNIO 


Vimos que a química dos metais alcalinos consiste 
principalmente na perda dos elétrons de valência ns! e 
na formação de cátions. A configuração eletrônica 1s! 
do hidrogênio sugere que sua química deve ter alguma 
semelhança com a dos metais alcalinos. No entanto, a 
química do hidrogênio é muito mais rica e complexa que 
a dos metais alcalinos, principalmente porque o valor da 
energia de ionização desse elemento, 1.312 KJ/mol, é mais 
que o dobro do valor da energia de ionização de qualquer 
outro metal alcalino. Assim, o hidrogênio é um não metal 
encontrado, na maioria das vezes, como um gás incolor 
diatômico, Ho(g), 

A reatividade do hidrogênio em relação aos não 
metais reflete a maior tendência de manter seu elétron em 
comparação com os metais alcalinos. Ao contrário dos 
metais alcalinos, o hidrogênio reage com a maioria dos 
não metais para formar compostos moleculares em que 
seu elétron é compartilhado com outro não metal, em vez 
de transferido completamente. Por exemplo, vimos que 
o sódio metálico reage intensamente com gás cloro para 
produzir o composto iônico cloreto de sódio, em que o 
elétron de valência do sódio é completamente transferido 
para um átomo de cloro (Figura 2.21): 


Na(s) ++ Cha(g)— Na) AH°=-4109k3 17.26] 
itaca 


Por outro lado, o hidrogênio molecular reage com o 
gás cloro para formar o gás cloreto de hidrogênio. que 
consiste em moléculas de HCI: 


SH) + Che) — HCG) AH =-923K 17.27] 
mata 
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Facilmente, o hidrogênio forma compostos molecula- 
res com outros não metais, como a água, HsO(1) a amônia, 
NHs(g); é o metano, CHs(g). A capacidade do hidrogênio 
de formar ligações com o carbono é um dos aspectos mais. 
importantes da química orgânica, como será visto nos pró- 
ximos capítulos. 

Vimos que, especialmente na presença de água, o 
hidrogênio perde um elétron e forma fons H*. œ> (Seção 
43) Por exemplo, o HCI(g) se dissolve em H20 para for- 
mar uma solução de ácido clorídrico, HC(aq), na qual o 
elétron de um átomo de hidrogênio é transferido para o 
“átomo de cloro — uma solução de ácido clorídrico con- 
siste principalmente em fons H* e CI(aq) estabilizados. 
pelo solvente H30. De fato, compostos moleculares de 
hidrogênio e não metais têm a capacidade de formar áci- 
dos em água, esse é um dos aspectos mais importantes da 
química das soluções aquosas. Vamos discutir a química. 
de ácidos e bases com detalhes mais adiante neste livro, 
no Capítulo 16. 

Por fim, como é tipico para não metais, o hidrogênio 
também tem a capacidade de ganhar um clétron de um 
metal com baixa energia de ionização, Por exemplo, vimos. 
na Equação 7.16 que o hidrogênio reage com metais ativos. 
para formar hidretos metálicos sólidos que contêm o fon 
hidreto, H”. O fato de que o hidrogênio pode ganhar um 
elétron é outro exemplo de que ele se comporta muito mais. 
como um não metal do que como um metal alcalino. 


GRUPO 6A: O GRUPO DO OXIGÊNIO 


À medida que descemos no grupo 6A, há uma 
mudança do caráter não metálico para o caráter metálico 
(Figura 7.13). O oxigênio, o enxofre e o selênio são não 
metais típicos. O telúrio é um metaloide, e o polônio, que 
é radioativo e bastante raro, é um metal, O oxigênio é um 
gás incolor à temperatura ambiente; sendo que todos os 
outros membros do grupo 6A são sólidos. Algumas das. 
propriedades físicas dos elementos grupo 6A são dadas 
na Tabela 7.6. 

Como vimos na Seção 2.6, o oxigênio é encontrado 
em duas formas moleculares: Oy e Oy. Como o 0) é a 
forma mais comum, as pessoas geralmente se referem a 
esta quando dizem “oxigênio”, embora o nome “dioxigê- 
nio” seja mais descritivo. A forma O; representa o ozônio. 
As duas formas de oxigênio são exemplos de alótropos, 
definidos como formas diferentes do mesmo elemento. 
Cerca de 21% do ar seco é constituído por moléculas de 
O. O ozônio está presente em quantidades muito peque- 
nas na camada superior da atmosfera e no ar poluído. Ele 
também é formado a partir do O, na presença de descargas 
elétricas, como em tempestades violentas: 


30/89) — 208) AH =28464 [728] 


Essa reação é fortemente endotérmica, portanto o O 
é menos estável que o O». 
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Tabela 7.6 Algumas propriedades dos elementos do grupo 64. 


Temperatura de 


Elemento Configuração eletrônica fusão (ºC) Densidade Raio atómico (À) _ (dlmol) 
Oigênio Hej2s?2p* -218 14391 066 1314 
Emote INej3s?3p* ns 1.96 gim 105 1000 
Stênio [E m asg 120 sa 
Telíio Ind! tssispa «so 624gm 138 869 
Polênio Ieejar!tsa sign! 254 9,20 gim? 140 a 


Embora tanto o Oz quanto o Os sejam incolores e, 
portanto, não absorvam luz visível, o Oy absorve certos 
comprimentos de onda de luz ultravioleta. Por causa dessa 
diferença, a presença de ozônio na atmosfera superior € 
benéfica, pois filtra a luz UV prejudicial. O ozônio e o 
oxigênio também têm propriedades químicas diferentes. 
O ozônio, que possui um odor pungente, é um poderoso 
agente oxidante, Por causa dessa propriedade, ele é adicio- 
nado à água para matar bactérias ou utilizado em pequenas 
quantidades para ajudar na purificação do ar. No entanto, a 
reatividade do ozônio também pode ser vista no ar poluído 
próximo à superfície da Terra, nesse caso, ele é prejudicial 
A saúde humana. 

O oxigênio tem uma grande tendência de atrair elé- 
trons de outros elementos, oxidando-os. O oxigênio em 
combinação com um metal está quase sempre na forma 
de fon óxido, O?”, Esse fon tem uma configuração de 
gás nobre e é particularmente estável. Conforme a Figura 
5.14, a formação de óxidos não metálicos também é, com 
frequência, bastante exolérmica e, portanto, energetic 
mente favorável. 

Durante a discussão a respeito dos metais alcali- 
nos, fizemos uma observação com relação à existência 
de ânions de oxigênio menos comuns — o fon peróxido 
(0:39 e o fon superóxido (07). Compostos desses fons 
frequentemente reagem, produzindo um óxido e Oy: 


2H:0s(aq) —* 2 H,O() + Og) AH? =—196,1 19(7.29) 


Por essa razão, garrafas com uma solução aquosa de 
peróxido de hidrogênio são fechadas com tampas capazes 
de libertar o O(s) produzido para evitar que a pressão no 
interior se tome muito alta (Figura 7.26). 


Reflita 


O peróxido de hidrogênio é sensivel à luz, por isso é armaze- 
nado em frascos escuros. A ligação O-O presente no composto 
é relativamente fraca. Se assumirmos que o frasco marrom ab- 
Sonve todos os comprimentos de onda de luz visivel => (Seção 
6.1), como você estimaria a energia da ligação 0-0 do peró- 
do de hidrogênio? 


Depois do oxigênio, o membro mais importante do 
grupo 64 é o enxofre. Esse elemento é encontrado em 


diversas formas alotrópicas; sendo a mais comum e está- 
vel delas o sólido amarelo de fórmula molecular Sy. Essa 
molécula consiste em um anel de oito átomos de enxofre 
(Figura 7.27), Apesar de o enxofre sólido ser formado 
por anéis de Sy, geralmente escrevemos sua fórmula sim- 
plesmente como S(s) em equações químicas para simpli- 
ficar os coeficientes estequiométricos. 

Assim como o oxigênio, o enxofre tem a tendência de 
ganhar elétrons dos outros elementos para formar sulfetos, 
que contêm o fon S?”, Na verdade, a maior parte do enxo- 
fre encontrado na natureza está sob a forma de sulfetos de 
metal. O enxofre está abaixo do oxigênio na tabela perió- 
dica, e sua tendência de formar ânions sulfeto não é tão 
grande quanto a do oxigênio de formar fons óxido, Como 
resultado, a química do enxofre é mais complexa que a do 
oxigênio. De fato, o enxofre e os seus compostos (incluindo 
aqueles presentes no carvão e no petróleo) podem sofrer 
combustão. O produto principal é o dióxido de enxofre, um 
dos principais poluentes atmosféricos: 


Si) + Ong) — SO a) 17.30] 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que é adequado armazenar água em um frasco com uma 
tampa normal, não vedada? 


Figara 7.28 Solução de peróxido de Ndrogênio em um frasco 
com tampa sem vedação. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Suponha que fosse possivel achatar o anel de Sa. Que forma 
você esperaria que esse anel achatado tivesse? 


s 


Figura 7.87 O enxofre elementar é encontrado na forma da 
molécula Sy À temperatura ambito esa a foma alovépca mas 
comum do enote. 


Abaixo do enxofre no grupo 6A está o selênio, Se. 
Esse elemento relativamente raro é essencial para a vida 
em quantidades bem pequenas, embora seja tóxico em 
doses elevadas. Há muitos alótropos do Se, incluindo 
várias estruturas de anel semelhantes ao Sy- 

O próximo elemento do grupo é o telúrio, Te. Sua estru- 
tura elementar é ainda mais complexa que a do Se; consis- 
tindo em cadeias torcidas e longas de ligações Te-Te. O Se 
é o Te têm preferencialmente o estado de oxidação —2, 
assim como 00 € 05. 

Do O ao Te, passando pelo S e Se, os elementos for- 
mam moléculas cada vez maiores e tornam-se cada vez 
mais metálicos. A estabilidade térmica dos compostos for- 
mados com elementos do grupo 6A e hidrogênio diminui 
ao longo do grupo: H:O > H:S > HjSe > HaTe; HO, 
água, é o mais estável da série. 


GRUPO 7A: OS HALOGÊNIOS 

Algumas propriedades dos elementos do grupo 7A, 
os halogênios, podem ser vistas na Tabela 7.7. O astato, 
que é extremamente raro e radioativo, é omitido porque 
muitas de suas propriedades ainda não são conhecidas. 

Diferentemente dos elementos do grupo 64, todos os 
halogênios são não metais típicos. Suas temperaturas de 
ebulição e de fusão aumentam à medida que o número 
atômico aumenta. O flúor e o cloro são gases à tempera- 
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elemento é constituído por moléculas dintómicas: Fz, Cy, 
Brze hz (Figura 7.28), 


Reflita 


Os halogênios não são encontrados na forma de moléculas Xą 
como o enxofre e o selênio. Você pode teorizar por quê? 


Os halogênios têm afinidades eletrônicas altamente 
negativas (Figura 7.12). Sendo assim, não é surpreendente 
que a química dos halogênios seja dominada pela sua ten- 
dência de receber elétrons de outros elementos, formando. 
fons halogencto, X”. (Em muitas equações, o X é utilizado 
para indicar qualquer halogênio.) O flúor e o cloro são 
mais reativos que o bromo e o iodo. Na verdade, o flúor 
remove elétrons de praticamente qualquer substância com 
a qual entra em contato, incluindo a água, e, geralmente, 
o faz de modo bastante exotérmico, como nos exemplos. 
a seguir: 


2H,0(0) +2 Fylg) — 4 HF (ag) + Og) 


AH = -758,9 trai) 
SIOa(9) +2 Falg) —* SiFalg) + Ox(g) 
AH=-7040 K 1732 


Assim, é difícil e perigoso utilizar o gás flúor no labo- 
ratório, sua manipulação requer equipamentos apropriados. 

O cloro é o halogênio mais utilizado nas indústrias. 
A produção anual de cloro consiste em mais de 9 milhões. 
de toneladas, fazendo dele um dos dez principais produtos 
químicos mais produzidos nos Estados Unidos, «= (Seção 
1.1) Diferentemente do flúor, o cloro reage lentamente com 
água para formar soluções aquosas relativamente estáveis 
de HCI e HOCI (ácido hipocloroso): 


Chag) + H2O) — HCi(ag) + HOCI(ag) 17:33] 


O cloro é frequentemente colocado na água potável 
e em piscinas porque o HOCI(ag) produzido serve como. 
desinfetamte. 

Os halogênios reagem diretamente com a maioria dos. 
metais para formar halogenetos iônicos. Os halogênios. 
também reagem com hidrogênio para formar haletos de 
hidrogênio gasosos: 


tura ambiente, o bromo é líquido, e o iodo, sólido. Cada Hag) + X,— 2 HX(g) 17.34] 
“Tabela 7.7 Algumas propriedades dos halogênios. 
Temperatura 
Elemento, Configuração eletrônica defusso (MC) Densidade Raio atômico (Å) ly (KJ/mol) 
Flúor THe]2s?2p" -20 16991 057 1.681 
cleo netas -02 3291 102 1251 
Bromo arjag?3a'®4p* 3 ngm! 120 1140 
lodo [ea na agm 139 1008 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que há um número maior de moléculas de Iz na representação que moléculas de Ch? 


Figura 7.28 Os halogênios elementares são encontrados na forma de moléculas distêmicas. 


Esses compostos são muito solúveis em água e se dis- 
solvem para formar os ácidos de halogênios. Como discu- 
timos na Seção 4,3, o HCI(ag). o HBr(aq) e o Hi(ag) são 
ácidos fortes, enquanto o HF(ag) € um ácido fraco. 


Reflita 


É possivel usar os dados da Tabela 7.7 para estimar o raio atò- 
mico e a primeira energia de ionização de um átomo de astato? 


GRUPO 8A: GASES NOBRES 


Os elementos do grupo BA, conhecidos como gases 
nobres, são todos não metais e gases à temperatura 


Tabela 7.8 Algumas propriedades dos gases nobres. 


ambiente. Eles são todos monoatômicos (isto €, forma- 
dos por átomos individuais, em vez de moléculas. Algu- 
mas propriedades físicas dos gases nobres estão listadas. 
na Tabela 7.8. À alta radioatividade do radônio (Rn, 
número atômico 86) tem limitado o estudo de como ele 
reage quimicamente e de algumas de suas propriedades. 
Os gases nobres têm as subcamadas s e p comple- 
Todos os elementos do grupo BA 
apresentam as primeiras energias de ionização muito 
altas, diminuindo ao descermos no grupo. Como os gases 
nobres têm configurações eletrônicas estáveis, eles são 
excepcionalmente não reativos. Na verdade, até o inf- 
cio dos anos 1960, esses elementos eram chamados de 
gases inertes, porque se pensava que eles eram incapazes. 


Temperatura 
Elemento Configuração eletrönica defusto('C) Densidade (gil) Raio atômicos (A) f (kl/mol) 
Héio 182 “a 018 028 23n 
Neónio IHelas?zp RAJ 080 0,58 2081 
Argênio INejas?3p* 83 18 106 1521 
Ciptönio ajasid 9g no 335 116 1351 
Xenênio IKslss2ad esp 165 580 140 1170 
Radônio Pejestar isa! pt m I3 1,50 1.037 


* Apenas o pás nobre mais pesado forma compostos químicos. Assim, os valores de raio atômico dos gases nobres mais leves são estimados. 
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Unindo conceitos 


O elemento bismuto (Bi, número tônico 83) € o membro mais pesado do grupo SA. Um sal desse elemento, o subsalicilato de bis- 
mo, ingrediente ativo do Pepto-Bismol”, um medicamento disponivel em drogarias norte-americanas para a dor de estômago- 
(a) Com base nos valores apresentados na Figura 7.7 e nas Tabelas 7-5 e 7.6, qual seria o rio atômico ligante esperado do bismuto? 
(D) O que explica o fato de oro atômico aumentar à medida que descemos no grupo SA? 

(6) Oura grande utilização do bismuto tem sido como componente de ligas metdlicas de baixo ponto de fusão, a exemplos das 
wilizadas em sistemas de extinção de incêndios € em composições tipográficas. O elemento em si é um sólido cristalino- 
tranco e frágil. Como essas caracteristicas se adequam ao fato de o bismuto estar no mesmo grapo periódico que elementos 
não metálicos como o nitrogênio e o fósforo? 

(d) O BiOy é um óxido básico. Escreva a equação química balanceada da reação entre ele e o ácido nítrico diluído. Se 6,77 g de 
PR Anaa Sasabana er sa BH CT po qi a 0,2 Lo a, pa A maçã 
de fon Bi 

(6) O Bi é o isótopo mais pesado estável de todos os elementos. Quantos prótons e nêutrons estão presentes no núcleo dele? 

(O A densidade do Bi 325°C €9,808 fem”, Quantos átomos de Bi sto presentes em um cubo do elemento que mede 5,00 cm 
em cada lado? Quantos mols do elemento estão presentes? 


SOLUÇÃO 

(a) O bismuto está logo abaixo do antimônio, Sb, no grupo 
SA. Com base no fato de que o raio atômico aumenta à 
medida que descemos em um grupo, espera-se que o raio 
do Bi seja maior que o do Sb (1,39 À). Sabemos também 
que raios atômicos geralmente diminuem quando vamos 
da esquerda para a direita em um período. Cada uma das 
Tabelas 7.5 e 7.6 fomece um elemento no mesmo perio- 
do, ou seja, Ba e Po. Portanto, esperamos que o raio do 
Bi seja menor que o do Ba (2,15 À) e maior que o do 
Po (1,40 À), Vemos também que, em outros periodos, a 
diferença entre o tamanho dos raios dos elementos dos. 
erupos SA e 6A é relativamente pequena. Portanto, pode- 
mos esperar que o raio do Bi seja um pouco maior que o 
do Po — muito mais próximo do raio do Po que do raio 
do Ba, O valor tabelado do raio atômico do Bi é 1.48 À, o 
que corresponde s expectativa. 

(b) O aumento geral do raio com o aumento do número asô- 
mico dos elementos do grupo SA ocorre porque outras ca- 
madas eletrônicas estão sendo adicionadas, com aumentos 
correspondentes de carga nuclear. Os elétrons de caroço em 
cada caso bindam eficientemente os eltrons da camada de 
valência da atração do núcleo, de modo que a carga nuclear 
efetiva não varia muito quando vamos para números atômi- 
cos mais altos. No entanto, o número quäntico principal. n, 
dos elétrons da camada de valência aumenta progressiva- 
mente, com um aumento correspondente do raio orbital. 

(6) O contraste entre as propriedades do bismuto e as do ni- 
trogênio e do fósforo ilustra a regra geral de que há uma 
tendência de que o caráter metálico aumenta à medida que 
descemos em determinado grupo. O bismuto, de fato, é 
um metal. O aumento do caráter metálico ocorre porque 
os elétrons mais externos são mais facilmente perdidos 
na ligação, uma tendência que está de acordo com sua 
energia de ionização menor. 

(4) Seguindo os procedimentos descritos na Seção 42 para 
escrever equações iônicas simplificadas e moleculares, 
temos o seguinte: 


Equação molecular. 
BizO;(s) + 6 HINO s(ag) —* 2 BHNO a) + 3,04) 


Equação iônica simplificada: 
BisOy(1) + 6 H° (ag) —* 2 BEM) +3 H00) 


Na equação iônica simplificada, o ácido nítrico é um 
ácido forte e o Bi(NOs)y um sal solúvel, por isso preci- 
samos mostrar apenas a reação do sólido com o fon de 
hidrogênio formando o on Bi?*(a4) e água. Para calcu- 
lar a concentração da solução, procedemos da seguinte 
maneira (Seção 4.5): 


6TIgdBiO, 1 mol de Bi,O, 


2 mol de Bi!» 
SOO L de solução ” 26610 g de Bi,O, 


909581 mol de 
L de solução 


(e) Lembre-se de que o número atômico de qualquer elemento 
representa o número de prótons e elétrons em um átomo 
neutro do elemento <= (Seção 2.3) O bismuto é o cle- 
mento 83; sendo assim, há 83 prótons no núcleo. Como. 
o número de massa atômica é 209, há 209 — 83 = 126 
nêutrons no núcleo. 

(9 Podemos usar a densidade e a massa atômica para deter- 
minar o número de mols do Bi, e, em seguida, usar o nd- 
mero de Avogadro para converter o resultado em número 
de átomos, oo (Seções 1.4 e 34) O volume do cubo é 
(5,00)! cm? = 125 em”, Então, temos: 


oossi at 


980 gm 


125cm de Bi X 


551 mol de pi x $22X 0” fomos de Bi | 


= 3,53 x 10% átomos de 
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de formar compostos químicos. Em 1962, Neil Bartlet, 
da Universidade de British Columbia, argumentou que a 
energia de ionização do Xe era baixa o suficiente para per- 
mitir a formação de compostos, Para que isso acontecesse, 
o Xe teria de reagir com alguma substância com uma capa- 
cidade extremamente alta de remover elétrons de outras. 
substâncias, como o flúor. Bartlett sintetizou o primeiro 
composto de gás nobre por meio da combinação do Xe 


com o composto com flor PF O xenônio também reage 
diretamente com o Fz(g) e forma os compostos molecula- 
res XeFy, XcF4 € XcFe- O criptônio tem um maior valor 
de N que o xenônio, sendo, portanto, menos reativo. Na 
verdade, apenas um único composto estável de criptônio 
é conhecido, o KsF3. Em 2000, cientistas finlandeses des- 
creveram a primeira molécula neutra que contém argônio, 
a HArF, que só é estável a baixas temperaturas. 


RESUMO DO CAPITULO E TERMOS-CHAVE 


DESENVOLVIMENTO DA TABELA PERIÓDICA (INTRO- 
DUÇÃO E SEÇÃO 7.1) A primeira versão da tabela periódica 
foi desenvolvida por Mendeleev e Meyer com base nas seme- 
Ihanças entre as propriedades químicas físicas exibidas por 
alguns elementos. Moseley estabeleceu que cada elemento tem 
um número atômico único, fato que possibilitou melhor organi- 
zação da tabela periódica. 

Agora sabemos que os elementos que estão no mesmo grupo 
da tabela periódica têm o mesmo número de elétrons em seus 
orbitais de valência Essa semelhança na estrutura eletrônica 
de valência explica as semelhanças entre elementos do mesmo 
rupo, As diferenças entre eles existem porque seus orbitais de 
valência estão em camadas diferentes. 


CARGA NUCLEAR EFETIVA (SEÇÃO 7.2) Muitas proprie- 
dades dos átomos dependem da carga nuclear efetiva, que é 
a atração exercida pela carga nuclear sobre um elétron externo, 
levando-se em conta a repulsão exercida por ouros elétrons no 
fomo. Os elétrons de caroço são muito eficazes em blindar 
os elétrons externos da carga total do nócleo, enquanto os elé- 
trons na mesma camada não blindam uns aos outros de maneira 
tão eficaz. Como a carga nuclear real aumenta À medida que 
avançamos em um período, a carga nuclear efetiva sofrida por 
elétrons de valência aumenta à medida que vamos da esquerda 
para a direita em um período, 


TAMANHOS DE ÁTOMOS E ÍONS (SEÇÃO 7.3) O tama- 
nho de um átomo pode ser estabelecido pelo seu raio atômico 
ligante, bascado em medidas das distâncias que separam áto- 
mos em seus compostos químicos. Em geral, os raios atómi- 
cos aumentam à medida que descemos em um grupo da tabela 
periódica e diminuem à medida que vamos da esquerda para a 
direita em um período, 

Cétions são menores que os átomos que os formam: já os ânioas 
são maiores que os átomos que os formam. Para fons com a 
mesma carga, o tamanho deles aumenta de cima para baixo em 
um grupo da tabela periódica. Uma série lsoeletrônica é uma 
série de íons que tem o mesmo número de elétroas, de modo que, 
para ela, o tamanho diminui com o aumento da carga nuclear, 
pois os elétrons são atraídos mais fortemente pelo núcleo. 
ENERGIA DE IONIZAÇÃO (SEÇÃO 7.4) A primeira ener- 
gia de ionização de um átomo é a energia mínima necessária 
para remover um elétron do átomo isolado na fase gasosa, for- 
mando um cátion. A segunda energia de ionização é a ener- 


gia pecessária para remover um segundo elétron, e assim por 
diante. As energias de ionização aumentam consideravelmente 
“depois que todos os elétrons de valência são removidos devi- 
do à maior atração exercida pela carga nuclear efetiva sobre 
os elétrons de caroço. As primeiras energias de ionização dos 
elementos mostram tendências periódicas que são opostas às 
observadas para os raios atômicos, com átomos menores tendo 
maiores primeiras energias de ionização. Assim, as primeiras 
energias de ionização diminuem à medida que descemos em 
um grupo c aumentam à medida que vamos da esquerda para a 
direita em um período. 

Podemos escrever configurações eletrônicas de fons regis- 
trando primeiro a configuração eletrônica do átomo neutro c, 
“em seguida, removendo ou acrescentando o número adequado 
“de elétrons. Para cátions, os elétrons são removidos primeiro dos 
orbitais do átomo neutro com o maior valor de n, Se houver dois 
orbitais de valência com o mesmo valor de n (por exemplo, 4s 
e 4p). então os elétrons são removidos primeiramente do orbital 
com o valor mais aho de (nesse caso, 4p). No caso dos ânions, 
elétrons são adicionados aos orbitais na ordem inversa. 


AFINIDADE ELETRÔNICA (SEÇÃO 7.5) A afinidade ele. 
trónica de um elemento é a variação de energia mediante a 
adição de um elétron a um átomo na fase pasosa, formando um 
inion. A afinidade eletrônica negativa significa que energia é 
liberada quando o elétron € adicionado; dessa forma, quando a 
afinidade eletrônica for negativa, o ânion será estável. Por outro 
ado, uma afinidade elevônica positiva significa que o ånion 
não é estável em relação ao átomo e a elétron isolados: nesse 
casa, o valor exato não pode ser medido. Em geral, as afinida- 
des eletrônicas se toram mais negativas à medida que vamos 
da esquerda para a direita na tabela periódica. Os halogênios 
têm as afinidades eletrônicas mais negativas. As afinidades ele- 
tebnicas dos pases nobres são positivas porque o elétron adicio- 
nado teria de ocupar uma nova subcamada, de maior energia. 


METAIS, NÃO METAIS E METALOIDES (SEÇÃO 7.6) Os 
elementos podem ser classificados como metais, não metais € 
metaloides. A maioria dos elementos são metais; cles ocupam 
o lado esquerdo e o meio da tabela periódica. Os não metais 
“aparecem na parte superior direita da tabela. Os metaloides 
ocupam uma faixa estreita entre os metais e os não metais. A 
tendência de um elemento de exibir as propriedades dos metais, 
o chamado caráter metálico, aumenta à medida que descemos 


em um grupo e diminui à medida que vamos da esquerda para a 
direita em um período, 

Os metais têm um brilho característico e são bons conduto- 
res de calor e eletricidade. Quando os metais reagem com não 
metais, os átomos metálicos são oxidados para formar cátions, 
e geralmente são formadas substâncias iônicas. A maioria dos 
óxidos metálicos é básica; eles reagem com ácidos para formar 
sais e água. 

Os não metais não têm o mesmo brilho dos metais e geralmente 
são maus condutores de calor e eletricidade. Vários são gases 
à temperatura ambiente. Os compostos formados inteiramente 
por não metais costumam ser moleculares, Os não metais peral- 
mente formam nions em suas reações com metais. Óxidos não 
metálicos são ácidos e reagem com bases para formar sais e 
água. Os metaloides têm propriedades que são intermediárias 
entre as dos metais e dos não metais, 


TENDÊNCIAS DOS METAIS DOS GRUPOS 1A E 2A (SE- 
ÇÃO 7.7) As propriedades periódicas dos elementos podem 
os ajudar a compreender as propriedades de grupos de clemen- 
tos representativos, Os metais alcalinos (grupo 1A) são metais 
macios com baixa densidade e baixa temperatura de furto, apre- 
sentando as energias de ionização mais baias entre os clemen- 
tos. Como resultado, eles reagem bem com não metais, e perdem 
facilmente seu elétron de valência s para formar fons I- 

Os metais alealino-terrosos (grupo 2A) são mais duros e 
densos, apresentando temperaturas de fusão mais altas que os 
metais alcalinos. Eles também reagem bem com não metais. 
embora não sejam tão reativos quanto os metais alcalinos. Os. 
metas alcalino-terrosos perdem facilmente seus dois elétrons de 
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valências para formar fons 2+. Tanto os metais alcalinos quanto 
os alcalino-terrosos reagem com o hidrogênio para formar subs- 
tâncias iônicas que contêm o íon hidreto, H“. 

TENDÊNCIAS DE GRUPO PARA ALGUNS NÃO METAIS 
(SEÇÃO 7.8) O hidrogênio é um não metal com propriedades. 
diferentes de qualquer um dos grupos da tabela periódica. Ele 
forma compostos moleculares com outros não metais, como o 
oxigênio e os halogénios. 

O oxigénio e o emofre são os elementos mais importantes do 
Erupo 6A. O oxigénio geralmente é encontrado na forma de 
molécula diatômica, Oz. O ozônio, Oy, € um alótropo importante 
do oxigênio. O oxigênio tem uma forte tendência de ganhar elé- 
trons de outros elementos, oxidando-os. Em combinação com 
metais, o oxigênio costuma ser encontrado como o fon óxido, 
0%, embora sais do fon peróxido, 03%, e do fon superóxido, 
O, sejam, por vezes, formados. O enxofre elementar é mais 
“comumente encontrado na forma de moléculas Sy, Em combi- 
ação com metais, é mais frequentemente encontrado na forma. 
de fon sulfeto, $% 

Os halogênio grupo 7A) são encontrados na forma de molécu- 
as diatômicas. Os halogênio têm as afinidades eletrônicas mais 
negativas entre os elementos. Assim, sua química é dominada 
por uma tendência de formar fons 1, especialmente em reações 
com metais, 

Os gases nobres (grupo SA) são encontrados na forma de gases 
monoatômicos. Eles são muito pouco reativos, porque têm as 
subcamadas s e p completamente preenchidas, Somente os 
gases nobres mais pesados formam compostos, e apenas com 
não metais muito ativos, como o for. 


) RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, 

VOCÊ SERÁ CAPAZ DE: 

* Explicar o significado de carga efetiva nuclear, Ze como 
ela depende da carga nuclear e da configuração eletrônica. 
(Seção 72) 

+ Prever as tendências de raios atômicos, raios únicos, ener- 
gia de ionização e afinidade eletrônica com base na tabela 
periódica. (Seções 7.2. 73, 74 e 75) 

+ Explicar como o raio de um átomo muda depois que ele 
perde eléirons para formar um cótion ou ganha elétrons 
para formar um ânion. (Seção 73) 

+ Escrever as configurações eletrônicas de fons. (Seção 73) 

* Explicar como a energia de ionização varia à medida que 
removemos elétrons sucessivos e o salto na energia de ioni- 
zação quando a ionização corresponde à remoção de um 
elétron de caroço. (Seção 74) 

+ Explicar como irregularidades nas tendências periódicas 
da afinidade eletrônica podem estar relacionadas à confi- 
guração eletrônica. (Seção 7.5) 


* Explicar as diferenças entre as propriedades físicas e 
químicas de metais e não metais, incluindo a basicidade 
de óxidos metálicos e a acidez de óxidos não metálicos. 
(Seção 76) 

+ Correlacionar propriedades atômicas, como energia de 
ionização, com configuração eletrônica e explicar como 
ela se relaciona com a reatividade química e as proprieda- 
des fisicas dos metais alcalinos e alcalino-trrosos (grupos. 
IA € 2A). (Seção 77) 

+ Escrever equações balanceadas para as reações entre os 
metais dos grupos IA e 2A com água, oxigênio, hidrogênio 
e halogênios (Seções 77€ 78) 

+ Listar e explicar as características únicas do hidrogênio. 
(Seção 77) 

*  Comelacionar as propriedades atômicas (como energia de 
ionização, configuração eletrônica c afinidade eletrônica) 
dos elementos dos grupos 6A, TA e BA com a reatividade 
química e as suas propriedades físicas. (Seção 78) 
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Z=2-s [7.1) Estimando a carga nuclear efetiva 
EXERCÍCIOS SELECIONADOS 
VISUALIZANDO CONCEITOS TA Na reação a seguir: 


71 Como discutido no texto, podemos fazer uma ana- 
ogia entre a atração de um elétron para o núcleo 
eo ato de perceber a luz de uma lâmpada — resu- 
mindo, quanto mais energia nuclear o elétron 
“ve”, maior é a atração. (a) Usando essa analogia, 
discuta como a blindagem realizada pelos elétrons 
de caroço é análoga ao ato de colocar uma cúpula 
de abajur de vidro fosco entre a lâmpada e seus 
olhos, conforme a ilustração. 


As 


Vidro fosco 


(b) Explique como poderíamos imitar o movi- 
mento para a direita em um período da tabela 
periódica, alterando a potência da lâmpada. 

(6) Como você alteraria a potência da lâmpada 
ouo vidro fosco para imitar o efeito de descer 
em um grupo da tabela periódica? [Seção 7.2] 
72 Qual dessas esferas representa o F, o Breo Br”? 
[Seção 73] 


7.3 Considere os fons Mg?*, CI, K* e Se™. As qua- 
tro esferas abaixo representam esses quatro fons, 
dimensionados de acordo com o tamanho iônico. 
(a) Sem consultar a Figura 7.8, relacione cada 
fon à esfera que o representa. (b) Em termos de 
tamanho, entre quais esferas você encontraria os 
fons (i) Ca?* e (ii) S™? [Seção 7.3] 


“200 


qual esfera representa um metal qual representa 
um não metal? Explique sua resposta. [Seção 7.3] 

7.5 Considere a molécula AxX4 ilustrada a seguir, 
em que À e X são elementos químicos. O com- 
primento da ligação A-A nessa molécula é dy, 
€ os quatro comprimentos de ligação AX são 
“o. (a) Em termos de dy e dy, como você pode- 
ria definir o raio atômico ligante dos átomos A 
e X? (b) Em termos de d € dy, qual é o com- 
primento da ligação X-X de uma molécula X3? 
(Seção 7.3) 


je 


o” ca) 


“átomo de Na. O número de orbitais em cada sub- 
camada não é mostrado. 


(a) Todas as subcamadas paran=1,n=2e 
estão sendo representadas? Em caso negati- 
vo, o que está faltando? 

(b) Os níveis de energia 2s e 2p mostrados são 
diferentes. Qual das explicações a seguir é 
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a melhor para essa constatação? (i) Os níveis aumento 
de energia 2s e 2p têm energias diferentes no 
“átomo de hidrogênio, então é claro que terão (UM peere 
energias diferentes no átomo de sódio; (ii) A H “elementos principais He 
energia do orbital 2p é mais alta do que a do 
orbital 2s em todos os átomos com muitos u|se| [s[c[n[o[r [ne 
elétrons; (iii) O nível 2s no Na tem elétrons, 
enquanto o 2p não. H MES E PIS 
(© Qual dos níveis de energia é ocupado pelo elé- 3| |x |ca| [Ga | Ge | as | Se | Br | xe 
tron de maior energia em um átomo de sódio? 5 A 
(d) Uma lâmpada de vapor de sódio (Figura 7.23) eb | Bei) Re AS 
opera utilizando a eletricidade para excitar o T [Ba 
elétron de maior energia para o próximo nível 
mais energético. A luz é produzida quando os 
elétrons excitados retornam ao nível de menor aumento 
energia. Quais são os dois níveis de energia ESTE. 
envolvidos nesse processo para o átomo de Y |, = trapo dos = 
Na? [Seção 77] elementos principais 
74 (a) Qual dos gráficos a seguir mostra as tendências 
periódicas gerais para cada uma das seguintes pro- Li |ne) |B] CG |'N'|/0)] [mi |N 
pricdades dos elementos do grupo principal (você 
Pode desconsiderar pequenos dra no pero Í Name) [|si] e |s [cr far 
um período ou descer em um grupo da tabela peri- K [ca | [Ga | Ge | As | Se | br | kr 
ódica)? (1) Raio atômico ligante, (2) primeira ener- 
gia de ionização e (3) caráter metálico. (b) Algum Rb | Se | [tn [Sn |Sb|Te| 1 [xe 
dos gráficos mostra as tendências periódicas gerais SIE 
das afinidades eletrônicas dos elementos do grupo 
principal? [Seções 72-76] 
aumento 78 Um elemento X reage com o F(4) para formar 
o produto molecular mostrado aqui. (a) Escreva 
o rio dos a equação balanceada dessa reação (não se pre- 
L elementos priacipais He ocupe com as fases de X e do produto). (b) Você 
acha que X é um metal ou um não metal? Expli- 
ulse| [B|c|n[0]r [xe que, [Seção 76] 
i Na[Mg| [ai] si| e |s |a|ar 
K |Ca | |Ga| Ge | as | se | Be | xe 
Rb|sr | [ln [Sn | so | e| 1 |xe 
Cs | Ba 
uemento TABELA PERIÓDICA; CARGA NUCLEAR EFETIVA 
(SEÇÕES 7.1E 7.2) 
E grupo dos j 
RR He 7.9 (a) Avalie os cálculos 2X 1,2X(1+3),2x(1+ 
345), €2X(1+3+5+7). (b) Como os núme- 
us] [s[c/n[o]r [xe ros atômicos dos gases nobres estão relacionados. 
a aos números do item (a)? (e) Qual tópico discu- 
H Ne jMe) [Au] s| PiS | | As tido no Capítulo 6 é a fonte do número “2” nos. 
a| |x[ca| |Ga|Ge/As|se|Br|kr dc do fia da) 
i 7.10 O prefixo eka- vem da palavra em sânscrito cor- 
Rb|Sr | [In | Sn |Sbj Tej 1 [Xe respondente a “um”. Mendeleev usou esse prefixo 
in para indicar que o elemento desconhecido estava. 
uma posição abaixo do elemento conhecido que 
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mm 


uu 


m3 


714 


715 


recebia o prefixo. Por exemplo, o eka-silício, que 
hoje chamamos de germânio, fica uma posição 
abaixo do silício. Mendeleev também previu a 
existência do eka-manganês, que não foi expe- 
rimentalmente confirmado até 1937, porque esse 
elemento é radioativo e não é encontrado na natu- 
reza. Com base na tabela periódica mostrada na 
Figura 7.1, que elemento ocupa a posição daquele 
que Mendeleev chamou de eka-manganês? 

Você pode ter pensado que os elementos tivessem. 
sido descobertos na ordem de sua abundância 
relativa na crosta terrestre (Figura 1,6), mas não 
foi o que aconteceu. Explique o motivo. 

(a) Os experimentos de Moseley dos raios X emi- 
tidos por átomos levou ao conceito de números 
atômicos. De onde exatamente vêm esses raios 
XK? Faça um diagrama de níveis de energia para 
explicar. (b) Por que as propriedades químicas 
e físicas dos elementos estão mais estreitamente 
relacionadas com números atômicos do que com 
massas atômicas? 

(a) Qual o significado do termo carga nuclear 
efetiva? (b) Como a carga nuclear efetiva dos 
elétrons de valência de um átomo varia indo da 
esquerda para a direita em um período da tabela 
periódica? 

Qual das seguintes afirmações sobre a carga 
nuclear efetiva do elétron de valência mais externo 
de um átomo é incorreta? (i) Pode-se dizer que a 
carga nuclear efetiva é a carga nuclear real menos 
“uma constante de blindagem por parte dos outros 
elétrons no átomo; (ii) A carga nuclear efetiva 
aumenta da esquerda para a direita ao longo dos 
períodos da tabela periódica; (iii) Os elétrons de 
valência blindam a carga nuclear de maneira mais 
efetiva do que os elétrons de caroço; (iv) A carga 
nuclear efetiva mostra uma diminuição súbita 
quando vamos do fim de um período para o início 
do próximo na tabela periódica; (V) A alteração 
na carga nuclear efetiva quando descemos em um 
grupo da tabela periódica é geralmente menor do 
que quando percorremos um período da esquerda 
para a direita. 

Cálculos detalhados mostram que o valor da Zer 
para os elétrons mais externos em átomos de 
Na e K é de 2,514 e 3,494, respectivamente. (a) 
Que valor você estimaria para a Zu do elétron 
de valência no Na e no K, considerando que os 
elétrons do caroço contribuam com 1,00 e que 
os elétrons de valência contribuam com 0,00 
para a constante de blindagem? (b) Que valo- 
res você estimaria para a Ze usando as regras 
de Slater? (e) Que abordagem proporciona uma 
estimativa mais precisa da Z.y? (d) Que método 
de aproximação explica de maneira mais precisa 
o aumento constante da Zer que ocorre quando 
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us 


“descemos em um grupo da tabela? (e) Determine 
a Zu para os elétrons de valência no átomo de Rb, 
com base nos cálculos para o Na c o K. 
Cálculos detalhados mostram que o valor da Zer 
para os elétrons mais externos nos átomos de Sie 
C164,29+e 6.12%, respectivamente (a) Que valor 
você estimaria para a Zer do elétron mais externo 
do Si e do CI, considerando que os elétrons do 
caroço contribuam com 1,00 e os elétrons de 
valência contribuam com 0,00 para a constante de 
blindagem? (b) Que valores você estimaria para 
a Ze usando as regras de Slater? (c) Que abor- 
“dagem proporciona uma estimativa mais precisa 
da Zur? (d) Que método de aproximação explica 
de maneira mais precisa o aumento constante da 
Zer que ocorre quando vamos da esquerda para 
a direita em um período? (e) Determine a Zer do 
elétron de valência do P, fósforo, com base nos 
cálculos para o Sie o CI. 

Qual terá a maior carga nuclear efetiva, o elétron 
na camada n = 3 no Ar ou o elétron na camada 
n=3 no Kr? Qual estará mais próximo do núcleo? 
Disponha os seguintes átomos em ordem cres- 
cente de carga nuclear efetiva dos elétrons na 
camada n=3: K, Mg. P, Rh, Ti 


RAIOS ATÔMICO E IÔNICO (SEÇÃO 7.3) 
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(a) Como o limite externo de um átomo não pode 
ser medido ou calculado com exatidão, como os 
raios atômicos são determinados? (b) Qual é a 
diferença entre um raio ligante e um raio não 
ligante? (c) Para um determinado elemento, qual 
dos dois é maior? (d) Se um átomo livre reage 
para se tornar parte de uma molécula, você diria 
que o átomo fica menor ou maior? 

(a) Por que a descrição feita pela mecânica quin- 
tica dos átomos policletrônicos faz com que seja 
difícil definir um raio atômico de modo pre- 
ciso? (b) Quando átomos não ligados se chocam 
uns contra os outros, o que determina quão pró- 
ximos os centros nucleares podem chegar uns 
dos outros? 

O tungstênio tem a temperatura de fusão mais alta 
de todos os metais da tabela periódica: 3.422 “C. 
A distância entre os átomos de W no tungstênio 
metálico é 2,74 À. (a) Qual é o raio atômico de um 
“átomo de tungstênio nesse ambiente? (Esse raio é 
chamado de raio metálico) (b) Se você colocasse 
o tungstênio metálico sob alta pressão, determine 
oque aconteceria com a distância entre os tomos 
de wW. 


Qual das seguintes afirmações sobre o raio atô- 
mico ligante da Figura 7.7 está incorreta? (i) Para 
um determinado período, os raios dos elementos 


para a direita ao longo do período; (ii) Os raios 
dos elementos representativos do período n =3 são 
maiores do que os dos elementos correspondentes. 
no período n=2; (ii) Para a maioria dos elementos 
representativos, a alteração no mio do período n = 
2 para o período n =3 é maior do que a alteração 
no raio do período n =3 para o período n =4; (iv) 
Os raios dos elementos de transição costumam 
aumentar quando vamos da esquerda para a direita 
em um período: (v) O raio grande dos elementos do 
grupo IA são decorrentes das suas cargas nuclea- 
res efetivas relativamente pequenas, 
Estime o comprimento da ligação As-I com base 
nos dados da Figura 7.7 e compare o valor com 
o do comprimento da ligação experimental As-L 
no tri-iodeto de arsênio, Asty, 2,55 À. 
O comprimento da ligação experimental Bi-I no 
tri-iodeto de bismuto, Bily, é 2,81 À. Com base 
nesse valor e nos dados da Figura 7.7, determine 
o raio atômico do Bi 
Com base apenas na tabela periódica, disponha 
cada conjunto de átomos em ordem decrescente de 
tamanho: (a) K, Li, Cs; (b) Pb, Sn, Si; (e) F, O, N. 
Com base apenas na tabela periódica, disponha 
cada conjunto de átomos em ordem crescente de 
(a) Ba, Ca, Na; (b) In, Sn, As; (€) AL, Be, Si. 
Identifique cada afirmação a seguir como verdadei: 
ra ou falsa: (a) Os cátions são maiores do que os 
seus átomos neutros correspondentes. (b) O Li” é 
menor do que o Li. (e) O CI é maior do que o. 
728 Explique as seguintes variações nos raios atômi- 

co ou ônicos: 

wrr 

(b) Ca?! > Mg? > Ber 

(0) Fe> Fet > Fe 
7.29 Que átomo neutro é isoeletrônico a cada um dos 
seguintes fons? Ga”, Ze”, Mn?*, I, Pb?*. 
Alguns fons näo têm um átomo neutro corres- 
pondente com a mesma configuração eletrônica 
deles, Para cada um dos seguintes fons, identi- 
fique o átomo neutro com o mesmo número de 
elétrons e determine se esse átomo tem a mesma 
configuração eletrônica. Se não existir um átomo 
como esse, justifique. (A) CI, (b) Se”, (e) Fe”, 
(a) Zn”, (e) Sn. 
Considere os fons isoeletrônicos F- e Na*. (a) Qual 
fon é o menor? (b) Com base na Equação 7.1 e 
considerando que os elétrons do caroço contri- 
buem com 1.00 eos elétrons de valência, com 0.00 
para a constante de blindagem, S, calcule a Ze dos 
elétrons 2p para os dois fons. (e) Repita o cálculo 
aplicando as regras de Slater para estimar a cons- 
tamte de blindagem, S. (d) Nos fons isoeletrônicos, 
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de que maneira a carga nuclear efetiva e raio iônico 
estão relacionados? 

7.32 Considere os fons isoeletrônicos CI" e K'. (a) 
Qual fon é o menor? (b) Com base na Equação 
71 e considerando que os elétrons do caroço con- 
tribuem com 1,00 e que os elétrons de valência. 
não contribuem para a constante de blindagem, 
S, calcule a Zer desses dois fons. (©) Repita o cál- 
culo aplicando as regras de Slater para estimar a 
constante de blindagem, S. (d) Nos fons isoele- 
trônicos, de que maneira a carga nuclear efetiva 
e raio iônico estão relacionados? 

7.33 Considere o S, o CI € o K e seus fons mais 
comuns. (a) Liste os átomos em ordem crescente 
de tamanho. (b) Liste os fons em ordem crescente 
de tamanho. (e) Explique as eventuais diferenças 
entre as ordens dos tamanhos atômicos e iônicos. 

7.34 Disponha cada um dos seguintes conjuntos de 
átomos e fons em ordem crescente de tamanho: 
(a) Se, TE”, Se; (b) Co”, Fel, Fe”; (e) Ca, 

1º, Sc”; (d) Be", Na”, Ne. 

7.35 Dê uma breve explicação para cada um dos seg 
tes dados: (a) O 07” é maior que o O. (b) O 8º: é 
maior que o 07”. (©) O $? é maior que o K*. 
(d) K é maior que o Ca?” 

7.36 Nos compostos iônicos LiF, NaCl, KBr e Rb, as 
distâncias medidas entre o cátion e o ânion são 
2,01 À (Li-F), 2.82 À (Na-CI), 3,30 À (K-Br) e 
3,67 À (Rb-1), respectivamente, (a) Determine 
a distância entre o cátion e o ânion utilizando os 
valores dos raios iônicos indicados na Figura 78. 
(b) Calcule a diferença entre as distâncias dos 
fons medidas experimentalmente e as previstas 
com base na Figura 78, Considerando uma pre- 
cisão de 0,04 À na medida, você diria que os dois 
conjuntos de distâncias entre os fons são iguais ou 
não? (© Que estimativa da distância entre o cátion 
e o ânion você obteria para esses quatro com- 
postos usando os raios atômicos ligantes? Essas 
estimativas são tão precisas quanto as estimativas 
feitas usando raios iônicos? 


ENERGIAS DE IONIZAÇÃO; AFINIDAD] 
ELETRÔNICAS (SEÇÕES 7.4 E 7.5) 


7.37 Escreva equações que mostram os processos que 
descrevem a primeira, a segunda e a terceira ener- 
gia de ionização de um átomo de alumínio. Que 
processo exigiria a menor quantidade de energia? 

7.38 Escreva equações que mostram o processo (a) das 
duas primeiras energias de ionização do chumbo 
e (b) da quarta energia de ionização do zircônio. 

7.39 (a) Por que o Li tem uma primeira energia de 
ionização maior que o Na? (b) A diferença entre 
a terceira e a quarta energias de ionização do 
escândio é muito maior que a do titânio. Por quê? 
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(€) Por que o Li tem uma segunda energia de ioni- 
zação muito maior que o Be? 

7.40 Identifique cada afirmação a seguir como ver- 
dadeira ou falsa: (a) Energias de ionização são 

sempre quantidades negativas. (b) O oxigênio 
tem uma primeira energia de ionização maior que 
ado for. (6) A segunda energia de ionização de 
um átomo é sempre maior do que a sua primeira. 
energia de ionização. (d) A terceira energia de 
ionização é a energia necessária para ionizar três. 
elétrons de um átomo neutro. 

(a) Qual é a relação geral entre o tamanho de um 

átomo e a sua primeira energia de ionização? (b) 

Qual elemento da tabela periódica tem a maior 

energia de ionização? Qual tem a menor? 

742 (a) Qual é a tendência da primeira energia de 
ionização quando descemos no grupo 7A? Ex- 
plique como essa tendência está relacionada com 
a variação dos raios atômicos. (b) Qual é a ten- 
dência das primeiras energias de ionização quan- 
do vamos do K para o Kr, no quarto período da 
tabela? Como essa tendència pode ser comparada 
com a tendència do raio atômico? 

743 Com base na posição dos seguintes átomos na 
tabela periódica, determine qual dos pares terá a 
primeira energia de ionização menor: (a) CI, Ar; 
(b) Be, Ca; (€) K, Co; (d) S, Ge; (e) Sn, Te. 

744 Para cada um dos seguintes pares, indique qual 
elemento tem a primeira energia de ionização me- 
nor: (a) Ti, Ba; (b) Ag, Cu; (€) Ge, CI; (d) Pb, Sb. 

7AS Escreva as configurações eletrônicas dos seguin- 
tes fons e determine quais deles têm configura- 
ções de gás nobre: (a) Co?*, (b) Sn?*, (e) Ze, 
(d)Ag*, (e) S% 

746 Escreva as configurações eletrônicas dos seguin- 
tes fons e determine quais deles têm configura- 
ções de gás nobre: (a) Ru”, (b) As”, (e) Y*, 
(8) PA, (e) Pb? (O Au. 

7.47 Encontre na tabela periódica três exemy 
fons que têm configuração eletrônica 


741 


los de 
(n=3, 


748 Encontre na tabela periódica três átomos cujos fons 
têm configuração eletrônica ndº (n =3, 4, 5...). 

749 A primeira energia de ionização e a afinidade 
eletrônica do Ar são valores positivos. (a) Qual 
é o significado do valor positivo em cada caso? 
(b) Quais são as unidades para a afinidade 
eletrônica? 

Se a afinidade eletrônica de um elemento for 
um número negativo, isso significa que o ânion 
do elemento é mais estável que o átomo neutro? 
Explique, 

Embora a afinidade eletrônica do bromo seja um 
valor negativo, a do Kr é um valor positivo. Use 


750 


781 


as configurações eletrônicas dos dois elementos 
para explicar a diferença. 

7.52 Qual é a relação entre a energia de ionização de 
um ânion com carga 1- como o F” e a afinidade. 
eletrônica do átomo neutro, F? 

7.53 Considere a primeira energia de ionização do 
neônio e a afinidade eletrônica do flúor. (a) Escre- 
va equações, incluindo as configurações eletrôni- 
cas, de cada processo, (b) Essas duas quantidades 
têm sinais opostos, Qual será positiva e qual será 
negativa? (€) Você esperaria que as magnitudes. 
dessas duas quantidades fosse igual? Em caso ne- 
gativo, qual delas você esperaria que fosse maior? 

7.54 Considere a seguinte equação: 


Catig) + — Calg) 


Quais das seguintes afirmações são verdadeiras? 
G) A variação de energia nesse processo é a 
nidade eletrônica do fon Ca”; (1i) A variação da 
energia nesse processo é negativa da primeira 
energia de ionização do átomo de Ca; (Hi) A va- 
riação da energia nesse processo é negativa para 
a afinidade eletrônica do átomo de Ca, 


PROPRIEDADES DE METAIS E NÃO METAIS 
(SEÇÃO 7.8) 


7.55 (a) O caráter metálico aumenta, diminui ou per- 
manece igual quando vamos da esquerda para a 
direita em um período da tabela periódica? (b) O 
caráter metálico aumenta, diminui ou permanece 
igual quando descemos em um grupo da tabela 
periódica? (c) As tendências periódicas em (a) € 
(b) são iguais ou diferentes do que as tendências. 
para a primeira energia de ionização? 

7.56 Leia a seguinte afirmação sobre dois elementos, 
X e Y: um desses elementos é um bom condutor 
de eletricidade e o outro é um semicondutor. Ex- 
perimentos mostram que a primeira energia de 
ionização de X é duas vezes maior que a de Y. 
Qual elemento tem maior caráter metálico? 

7.57 Em uma discussão sobre o conteúdo deste capitu- 
1o, um colega diz: “Um elemento que geralmente. 
forma um cátion é um metal”. Você concorda ou 
discorda dele? Explique sua resposta. 

7.58 Em uma discussão sobre o conteúdo deste capí- 
tulo, um colega diz: “Uma vez que os elementos 
que formam cátions são metais è os elementos 
que formam ânions são não metais, os elementos 
que não formam fons são metaloides”. Você con- 
corda ou discorda dele? Explique sua resposta. 

7.59 Determine se cada um dos seguintes óxidos é 
iônico ou molecular: SnO, Al0y, CO2, LisO, 
Fe203, H30. 
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Alguns óxidos metálicos, como o S;05 não re- 
agem com água pura, mas sim quando a solução 
se toma ácida ou básica. Você espera que o Sc;05 
reaja quando a solução se tornar ácida ou quando 
se tomar básica? Escreva a equação química ba- 
Janceada que justifica sua resposta. 

(a) O que significam os termos óxido ácido e ári- 
do básico? (b) Como podemos prever se um óxido 
será ácido ou básico a partir de sua composição? 
Disponha os seguintes óxidos em ordem crescen- 
te de acidez: CO2, C20, AlO), SO), SiOz, P;Os. 
O cloro reage com o oxigênio para formar CO. 
(a) Qual é o nome desse produto (ver Tabela 
2.6)? (b) Escreva a equação balanceada da for- 
mação do Cl0x1) a partir de seus elementos. 
(€) Em condições normais, o Ch0; é um líqui- 
do incolor com uma temperatura de ebulição de 
81 °C. Essa temperatura de ebulição € a espera- 
da ou não? (d) Você esperaria que o Chi0; fosse 
mais reativo com o H'(ag) ou com o OH (ag)? 
(e) Se consideramos que o oxigênio no ChOy 
tem estado de oxidação -2, qual é o estado de 
oxidação do CI? Qual é a configuração eletrônica 
do Cl nesse estado de oxidação? 

Um elemento X reage com o oxigênio para for- 
mar XO% e com o cloro para formar o XCl4. O 
XO% é um sólido branco que funde a temperatu- 
ras elevadas (acima de 1.000 *C). Em condições 
normais, o XCL, é um líquido incolor com tem- 
peratura de ebulição 58 “C. (a) Se o XCl reage 
com a água para formar XO; é outro produto, 
qual é a provável identidade do outro produto? 
(b) Você acha que o elemento X é um metal, um 
não metal ou um metaloide? (e) Com base em um 
livro de consulta como o CRC Handbook of Che- 
mistry and Physics, tente determinar a identidade 
do elemento X. 
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de ferro(I1) com ácido perelórico, (c) trióxido de 
enxofre com água, (d) dióxido de carbono com 
hidróxido de sódio aquoso. 

Escreva as equações balanceadas das seguintes 
reações: (a) xidode potássio comágua (b)trióxido 
de difósforo com água, (e) óxido de cromo(lll) 
com ácido clorídrico diluído, (d) dióxido de selê- 
nio com hidróxido de potássio aquoso. 


TENDÊNCIAS DE GRUPO EM METAIS E 
NÃO METAIS (SEÇÕES 7.1E 7.8) 
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(a) Por que o cálcio é geralmente mais reativo 
que o magnésio? (b) Por que o cálcio costuma ser 
menos reativo que o potássio? 

A prata e o rubidio formam fons +1, mas a prata é 
muito menos reativa que o rubídio, Sugiraumaex- 
plicação para isso, considerando as configurações 
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eletrônicas dos estados elementares desses ele- 
mentos e seus raios atômicos. 

Escreva a equação balanceada da reação que ocorre 
em cada um dos seguintes casos: (a) Potássio metá- 
lico exposto a uma atmosfera com gás de cloro. (B) 
Óxido de estrôncio adicionado à água. (C) Uma 
superfície intacta de lítio metálico exposta a gás. 
oxigênio. (d) Reação de sódio metálico com enxo- 
fre fundido. 

Escreva a equação balanceada da reação que 
ocorre em cada um dos seguintes casos: (a) Césio 
adicionado à água. (b) Estrôncio adicionado à 
água. (c) Reação de sódio com oxigênio, (d) Rea- 
ção de cálcio com iodo. 

(a) Como descrito na Seção 7:7, os metais alca- 
linos reagem com o hidrogênio para formar 
hidretos e reagem com halogênios para formar 
halogenetos. Compare os papéis do hidrogênio 
e dos halogênios nessas reações. Quais são as 
semelhanças entre as formas do hidrogênio e dos 
halogênios nos produtos? (b) Escreva equações 
balanceadas da reação entre o flúor e o cálcio e 
da reação entre o hidrogênio c o cálcio. Quais são 
as semelhanças entre os produtos dessas reações? 
O potássio e o hidrogênio reagem para formar o 
composto iônico hidreto de potássio. (a) Escreva. 
aequação balanceada dessa reação. (b) Utilize os 
dados das Figuras 7.10 e 7.12 para determinar a 
variação de energia em kJ/mol nas duas reações. 
seguintes: 


Ke) HHE — Ko + 
Kig) + Hie) — Kg) + H*g) 


(©) Com base nas variações de energia calculadas 
em (b), qual dessas reações é energeticamente 
mais favorável (ou menos desfavorável)? (d) Sua 
resposta para o item (c) está de acordo com o fato 
de que o hidreto de potássio contém fons hidreto? 
Compare os elementos bromo e cloro com rela- 
ção às seguintes propriedades: (a) configuração 
eletrônica, (b) carga iônica mais comum, (€) pri- 
meira energia de ionização, (d) reatividade com 
a água, (e) afinidade eletrônica, () raio atômico. 
Explique as diferenças entre os dois elementos. 
Pouco se sabe sobre as propriedades do astato, 
At, por ser um elemento raro e bastante radioati- 
vo. No entanto, é possível fazer muitas previsões 
sobre suas propriedades. (a) Você acha que esse 
elemento é gasoso, líquido ou sólido à tempera- 
tura ambiente? Explique. (b) Você acha que o At 
é um metal, um não metal ou metaloide? Expli- 
que. (e) Qual é a fórmula química do composto 
que ele forma com o Na? 
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Até o início dos anos 1960, os elementos do grupo 
BA eram chamados de gases inertes. (a) Por que o 
termo “gases inertes” não é mais usado? (b) Que 
descoberta desencadeou a mudança do nome? (e) 
Que nome é utilizado para esse grupo agora? 

(a) Porque o xenônio reage com o flúor, enquanto 
o neônio não? (b) Consultando fontes confiáveis, 
procure os comprimentos de ligação do Xe com 
o F em várias moléculas. Como esses números se 
comparam com os comprimentos de ligação cal- 
culados a partir do raio atômico dos elementos? 
Escreva a equação balanceada da reação que 
ocorre em cada um dos seguintes casos: (a) De- 
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composição do ozônio para formar o dioxigênio. 
(b) Reação do xenônio com o flor. (Escreva três 
equações diferentes) (©) Reação do enxofre como 
gás hidrogênio. (d) Reação do flúor com a água. 
Escreva a equação balanceada da reação que 
ocorre em cada um dos seguintes casos: (a) Rea- 
são do cloro com a água. (b) Aquecimento do bá- 
rio metal em uma atmosfera com gás hidrogênio. 
(6) Reação do lítio com o enxofre. (d) Reação do 
flúor com o magnésio metálico, 


) EXERCÍCIOS ADICIONAIS 
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Considere os elementos estáveis até o chumbo 
(Z = 82), Em quantos casos as massas atômicas. 
dos elementos estão fora de ordem com relação 
aos números atômicos? 

A Figura 74 mostra as funções de distribuição da 
probabilidade radial para os orbitais 2s e 2p. (a) 
Qual orbital, 2s ou 2p, tem mais densidade cletrð- 
nica perto do núcleo? (b) Como você modifica- 
ria as regras de Slater para ajustar a diferença de 
penetração eletrônica do núcleo para os orbitais 
2se2pt 

(a) Se os elétrons de caroço fossem totalmente 
eficazes na blindagem dos elétrons de valência 
e os elétrons de valência não blindassem uns aos. 
outros, qual seria a carga nuclear efetiva dos clé- 
trons de valência 3s e 3p no P? (b) Repita esses. 
cálculos usando as regras de Slater, (e) Cálculos 
detalhados indicam que a carga nuclear efetiva € 
de 5,6+ para os elétrons 3s e de 4,9+ para os elé- 
trons 3p. Por que os valores para os elétrons 3s e 
3p são diferentes? (d) Se você remover um único 
elétron de um átomo de P, de qual orbital ele seria? 
Ao longo de um período de tabela periódica, 
por que os tamanhos dos elementos de transição. 
variam mais gradativamente do que os dos ele- 
mentos representativos? 

Na série dos hidretos do grupo SA, com a fór- 
mula geral MH), as distâncias medidas das liga- 
ções são P-H, 1419 À; As-H, 1,519 À; Sb-H, 
1.707 À. (a) Compare esses valores com aqueles. 
estimados pelo uso do raio atômico na Figura 77. 
(b) Explique o aumento constante da distância da 
ligação H-M nessa série com relação às configu- 
rações eletrônicas dos átomos de M. 

Na Tabela 78, o raio atômico ligante do neônio é 
listado como 0,58 À. enquanto que o do xenônio 
é listado como 1,40 À. Um colega estabelece que 
o valor para o Xe é mais realista do que o valor 
para o Ne, Ele está certo? Em caso afirmativo, no 
que ele se baseou para fazer essa afirmação? 
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O comprimento da ligação As-As no arsênio ele- 
mentar é 2,48 À. O comprimento da ligação CI-CI 
no Cl; é 1,99 À. (a) Com base nesses dados, qual 
€o comprimento da ligação As-CI previsto para 
o tricloreto de arsênio, AsCl, no qual cada um 
dos três átomos de CI está ligado no átomo de 
As? (b) Que comprimento de ligação está pre- 
visto para o ASCI, usando os raios atômicos da 
Figura 77? 

As seguintes observações foram feitas sobre dois 
elementos hipotéticos A e B: os comprimentos 
das ligações A-A e B-B no À e no B elemen- 
tares são 2,36 € 1,94 À, respectivamente. A e 
B reagem para formar o composto binário AB; 
com uma estrutura linear (que é £B — A — 
180°). De acordo com esses dados, determine a 
separação entre os dois núcleos de B em uma 
molécula ABp. 

Os elementos do grupo 7A na tabela periódica 
são chamados de halogênios; os elementos no 
grupo 6A são chamados de calcogênios. (a) Qual 
é o estado de oxidação mais comum dos calco- 
gênios em comparação aos halogênios? (b) Para 
cada uma das seguintes propriedades periódicas, 
estabeleça se os halogênios ou os calcogênios têm 
valores maiores: de raio atômico, de raios iôni- 
cos do estado de oxidação mais comum, de 
ira energia de ionização, de segunda energia de 
ionização. 

Observe na tabela a seguir que há um aumento 
cativo do raio atômico do Y para o La, 
enquanto os valores dos raios do Zr e do Hf são 
os mesmos. Sugira uma explicação para isso. 


Raio atômico (A) 

S wwo m 1,60 
Y 19 15 
9 27 HM 15 
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(a) Qual fon é menor, Co”* ou Co**? (b) Em uma 
bateria de fons lítio que está para 
alimentar um dispositivo, para cada Li” que se in- 
sere no eletrodo de óxido de litio e cobalto, um fon 
Co” deve ser reduzido em íon Co™ para balance- 
ara carga. Usando o CRC Handbook of Chemistry 
and Physics ou outra referência padrão, encontre 
os raios iônicos do Li”, do Co” e do Co**. Dis- 
ponha esses fons em ordem crescente de tamanho. 
(e) O eletrodo de litio e cobalto se expande ou se 
contrai à medida que os fons Itio são inseridos? 
(0) O Ito não é ão abundante quanto o sódio. Se 
baterias de fons sódio fossem desenvolvidas para 
funcionar como as de fons lítio, você acha que o- 
“óxido de sódio e cobalto” serviria como material 
para o eletrodo? Explique. (e) Se você não acha 
que o cobalto funcionaria como o fon redox-ativo 
parceiro na versão de sódio do eletrodo, sugira um 
fon metálico altemativo e explique seu raciocínio. 
A substância iônica óxido de estrôncio, SrO, é 
formada a partir da reação entre o estrôncio me- 
tílico e o oxigênio molecular. À disposição dos 
fons no SrO sólido é análoga à do NaCI sólido: 


(a) Escreva a equação balanceada da formação do 
SrO(s) a partir de seus elementos. (b) Com base 
nos raios iônicos na Figura 7.8, determine o com- 
primento do lado do cubo na figura (a distância 
a partir do centro de um átomo de um canto ao 
centro de um átomo em um canto vizinho). (e) A 
densidade do SrO é 5,10 g/cm”. Dada a sua res- 
posta para o item (b), quantas unidades de fórmula. 
de SrO estão contidas no cubo mostrado na figura? 


Explique a variação das energias de ionização do 
50.000 
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7.92 Os elementos do grupo 4A têm afinidades eletrô- 
nicas muito mais negativas do que seus vizinhos 
dos grupos 3A e SA (ver Figura 7.12). Qual das 


ras energias de ionização muito mais alias do que 
seus vizinhos dos grupos 3A e SA. (ii) A adição 
de um elétron a um elemento do grupo 4A impli- 
ca uma configuração eletrônica np’ semipreen- 
chida. (iii) Os elementos do grupo 4A não costu- 
mam ter raio atômico grande, (iv) Os elementos 
do grupo 4A vaporizam com mais facilidade do 
que os elementos dos grupos JA e SA. 

7.93 No processo químico chamado de transferência 
de elétron, um elétron é transferido de um áto- 
mo ou molécula para outro. (Vamos falar sobre 
a transferência de elétron com mais detalhes no 
Capítulo 20.) A reação simples de transferência 
de elétron é: 


Alg) + Ag) — A'(g) +A") 


Com relação à energia de ionização e à afinida- 
de eletrônica de um átomo A, qual é a variação 
de energia para essa reação? Para um não metal 
representativo como o cloro, esse processo é exo- 
térmico? Para um metal representativo como o 
sódio, esse processo é exotérmico? 

7.98 (a) Utilize diagramas de orbitais para ilustrar 
que acontece quando um átomo de oxigênio g: 
nha dois elétrons. (b) Por que o O™ não existe? 

7.95 Utilize as configurações eletrônicas para explicar 
as seguintes observações: (a) À primeira energia. 
de ionização do fósforo é maior do que a do en- 
xofre. (b) A afinidade eletrônica do nitrogênio é 
mais baixa (menos negativa) do que a do carbono 
e do oxigênio. (e) A segunda energia de ioniza- 
ção do oxigênio é maior do que a primeira ener- 
gia de ionização do flúor. (d) A terceira energia 
de ionização do manganês é maior do que a do 
cromo e do ferro. 

7.96 Identifique dois fons que têm as seguintes confi- 
gurações eletrônicas no estado fundamental: (a) 
TA), O) [Arj3É, (€) [Kr]Sè4d". 

7.97 Qual das seguintes equações quími lis 
às definições de (a) a primeira energia de ioniza- 
são do oxigênio, (b) a segunda energia de ior 
“zação do oxigênio e (c) a afinidade eletrônica do 
oxigênio? 

DOg+e— 0) 
Gog — o'e) +e 
(iii) Olg) + 2 — 0%) 
Gv) Olg) — Oig) +27 
Me 0H) +e” 
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798 As afinidades eletrônicas, em kJ/mol, para os me- 


tais dos grupos 1B e 2B são as que estão no qua- 
dro a seguir: 


co | Za 
-n9 | >0 
ag | ca 
= | >0 
Au | Hg 
-m | >0 


(a) Por que as afinidades eletrônicas dos elemen- 
tos do grupo 2B são maiores que zero? (b) 
Por que as afinidades eletrônicas dos elemen- 
tos do grupo IB tomam-se mais negativas 
quando descemos no grupo? [Dica: Examine 

s tendências das afinidades eletrônicas de 
outros grupos à medida que vamos para baixo 
na tabela periódica.) 


7.99 O hidrogênio é um elemento incomum porque 


ele se comporta em alguns aspectos como os me- 
tais alcalinos e em outros aspectos como os não 
metais, Suas propriedades podem ser explicadas 
em parte pela sua configuração eletrônica e pelos 
valores de sua energia de ionização e de sua afini- 
dade eletrônica. (a) Explique por que os valores 
para a afinidade eletrônica do hidrogênio estão 
muito mais próximos dos valores dos elementos 
alcalinos do que dos halogênios. (b) Verifique se 
a seguinte afirmação é verdadeira: "o hidrogênio 
tem o menor raio atômico ligante entre todos os 
elementos que formam compostos químicos”. 
Em caso negativo, corrija a afirmação, Em caso 
afirmativo, explique falando sobre as configura- 
ções eletrônicas. (e) Explique por que os valores 
da energia de ionização do hidrogênio estão mais 
próximos dos valores para os halogênios do que 
para os metais alcalinos. (d) O fon hidreto é H~- 
Registre o processo correspondente à primeira 
energia de ionização do fon hidreto. (e) Como 
o processo do item (d) pode ser comparado ao 
processo da afinidade eletrônica de um átomo de 
hidrogênio neutro? 


17.100] A primeira energia de ionização da molécula de 


oxigênio é a energia necessária para o seguinte 
processo: 
Ox) — O) +e” 

A energia necessária para esse processo é 1.175 
KJ/mol, valor muito semelhante ao da primeira 
energia de ionização do Xe. Você esperaria que 
Oz reagisse com o Fz? Em caso afirmativo, sugira 
“um produto ou produtos para essa reação. 
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É possível definir o caráter metálico da maneira 
como definimos neste livro e fundamentá-lo na 
reatividade do elemento e na facilidade com que 
ele perde elétrons. Alternativamente, pode-se 
medir quão bem a eletricidade é conduzida por 
cada um dos elementos para determinar quão 
“metálicos” eles são. Com relação à condutividade, 
não há bem uma tendência na tabela periódica: a 
prata é o metal mais condutor e o manganês, o que 
conduz menos eletricidade. Consulte os valores 
das primeiras energias de ionização da prata e do 
manganês; qual desses dois elementos você cha- 
maria de mais metálico com base na forma como 
definimos o caráter metálico neste livro? 

Qual das alternativas a seguir apresenta o pro- 
duto esperado da reação entre o K(s) e o Hals)? 
© KHO, Gi) KH, Gi) KH), Giv) Kata) ou 
(P) 0 KG) e o Ha(g) não reagem entre 
O césio elementar reage mais violentamente com 
a água do que o sódio elementar, Qual das seguin- 
tes alternativas explica melhor essa diferença de 
reatividade? (i) O sódio tem maior caráter metá- 
lico que o césio. (ii) A primeira energia de ioniza- 
ção do césio é menor que a do sódio, (INi) A afini- 
dade eletrônica do sódio é menor que a do césio. 
(iv A carga nuclear efetiva do césio é menor que 
a do sódio. (V) O raio atômico do césio é menor 
que o do sódio. 

(a) Um dos metais alcalinos reage com o oxigê- 
nio para formar uma substância sólida branca. 
Quando essa substância é dissolvida em água, a 
solução tem resultado positivo para o peróx 
de hidrogênio, 1,0). Quando a solução é testada 
em um bico de Bunsen, uma chama lilás-púrpura 
é produzida. Qual é a provável identidade do 
metal? (b) Escreva a equação química balanceada 
da reação da substância branca com água. 

O zinco em seu estado de oxidação 2+ é um fon 
metálico essencial para a vida. O Zn?* é encontrado 
ligado à muitas proteínas que estão envolvidas em 
processos biológicos, mas, infelizmente, o Zn?* é 
difícil de detectar por métodos químicos comuns. 
Por isso, cientistas que se interessavam pelo estudo 
de proteínas que contêm Zn?* frequentemente 
substitufam o ao por Cd?*, uma vez que a sua 
detecção é mais fácil. (a) Com base nas proprieda- 
des dos elementos e fons discutidos neste capítulo 
e nas suas posições na tabela periódica, descreva. 
os prós e os contras de se usar o Cd?* como subs- 
tituto para o Zn?”. (b) As proteínas que aceleram 
(catalisam) as reações químicas são chamadas de 
enzimas. Muitas enzimas são necessárias para cer- 
tas reações metabólicas no corpo. Um problema 
de utilizar o CA” no lugar do Zn% em enzimas é 
que essa substituição pode diminuir ou até mesmo 
eliminar a atividade enzimática. Você pode sugerir 


17.106) 
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um fon metálico diferente que poderia substituir 
o Zn?" em enzimas, em vez do Cd?"? Justifique 
sua resposta. 

Um historiador descobre um caderno de anota- 
ções do século XIX no qual foram registradas 
algumas observações, com a data de 1822, a res- 
peito de uma substância que se pensava ser um 
novo elemento. Eis alguns dados registrados no 
caderno: “flexível, branco prateado, com aspecto. 
metálico, Mais macio que o chumbo. Não afetado 
pela água. Estável no ar. Temperatura de fusão: 
153 ºC, Densidade: 7,3 g/cm’. Condutividade clé- 
trica: 20% da condutividade do cobre. Dureza: 
aproximadamente 1% da dureza do ferro. Quando. 
4,20 g do elemento desconhecido são aquecidos 
em um excesso de oxigênio, 5,08 g de um sólido 
branco é formado. O sólido pode ser sublimado 
por aquecimento a mais de 800 *C”. (a) Usando 
a informação no texto e no CRC Handbook of 
Chemistry and Physics e prevendo possíveis 
variações nos número com relação aos valores 
atuais, identifique o elemento descrito nas anota- 
ções, (b) Escreva a equação química balanceada 
da reação do elemento com o oxigênio. (e) Com 
base na Figura 7.1, esse investigador do século 
XIX pode ter sido o primeiro a descobrir um 
novo elemento? 

Em abril de 2010, uma equipe de pesquisa afirmou 
ter produzido o elemento 117. Essa descoberta foi 


) EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


17.109] Moseley estabeleceu o conceito de número atô- 


mico estudando os raios X emitidos pelos ele- 
mentos, Os raios X emitidos por alguns elemen- 
tos têm os seguintes comprimentos de onda: 


Comprimento de 
Elemento onda (Ay 
Ne 14610 
G 3358 
mn 1435 
x 0.786 
Sa 0491 


(a) Calcule a frequência, v, dos raios X emitidos 
por cada um dos elementos, em Hz. (b) Faça um 
gráfico da raiz quadrada de v versus o número 
atômico do elemento. O que você observa no 
gráfico? (e) Explique como o gráfico do item (b) 
permitiu que Moseley previsse a existência de 
elementos desconhecidos. (d) Use o resultado 
obtido no item (b) para prever o comprimento 
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trato) 


vam 


confirmada em 2012 por experimentos adicio- 
nais, Escreva a configuração eletrônica do estado. 
fundamental do elemento 117 e valores estimados. 
para a sua primeira energia de ionização, afini- 
dade eletrônica, tamanho atômico e estado de 
oxidação comum com base em sua posição na 
tabela periódica. 

Veremos no Capítulo 12 que os semicondutores. 
são materiais que conduzem eletricidade melhor 
do que os não metais, mas não tão bem quanto os. 
metais. Os únicos dois elementos da tabela peri- 
ódica que são semicondutores tecnologicamente 
úteis são o silício e o germânio, Os circuitos inte- 
grados em chips de computador são produzidos. 
atualmente principalmente com silício. Os semi- 
condutores compostos também são utilizados na 
indústria eletrônica. Exemplos deles são o arse- 
nieto de gálio, GaAs; o fosfeto de gálio, GaP; o 
sulfeto de cádmio, CdS; e o seleneto de cádmio, 
CdSe. (a) Qual é a relação entre as composições. 
dos compostos semicondutores e as posições de 
seus elementos na tabela periódica em relação 
ao Si e Ge? (b) Trabalhadores da indústria de 
semicondutores se referem a materiais "I-VI" 
e “I-V”, com algarismos romanos, Você pode 
identificar quais são os compostos semicondu- 
tores I-VI e quais são os II-V? (6) Proponha 
outras composições de compostos semiconduto- 
res com base nas posições de seus elementos da 
tabela periódica. 


de onda de raios X emitidos pelo ferro. (e) Um 
elemento particular emite raios X com um com- 
primento de onda de 0,980 À. Que elemento você 
acha que é esse? 

(a) Escreva a configuração eletrônica do Li e 
estime a carga nuclear efetiva do elétron de valên- 
cia. (b) A energia de um elétron em um átomo 
monoeletrônico ou fon é igual a (-2,18 X 107183) 
(224m?), em que Zé a carga nuclear e n é o número 
quântica principal do elétron, Estime o valor da 
primeira energia de ionização do Li. (e) Compare 
o resultado do seu cálculo com o valor listado 
na Tabela 74 e explique a diferença. (d) Que 
valor de carga nuclear efetiva determina o valor 
adequado da energia de ionização? Isso está de 
acordo com a sua explicação no item (9? 

Uma mancira de medir a energia de ionização é 
a espectroscopia fotoeletrônica por ultravioleta 
(PES), uma técnica baseada no efeito fotoelétrico. 
ces (Seção 6.2) Na PES, a luz monocromática é 
direcionada para uma amostra, fazendo com que 
elétrons sejam emitidos. A energia cinética dos 


314 | QUIMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


elétrons emitidos é medida. A diferença entre a 
energia dos fótons e a energia cinética dos elétrons 
corresponde à energia necessária para remover os 
eltirons (ou seja, a energia de ionização). Suponha 
que um experimento de PES seja realizado com 
vapor de mercário irradiado com luz ultravioleta 
de comprimento de onda de 58,4 nm. (a) Qual éa. 
energia de um fóton dessa luz, em cV? (b) Escreva 
a equação que mostra o processo correspondente 
A primeira energia de ionização do Hg(0) A ener- 
cinética dos elétrons emitidos é medida como 
75 eV. Qual é a primeira energia de ionização 
do Hg, em kJ/mol? (d) Utilizando a Figura 7.10, 
determine qual dos halogênios tem uma primeira 
energia de ionização mais próxima à do mercúrio. 


7.112 O mercúrio no ambiente pode existir em estados 


de oxidação 0, +1 e +2. Uma questão importante 
em pesquisa química ambiental é a melhor forma 
de medir o estado de oxidação do mercúrio em 
sistemas naturais; essa medida é complicada pelo 
fato de o mercúrio poder ser reduzido ou oxidado 
em superfícies de forma diferente da livre em 
solução, O XPS, a espectroscopia fotoeleletrônica 
por raios X, é uma técnica relacionada à PES (ver 
Exercício 7.111), mas, em vez de usar a luz ultra- 
violeta para ejetar elétrons de valência, usam-se 
raios X para ejetar elétrons do núcleo. As energias 
dos elétrons de caroço são diferentes para dife- 
rentes estados de oxidação do elemento. Em uma 
série de experimentos, pesquisadores examina- 
ram a contaminação por mercúrio dos minerais 
na água. Eles mediram os sinais XPS que corres- 
pondiam aos elétrons ejetados de orbitais 4f do 
mercúrio a 105 eV, a partir de uma fonte de raios 
X que fornecia 1.253,6 cV de energia. O oxigênio 
na superfície do mineral forneceu energias de elé- 
trons emitidos a 531 eV, correspondendo ao orbital 
1s do oxigênio. Em geral, os pesquisadores con- 
cluíram que os estados de oxidação foram +2 para 
o Hg e —2 para o O. (a) Calcule o comprimento 
de onda dos raios X utilizados nesse experimento. 
(b) Compare a energias dos elétrons 4f no mercã- 
rio e dos elétrons 1s no oxigênio a partir desses 
dados para as primeiras energias de ionização de 
mercúrio e oxigênio com base nos dados apresen- 
tados neste capítulo. (c) Escreva as configurações 
eletrônicas do estado fundamental do Hg?* e do 
0%; quais elétrons são os de valência em cada 
caso? (d) Utilize as regras de Slater para estimar 
a Zu dos elétrons 4f'e dos elétrons de valência do 
Hg" e do OF”; neste caso, considere que todos 
os elétrons internos de (n — 3) em diante blindam 
uma camada +1 preenchida. 


[7.113] Quando o magnésio metálico entra em combustão 


no ar (Figura 3.6), são formados dois produtos. 


as 


us 


Um é o óxido de magnésio, MgO. O outro é o pro- 
duto da reação entre o Mg e o nitrogênio molecu- 
lar, o nitreto de magnésio. Quando água é adicio- 
nada ao nitreto de magnésio, ela reage para formar 
óxido de magnésio e gás de amônia. (a) Com base 
na carga do fon nitreto (Tabela 2.5), determine 
a fórmula do nitreto de magnésio. (b) Escreva a 
equação balanceada da reação entre o nitreto de 
magnésio e a água. Qual é à força motriz dessa 
reação? (e) Em um experimento, um pedaço de 
fita de magnésio é queimado no ar, em um cadi- 
nho. A massa da mistura do MgO com nitreto de 
magnésio após a queima é 0,470 g. Água é 
cionada ao cadinho e outra reação ocorre: o cadi- 
nho é aquecido até ressecar e o produto final ser 
de 0,486 g de MgO. Qual foi a percentagem em 
massa do nitreto de magnésio na mistura obtida 
após a queima inicial? (d) O nitreto de magné- 
sio também pode ser formado mediante reação 
“do metal com amônia a uma temperatura elevada. 
Escreva a equação balanceada dessa reação. Se 
uma fita de 6.3 g de Mg reage com 2,57 g NHs(g) 
€ a reação é completada, qual componente é o rea- 
gente limitante? Que massa de Ha(g) é formada 
na reação? (e) A entalpia padrão de formação do 
nitreto de magnésio sólido é —461,08 KJ/mol. Cal- 
cule a variação de entalpia padrão da reação entre 
o magnésio metálico e o gás de am 
(a) O comprimento da ligação Bi-Br medido no 
tribrometo de bismuto, BiBr, é 2.63 À. Com base 
nesse valor e nos dados da Figura 7.8, determine 
o raio atômico do Bi. (b) O tribrometo de bis- 
muto é solúvel em solução ácida, sendo formado 
mediante o tratamento do óxido de bismuto(H) 
sólido com o ácido bromídrico aquoso. Escreva 
a equação química balanceada dessa reação. (c) 
O óxido de bismuto(III) é solúvel em soluções. 
ácidas, mas insolúvel em soluções básicas, como 
no NaOH(aq). Com base nessas propriedades, o 
bismuto é classificado como um metal, um não 
metal ou um metaloide? (d) Tratar o bismuto 
com gás flúor forma BiFs. Utilize a configuração 
eletrônica do Bi para explicar a formação de um 
composto com essa formulação. (e) Embora seja 
possível formar o BiFs da maneira descrita, os. 
penta-halogenetos de bismuto não são conheci- 
dos para os outros halogênios. Explique por que 
o penta-halogeneto pode reagir com o flúor, mas 
não com os outros halogênios. Como o comporta- 
mento do bismuto se relaciona com o fato de que 
o xenônio reage como fiúor para formar compos- 
tos, mas não com os outros halogênios? 
O superóxido de potássio, KO3, € frequente- 
mente usado em máscaras de oxigênio (como as 
utilizadas por bombeiros) porque o KO; reage 
com o COs para liberar oxigênio molecular. 


Experimentos indicam que 2 mols de KOz(s) rea- 
gem com cada mol de CO:(s). (a) Os produtos da 
reação são K;COs(9) e O:(8). Escreva a equação 
balanceada da reação entre o KOz(s) € o COz(g). 
(b) Indique o número de oxidação de cada átomo 
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envolvido na reação do item (a). Que clementos 
estão sendo oxidados e reduzidos? (e) Que massa. 
de KOs(s) é necessária para consumir 18,0 g de 
COz(8)? Que massa de Ox(g) é produzida durante 
essa reação? 


ELABORE UM EXPERIMENTO. 


Neste capítulo, vimos que a reação entre o potássio metáli- 

coe o oxigênio forma um produto inesperado: o superóxido 

de potássio, KOa(5). Agora, vamos elaborar alguns experi- 

mentos para conhecer mais sobre esse produto incomum. 

(a) Um dos membros de sua equipe propõe que a capaci- 
dade de formar um superóxido como o KO; está rela- 
cionada a um baixo valor para a primeira energia de 
ionização, Como você testaria essa hipótese com os. 
metais do grupo 1A? Que outra propriedade periódica. 
dos metais alcalinos pode ser considerada como um 
fator que favorece a formação do superóxido? 

(b) O KOx(5) é o componente ativo de muitas máscaras 
respiratórias utilizadas pelos bombeiros porque pode 
ser utilizado como fonte de O(g). Em princípio, o 
KO:(5) pode reagir com os componentes principais 
da respiração humana, o HyO(g) e o COx(g), para 


produzir Ox(g) e outros produtos (todos aqueles que 
seguem os padrões esperados de reatividade vistos). 
Determine os outros produtos formados nessas rea- 
ções e elabore experimentos para determinar se o 
KO(9) reage de fato tanto com o H;O(g) como com 
o COrg). 

(©) Proponha um experimento para determinar se alguma 
“das reações do item (b) é mais importante para o fun- 
cionamento da máscara de respiração dos bombeiros. 

(4) A reação entre o K(s) e o Ox(g) leva à formação de 
uma mistura de KO:() com K;0(s). Utilize as ideias 
apresentadas neste exereício para elaborar um expe- 
rimento que determine as percentagens de KOs(3) e 
KaO(5) na mistura de produto que resulta da reação 
entre o K(5) e excesso de Os(g). 


fer 8 


CONCEITOS BÁSICOS 
DA LIGAÇÃO QUIMICA 


Sempre que dois átomos ou lons estão fortemente ligados, dizemos que há uma ligação 
química entre eles. Existem três tipos gerais de ligações quimicas: nica, covalente e metálica. 
Podemos ter uma ideia desses tipos de ligações pensando no simples ato de usar uma colher 
de aço inoxidável para colocar sal de cozinha em um copo com água (Figura 8.1). Sal de 
cozinha é coreto de sódio, NaC formado por íons de sódio, Na”, e ions cloreto, CI“, A estrutura 
é unida por ligações iônicas, que ocorrem via atrações elerostáticas entre ons com cargas 
opostas. A água é composta principalmente por moléculas de HO. Os átomos de hidrogênio e 
de oxigênio estão ligados um ao outro por meio de ligações covalentes, nas quais as molé- 
culas são formadas pelo compartilhamento de elétrons entre os átomos. A colher é composta 
principalmente de ferro metálico, no qual os átomos de Fe estão ligados uns aos outros por 
meio de ligações metálicas, formadas por elétrons relativamente livres para se moverem 
pelo metal O comportamento dessas diferentes substâncias — NaCI H;0 e Fe metálico — re- 
Sulta da forma como os átomos que os constituem estão ligados uns aos outros, Por exemplo, 
o NaCI se dissolve em água com facilidade, mas o Fe metálico, não, 

O que determina o tipo de ligação em qualquer substância? De que maneira as caracteristicas 
dessas ligações dão origem a diferentes propriedades fisicas e quimicas? As chaves para a 
resposta da primeira questão estão na estrutura eletrônica dos átomos envolvidos, discutida. 
nos capítulos 6 e 7. Neste capítulo e no próximo, vamos analisar a relação entre a estrutura 
eletrônica dos átomos e as ligações quimicas covalentes e iônica formadas por eles. Jå a liga- 
cão metálica será discutida no Capitulo 12. 


8.1 | SÍMBOLOS DE LEWIS E REGRA DO OCTETO 


Os elétrons envolvidos na ligação química são os elétrons de valência, que, para a 
maioria dos átomos, são aqueles que ocupam a camada mais extema. cco (Seção 6.8) 
O químico norte-americano G. N. Lewis (1875-1946) sugeriu uma maneira simples de 
mostrar os elétrons de valência em um átomo e o seu comportamento durante a formação 
da ligação, aplicando o que são, agora, conhecidos como diagrama de ponto de Lewis ou 
simplesmente símbolos de Lewis. 

O símbolo de Lewis para um elemento consiste no símbolo químico do elemento 
mais um ponto representando cada elétron de valência. O enxofre, por exemplo, tem a 


O QUE VEREMOS 


84 | Simbolos de Lewis e regra do octeto 
Começaremos com descrições dos três principais tipos 
de ligação quimica: iônica, covalente e metálica. Na 
avaliação de ligações, os simbolos de Lewis fornecem 
uma simplificação útil para os elétrons de valência. 


8.2 | Ligação iônica Aprenderemos que, em subs- 
tâncias iônicas, os átomos são unidos por atrações ele- 
trostáticas entre íons de cargas opostas. Discutitemos 
a energética da formação de substâncias iônicas e des- 
creveremos a energia do retículo cristalino, ou energia 
reticular, dessas substâncias 


8.3 | Ligação covalente Examinaremos a ligação 
em substâncias moleculares, nas quais os átomos se 
ligam mediante o compartilhamento de um ou mais 
pares de elétrons. Em geral, os elétrons são comparti- 
Ihados de modo que cada átomo fique com um octeto 
de elétrons, 


8.4 | Polaridade da ligação e eletrone 
dade Definimos eletronegatividade como a capaci- 
dade que um átomo tem de atrair elétrons para si 
em um composto. Em geral, os pares de elétrons são 
compartilhados de maneira desigual entre átomos 
com diferentes eletronegatividades, levando a liga- 
ções covalentes polares. 


8.5 | Representação das estruturas de Lewis 
Veremos que as estruturas de Lewis são uma maneira 


LIGAÇÃO QUÍMICA COMO ARTE. O Atomium é uma 
escultura de aço de 110 m de altura encomendada para 
à Expo 58, em Bruxelas. As nove esferas representam 
átomos e as hastes, Iigações químicas que os unem. Uma 
esfera está localizada no centro de um cubo formado 
pelas outras oito esferas, uma disposição comum dos áto- 
mos em elementos metálicos, a exemplo do ferro. 


simples e eficiente de prever padrões de ligações cova- 
lentes em moléculas. Além da regra do octeto, estudare- 
mos que o conceito de carga formal pode ser usado para 
identificar a estrutura de Lewis predominante. 


8.6 | Estruturas de ressonância Descobriremos 
que, em alguns casos, podemos descrever mais de uma 
estrutura de Lewis equivalente para uma mesma molé- 
cula ou um fon poliatômico, A descrição da ligação, em 
tais casos, é um hibrido de duas ou mais estruturas de 
ressonância. 


8.7 |Exceções à regra do octeto Reconheceremos 
que a regra do octeto é mais uma orientação do que 
uma regra absoluta. Exceções à regra incluem molé- 
culas com um número impar de elétrons, nas quais 
grandes diferenças de eletronegatividade impedem 
um átomo de completar seu octeto, e moléculas nas 
quais um elemento do terceiro período ou abaixo 
dele na tabela periódica fica com mais de um octeto 
de elétrons. 


| Força e comprimento de ligações covalen- 
tes Observaremos que as forças de ligação variam de 
acordo com o número de pares de elétrons comparti- 
lhados assim como outros fatores. Usaremos valores 
da entalpia de ligação média para estimar as entalpias 
de reações em casos nos quais não estão disponíveis. 
dados termodinâmico. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Se o pó branco fosse açúcar, C12H2701, que mudanças tería- 


mos que fazer nesta figura? 


Figura 8.1 Ligações nica, covalentes e metálicas Nas vts 
Gerentes substdncias mostradas aqui hà frentes tpos de Egações químicas. 


Tabela 8.1 Simbolos de Lewis. 


configuração eletrônica [NeJ3523pº e, portanto, seis elé- 
trons de valência. Seu símbolo de Lewis é; 


4 


Os pontos são colocados nos quatro lados do símbo- 
lo — em cima, embaixo, à esquerda e à direita — sendo 
que cada lado pode acomodar até dois elétrons. Os qua- 
tro lados são equivalentes, isso significa que a escolha do 
ado que serão colocados os dois elétrons em vez de um 
é arbitrária. Em geral, espalhamos os pontos tanto quanto 
for possível. No símbolo de Lewis para o S, por exemplo, 
preferimos a disposição de pontos mostrada em vez da 
disposição com dois elétrons em três lados e nenhum no 
quarto lado. 

As configurações eletrônicas e os símbolos de Lewis 
“dos elementos do grupo principal dos períodos 2 e 3 es- 
tão mostrados na Tabela 8.1, Observe que o número de 
elétrons de valência em qualquer elemento representativo 
igual so número do grupo do elemento. Por exemplo, os. 
símbolos de Lewis do oxigênio e do enxofre, membros do 
Erupo 6A, apresentam seis pontos. 


Reflita 
Todos esses simbolos de Lewis do CI estão corretos? 


ale ale oq 


A REGRA DO OCTETO 

Átomos geralmente ganham, perdem ou comparti- 
Tham elétrons para obter o mesmo número de elétrons que 
o gás nobre mais próximo na tabela periódica. Os gases 
nobres têm distribuições eletrônicas muito estáveis, fato 
evidenciado por suas altas energias de ionização, baixa 
afinidade eletrônica e, de modo geral, baixa reatividade. 
química. oo» (Seção 7.8) Todos os gases nobres, com exce- 
ão do He, apresentam oito elétrons na camada de valência, 


Configuração Simbolo de Configuração Simbolo de 
Grupo Elemento eletrônica Lewis Elemento eletrônica Lewis 

1 u IMejas! ue Na INejas! Nas 

2A Be [Hejz Be- Mg INe? 

ES B IHej2s?2p' + A INetastap! 

a Es reias? + s 1nej3?3p? 

sa N IHe]25?2p? P Inetastap? 

sa o Melz" s INe? 

m F east Meastaps 

Ea Ne Mejastzpf Ivetas?3p* 


assim como muitos átomos, em reações, acabam ficando 
com oito elétrons de valência. Essa observação levou a 
uma regra conhecida como regra do octeto: átomos ren- 
dem a ganhar, perder ou compartilhar elétrons até que es- 
tejam circundados por oito elétrons de valência. 

Um octeto de elétrons em um átomo consiste em 
subcamadas s e p preenchidas. Em um símbolo de 
Lewis, o octeto é formado por quatro pares de elétrons 
de valência dispostos em tomo do símbolo do elemento, 
como nos símbolos de Lewis do Ne e do Ar ilustrados. 
na Tabela 8.1. Existem exceções à regra do octeto, como. 
veremos mais adiante neste capítulo, mas ela é uma di- 
retriz útil para a introdução de muitos conceitos impor- 
tantes de ligação. 


8.2 | LIGAÇÃO IÔNICA 


Substâncias iônicas geralmente resultam da interação 
entre metais do lado esquerdo da tabela periódica com 
os não metais do lado direito, exceto os gases nobres do- 
grupo 8A. Por exemplo, quando o sódio metálico, Na(s), é 
colocado em contato com o gás cloro, Calg), ocorre uma 
reação violenta (Figura 8.2). O produto dessa reação 
altamente exotérmica é o cloreto de sódio, NaCI(s): 


Na(s) + $log) — NaCl (s) 
AH? = -41093 


O cloreto de sódio é formado por fons Na* e CI em 
uma arranjo tridimensional (Figura 8.3). 

A formação de Na! a partir do Na e de CI” a partir 
do Chy indica que um elétron foi perdido por um átomo. 
de sódio e ganho por um átomo de cloro — dizemos que 
ocorreu uma transferência de elétrons do átomo de Na 
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para o átomo de CI. Duas propriedades atômicas discu- 
tidas no Capítulo 7 indicam o quão facilmente a trans- 
ferência eletrônica ocorre: a energia de ionização, que 
mostra a facilidade com que um elétron pode ser remo- 
vido de um átomo; e a afinidade eletrônica, que mede 
a capacidade de um átomo de ganhar um elétron. ==> 
(seções 7.4 € 7.5) A transferência de elétrons para formar 
fons com cargas opostas ocorre quando um átomo cede 
facilmente um elétron (baixa energia de ionização) e ou- 
tro átomo ganha facilmente um elétron (alta 

eletrônica). Assim, o NaCI é um composto i 


Usando símbolos de Lewis (e mostrando um átomo de 
cloro em vez da molécula Ch), podemos representar essa. 
reação da seguinte maneira: 
Navio — Nat + T Ba 
A seta indica a transferência de um elétron do áto- 
mo de Na para o átomo de CI. Cada fon tem um octeto 
de elétrons; o octeto de Na” é formado pelos elétrons 
2522pº que se encontram abaixo do único elétron de va- 
lència 3s do átomo de Na. Colocamos o fon cloreto entre 
colchetes para enfatizar que todos os oito elétrons estão. 
localizados nele. 


Descreva as transferências de elétrons que ocorrem na formação do 
fluoreto de cálcio a partir do cálcio elementar e do flúor elementar. 


Substâncias iônicas possuem várias propriedades ca- 
racterísticas, como: costumam ser quebradiças, ter altos. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Você acredita que ocorrerá uma reação similar entre o potássio metálico e o bromo elementar? 


Formação 
de NaCI(s) 


Figura 8.2 Reação entre o sódio metálico e o gás cloro para formar o composto iônico cloreto de sódio. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se não houvessem cores nas esferas da Figura 8.3, como você 
saberia quais esferas representam o Na” e quais representam 
oc 


o: O 


Figura 8.3 Estrutura cristalina do cloreto de sódio. 


pontos de fusão e cristalinas. Além disso, os cristais iôni- 
cos podem, muitas vezes, ser elivados; ou seja, quebram ao 
longo de superfícies planas e lisas. Essas características re- 
sultam das forças eletrostáticas que mantêm os fons em um 
arranjo tridimensional rígido e bem definido como mostra 
aFigura 8.3. 


ENERGÉTICA DA FORMAÇÃO DAS 
LIGAÇÕES IÔNICAS 


A formação do cloreto de sódio a partir do sódio e do 
cloro é muito exotérmica, como indica o alto valor negati- 
vo de entalpia de formação dado na Equação 8.1, AH 
—410,9 KJ. O Apêndice C mostra que o calor de formação 
de outras substâncias iônicas também é bem negativo. 
Que fatores fazem com que a formação de compostos ið- 
nicos seja tão exotérmica? 

Na Equação 8.2, representamos a formação de NaCI 
como a transferência de um elétron do Na para o CI. 
Lembre-se de que vimos na Seção 7.4 que a perda de elé- 
trons por um átomo é sempre um processo endotérmico. 
Por exemplo, para remover um elétron do Na(g) forman- 
do o Na*(g), são necessários 496 kJ/mol. Na Seção 7.5, 
foi dito que, quando um não metal ganha um elétron, o 
processo é geralmente exotérmico, como mostram as afi- 
nidades eletrônicas negativas dos elementos. Adicionar 
um elétron ao Cig), por exemplo, resulta na liberação de 
349 kJ/mol. Com base nas magnitudes dessas energias, 
podemos ver que a transferência de um elétron de um 


“átomo de Na para um átomo de CI não é exotérmica — o 

global é um processo endotérmico que requer 
496 — 349 = 147 KJ/mol. Esse processo endotérmico cor- 
responde à formação de fons sódio e cloreto que estão 
infinitamente distantes uns dos outros — em outras pa- 
lavras, essa variação de energia positiva assume que os. 
íons não interagem uns com os outros, diferentemente da 
situação em sólidos iônicos. 

A principal razão para a estabilidade de compostos 
iðnicos é a atração entre fons de cargas opostas, que apro- 
xima os fons, liberando energia e fazendo com que eles. 
“componham um arranjo sólido, ou reticular, conforme 
Figura 8.3, Uma medida da estabilidade resultante da dis- 
posição de fons com cargas opostas em um sólido iônico 
é dada pela energia reticular, que éa energia necessária 
para separar completamente um mol de um composto ið- 
nico sólido em seus fons no estado gasoso. 

Para visualizar esse processo com relação ao NaCl, 
imagine uma expansão de dentro para fora da estrutura 
da Figura 8.3, de modo que as distâncias entre os fons 
aumentem até que estejam infinitamente distantes uns dos 
outros. Esse processo requer 788 KJ/mol, que é o valor da 
energia reticular: 


NaCI(s) —» Naº(8) + CI(8) 
AHcicam = +T88KJ/mol 


Observe que esse processo é altamente endotérmico. 
O processo reverso — a interação do Na*(g) com o CI'(g) 
para formar NaCI(s) — é, portanto, altamente exotérmico 
(AH =—788 KJ/mol). 

A Tabela 8.2 lista as energias reticulares de alguns 
compostos iônicos. Os altos valores positivos indicam 
“que os fons são fortemente atraídos uns pelos outros em 
sólidos iônicos. A energia liberada pela atração entre fons 
“de cargas opostas mais do que compensa a natureza endo- 
térmica das energias de ionização, tornando a formação 
de compostos iônicas um processo exotérmico. As fones 
atrações também fazem com que a maioria dos materiais 
iônicos sejam duros, quebradiços e com altos pontos de 
fusão — por exemplo, o NaCl funde a 801 °C. 


1831 


Reflita 
A reação KCNS) — K* (g) + CH) libera energia? 


A magnitude da energia reticular em um sólido iôni- 

co depende das cargas dos fons, dos seus tamanhos e de 

seu arranjo no sólido. Vimos na Seção 5.1 que a energia 

potencial eletrostática entre duas partículas carregadas in- 
teragindo é dada por: 

= OO: [8.4] 

Eq = SE Ba 

Nessa equação, Q; e Qz representam as cargas das 

partículas em Coulombs, com seus sinais; d é a distân- 

cia entre seus centros, em metros, e x é uma constante, 

8.99x 10º J-m/C?, A Equação 8.4 indica que a interação 


Tabala 0.2 Energias reticulares para alguns compostos iônico. 
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Composto Energia reticular (klmol) Composto Energia reticular (k3imol) 
ur 1030 Mach 2326 
va e Sh 217 
u mo 

NaF oo mgo 3795 
Na 8 co 3414 
NaBr m so 32 
Nat es 

K mos sen 1547 
xa m 

Kar n 

Ga 657 

[e] 


atrativa entre dois fons de cargas opostas aumenta à 
medida que as magnitudes de suas cargas aumentam e 
à medida que a distância entre seus centros diminui, As- 
sim, para uma determinada disposição de fons, a ener- 
gia reticular aumenta à medida que as cargas dos íons 
aumentam e seus raios atômicos diminuem. A variação 
da magnitude das energias reticulares depende mais da 
carga iônica que do raio iônico, porque este varia ape- 
nas dentro de uma faixa limitada em comparação com 
a carga. 


Como a energia reticular diminui à medida que a dis- 
tância entre os fons aumenta, as energias reticulares seguem 
tendências semelhantes às observadas para o rajo iônico, 
mostradas na Figura 7.8. Em particular, como o raio iônico. 
aumenta à medida que descemos em um grupo da tabela 
periódica, verificamos que, para um determinado tipo de 


dência para os cloretos alcalinos MCI (M = Li, Na, K, Rb, 
Cs) e os halogenctos de sódio NaX (X = F, CI, Br, I). 


Sem consultar a Tabela 8.2, disponha os compostos iônicos NaF, Cs e CaO em ordem crescente de energia reticular. 


SOLUÇÃO 

Analise Com base nas fórmulas de rës compostos iônicos, de- 
vemos determinar suas energias reticulares relativas. 
Planeje Precisamos determinar as cargas c os tamanhos relati- 
vos dos fons presentes nos compostos. Em seguida, aplicamos 
a Equação 84 para determinar qualitativamente as energias 
relativas, sabendo que (a) quanto maiores forem as carpas ið- 
nicas, major será a energia, e (b) quanto mais afastados os fons 
estão, menor a energia. 

Resolva O NaF consiste em fons Na! e F", o Csl, em fons Cs 
EF, 0 C10, em fons Ca?* € OF Como o produto 0,0 apare- 
ce no numerador da Equação 8.4, a energia reticular aumenta 
drasticamente quando as cargas aumentam. Assim, esperamos 
que a energia reticular do C30, que tem fons 2+ e 2, seja a 
maior dos trt. 

As cargas iônicas são as mesmas no NaF e no Csl. A diferen- 
qa em suas energias reticulares depende, assim, da diferença na. 
distância entre os fons na rede. Como o tamanho iônico aumenta 
à medida que descemos em um grupo da tabela periódica c55 


(Seção 7.3), sabemos que o Cs” é maior que o Na, e que o é 
maior que o F”. Portanto, a distância entre fons Na” c F- no NaF 
é menor que a distância entre os fons Cs* e I no Cs. Como 
resultado, a energia reticular do NaF deve ser maior que a do 
Csl. Em ordem crescente de energia, portanto, temos CsI < 
NaF <Ca0. 

Confira A Tabela 8.2 confirma que a ordem está correta. 


Para praticar: exercicio 1 

Sem consultar a Tabela 82, determine qual das seguintes or- 
dens de energia reticular está correta para estes compostos ið- 
nicos. (a) NaCl > MgO > CsI > SeN, (b) ScN > MgO > NaCI 
> (©) NaCl >Cs1 > SEN > C20, (d) MgO > NaCl > SEN > 
C3, (© ScN> CsT > NaCI > M30. 


Para praticar: exercicio 2 
“Que substância você acredita que tem a maior energia reticu- 
lar: MeF», Ca ou ZrO;? 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Com base na Figura 8.4, encontre a faixa mais provável de valores para a energia reticular do KF. 


A os a 

E] W 61 s7 
LIC NaCI KCI RbCI CsCI 
Aumento do raio do cátion 


910 
k i 788 
$ n2 
El 682 
É 
NaF NaCl NaBr Nal 
Aumento do raio do ânion 


Figura 8.4 Tendências periódicas de energia reticular em função do ralo do cátion ou 


do ânion. 


(D) 


Energias reticulares não podem ser determinadas diretamente 
por meio de experimentos. Elas podem, no entanto, ser calcula- 
das ao prever a formação de um composto iônico em uma série 
de etapas bem definidas, Podemos, então, aplicar a lei de Hess 
ces» (Seção 5.6) para combinar as etapas e calcular a energia 
reticular do composto, Ao fazer isso, construímos um cleo de 
Born-Haber, um ciclo termoquímico que recebeu esse nome 
por causa dos cientistas alemães Max Bom (1882-1970) e 
Fritz Haber (1868-1934), que o introduziram, possibilitando 
a análise dos fatores que contribuem para a estabilidade dos 
compostos iônicos. 

“Vamos usar o NaCI como exemplo. Na Equação 83, que define 
a energia reticular, o NaCI(5) é o reagente, e os fons gasosos 
Natte) e CF (4), são os produtos. Essa equação é o nosso alvo 
quando aplicamos a ei de Hess. 

Na busca de um conjunto de outras equações que podem ser 
adicionadas até chegarmos a essa equação global, podemos usar 
o calor de formação do NaCI ces (Seção 5.7): 


Nafs) + $ C(8) — Naci(s) 
AH}{NaCi(s)) = 4115 


Obviamente teremos de mudar o sentido dessa equação, de 
modo que o NaC1(s) seja o reagente, como na equação de ener- 
gia reticular. Podemos usar duas outras equações para chegar à 
nossa equação global, como mostrado a seguir: 


OLHANDO DE PERTO 


ALCULO DA 


185) 


ENERG 


AS RETICULARES: O CICLO DE BORN-HABER 


1 NaCI(s) —» Na(s) + }Ch(s) AH, = -AHP (NaCKa)) 
E 


2. Nafa) — No'(g) amen 

3.1Cu(s) — Cria) am=m 

8 NaCI(5) — Na? (8) +C) Aa = SM + AM + AM, 
= Altcia 


A segunda etapa envolve a formação do fon sódio a partir do 
sódio sólido; trata-se da etapa do calor de formação do pás de 
sódio e da primeira energia de ionização do sódio (o Apêndice C 
e a Figura 7.10 listam números para esses processos): 


Nals) — Nale) 
Nals) — Na'(g) +67 AM = 1(Na) = 49619 


AH = SH(Na(4)) = 10819 186] 
Bn 


A soma desses dois processos oferece a energia necessária para, 
a Etapa 2 (acima), que é igual a 604 1J. 

Da mesma maneira, para a Etapa 3, temos de criar átomos de 
cloro, e, em seguida, ânions, a partir da molécula Cl, em duas 
etapas. As variações de entalpia dessas duas ctapas são a soma 
da entalpia de formação do Cl(g) e a afinidade eletrônica do 
cloro, ECI): 


1oti(e) — Ce) 
E + al) — rg) 


AH = AH/[C(g)] = 1224 [881 
AH = E(CI) = -349K [89] 


A soma desses dois processos oferece a energia necessária para 
realizar a Etapa 3 (acima), que é igual a 227 KJ. 
Por fim, quando unimos todas as equações, temos: 


1. NaCi(s) — Na(s) + LCh(s) AM, OoN 
2 Nas) — Nat (a) am = on 
3-fCh(s) — Cr (a) Ath = -0 


4 NaCI(s) —* Na’ (g) +CT (5) AH, = 7881 = Haia 


Esse processo é descrito como um “ciclo”, porque corresponde 
ao esquema da Figura 8.5, que mostra como todas as quan- 
tidades calculadas estão relacionadas. Nesse ciclo, a soma de 
todas as setas azuis apontadas para cima deve ser igual à soma 
de todas as setas de energia vermelhas apontadas para baixo. 
Bom e Haber identificaram que, se soubemos o valor de cada. 
quantidade no ciclo, com exceção da energia reticular, podemos 
caleulá-la com base nesse ciclo. 


CAPÍTULO 8 CONCEITOS BÁSICOS DA LIGAÇÃO QUÍMICA | 323 


Nati te + 


Eco 
Nata) +C) 
Nala) +D 
a| AAAA] Nate Loto) 
Ej ANANMAN] Nato) + feh 


-AH ANC) 


Figara 8.5 O cido de Borm-Haber para a formação do NaCl Essa 
representação da lei de Hess mosva as relações energéticas na formação do 


Exercicios relacionados: 8.28, 8.29, 8.30, 8.83, 8.102, 8.103 “60O à partt de sess cementos. 
CONFIGURAÇÕES ELETRÔNICAS DE Na 1P2P% = [Ne] 
ÍONS DOS ELEMENTOS DOS BLOCOS Nat 19282) = [Ne] 
sEp 


A energética de formação da ligação iônica ajuda a 
explicar por que muitos fons tendem a ter configurações 
eletrônicas de gás nobre. Por exemplo, o sódio perde fa- 
cilmente um elétron para formar o Na*, que tem uma con- 
figuração eletrônica igual ao Ne: 


Embora a energia reticular aumente à medida que 
aumenta a carga iônica, nunca encontramos compostos. 
iônicos com fons Na?*. O segundo elétron removido teria 
de ser decorrente de uma camada interna do átomo de 
sódio, e remover elétrons de uma camada interna requer 
uma quantidade muito grande de energia. c> (Seção 7.4) 


Cargas de ions 


Determine o fon geralmente formado poe (a) Sr, (b) S (e) AL. 


SOLUÇÃO 

a ser ganhos ou perdidos por átomos de Sr, S e A. 

Planeje Em cada caso, podemos usar a posição do elemento 
na tabela periódica para prever se ele forma um cátion ou um 
ánio. Podemos, então, usar a sua configuração eletrônica para 
determinar qual fon é mais provável que seja formado. 
Resolva 


(a) O estrôncio é um metal do grupo 2A e, por isso, forma. 
um cátion. Sua configuração eletrônica é [Kr]5sº e, portanto, 
esperamos que os dois elétrons de valência sejam perdidos, 
gerando um fon Se”. 

(b) O enxofre é um não metal do grupo 6A e, por isso, tende 
a formar um ânion. Sua configuração eletrônica (INe]3523pº) 
tem dois elétrons a menos que a configuração de um gás nobre. 
Assim, espera-se que o enxofre forme fons S™. 


©) O alumínio é um metal do grupo 3A. Esperamos, portanto, 
que ele forme fons AP”. 

Confira As cargas iônicas que determinamos aqui são confir- 
madas nas tabelas 24 2.5. 

Para praticar: exercício 1 

Qual desses elementos é mais provável que forme fons com 
carpaz+? 

(a) Li, b) Ca, (© O, (d) P. (e) CL 

Para praticar: exercicio 2 
Determine as cargas dos fons formados quando o magnésio 
reage com o nitrogênio. 
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O aumento da energia reticular não é suficiente para com- 
pensar a energia necessária para remover um elétron da 
camada intema. Assim, o sódio e os outros metais do 
grupo 1A são encontrados em substâncias iônicas apenas. 
como fons 1+. 

Da mesma forma, adicionar elétrons a não metais é 
exotérmico ou ligeiramente endotérmico, contanto que os. 
elétrons sejam adicionados à camada de valência. Assim. 
um átomo de CI ganha facilmente um elétron para formar 
© CI", que tem a mesma configuração eletrônica do Ar: 


Co PRR = [Neje 
Cr IPA = [Ne] = [Ar] 


Para formar um fon CH”, o segundo elétron deveria 
ser adicionado à próxima camada mais extema do átomo 
de CI, uma adição que é muito desfavorável energetica- 
mente, Portanto, nunca observamos fons CÊ” em com- 
postos iônicos, supondo, assim. que compostos iônicos 
dos metais representativos dos grupos IA, 2A e 3A con- 
tenham cátions 1+, 2+ e 3+, respectivamente, e que com- 
postos iônicos dos não metais representativos dos grupos 
SA, 6A 7 tenham únions 3-, 2- e I-, respectivamente. 


OS ÍONS DE METAIS DE TRANSIÇÃO 

Uma vez que a energia de ionização aumenta rapi- 
damente a cada remoção sucessiva de elétrons, as ener- 
gias reticulares de compostos iônicos são, em geral, 
suficientemente grandes para compensar a perda de até 
três elétrons por átomo. Assim, encontramos cátions com 
cargas 1+, 2+ ou 3+ em compostos iônicos. No entanto, 
a maioria dos metais de transição tem mais de três elé- 
trons além do núcleo de gás nobre. A prata, por exemplo, 
tem configuração eletrônica [Kr|4d'º5s!, Metais do grupo 
1B (Cu, Ag, Au) são geralmente encontrados na forma 
de fons 1+ (como no CuBr e no AgCI). Na formação do 
Ag’, o elétron 5s é perdido, deixando uma subcamada 4d 
totalmente preenchida. Como nesse exemplo, os metais 
de transição costumam não formar fons que têm configu- 
ração eletrônica de gás nobre. Embora a regra do octeto 
seja útil, ela se limita a certo contexto. 
Lembre-se de que foi dito na Seção 7.4 que, quando um 
fon positivo é formado a partir de um átomo, elétrons são 
sempre retirados da primeira subcamada com o maior va- 
lor de n. Assim, na formação de fons, os metais de tran- 
sição pendem primeiro os elétrons da camada de valência 
se, em seguida, os elétrons d necessários para chegar à 
carga do fon. Por exemplo, na formação do Fe?” a partir 
do Fe, que tem a configuração eletrônica [Ar]3f'48, os 
dois elétrons 4s são perdidos, levando a uma configuração. 
[Arj3. Com a remoção de um outro elétron, obtemos o 

', cuja configuração eletrônica é [Ar]3dº. 


Reflita 


Que elemento forma um ion 3+ com a configuração eletrônica 
Kiat? 


8.3 | LIGAÇÃO COVALENTE 


A grande maioria das substâncias químicas não tem 
as características de materiais iônicos. À maior parte das 
substâncias com as quais entramos em contato diariamen- 
te, assim como a água, tende a ser gases, líquidos ou sóli- 
dos com baixos pontos de fusão. Muitas, como a gasolina, 
evaporam com facilidade, ou também podem ser sólidos 
maleáveis, a exemplo dos sacos plásticos e da cera. 

Para essa enorme quantidade de substâncias que não 
se comporta como substâncias iônicas, é preciso um mo- 
delo diferente para descrever a ligação entre os átomos. 
G. N. Lewis argumentou que átomos podem adquirir uma 
configuração eletrônica de gás nobre, compartilhando 
elétrons com outros átomos. À ligação química formada 
pelo compartilhamento de um par de elétrons é uma liga- 
são covalente. 

A molécula de hidrogênio, Ho, fomece o exemplo 
mais simples de uma ligação covalente. Quando dois áto- 
mos de hidrogênio estão próximos um do outro, os dois 
núcicos carregados positivamente se repelem, os dois clé- 
trons carregados negativamente se repelem e os núcleos 
e os elétrons se atraem, como mostra a Figura 8.6(a). 
Uma vez que a molécula é estável, sabemos que as for- 
ças atrativas devem superar as repulsivas, À seguir, vamos. 
analisar com mais detalhes as forças atrativas que unem 
essa molécula. 

Ao utilizar métodos da mecânica quântica análogos 
aos aplicados para os átomos na Seção 6.5, podemos 
calcular a distribuição da densidade eletrônica em molé- 
culas. Um cálculo como esse para o Ha mostra que as 
atrações entre os núcleos e os elétrons fazem com que a 
densidade eletrônica se concentre entre os núcleos, con- 
forme a Figura 8.6(5). O resultado é que as interações. 
eletrostáticas globais são atrativas. Assim, os Átomos na 
molécula de Hz se unem, principalmente porque os dois 
núcleos positivos são atraídos para a concentração de car- 
“ga negativa entre cles. Resumindo, o par de cléirons com- 
partilhado em qualquer ligação covalente atua como uma 
espécie de “cola” que une os átomos. 


Reflita 


lonizar uma molécula de Hz em H* altera a força de ligação. 
Com base na descrição de ligação covalente dada anteriormen- 
te, você acredita que a ligação H-H no Ha será mais fraca ou 
mais forte que a ligação H-H no Hy? 


ESTRUTURAS DE LEWIS 

A formação de ligações covalentes pode ser represen- 
tada com símbolos de Lewis. Por exemplo, a formação 
da molécula de Hz a partir de dois átomos de H pode ser 
representada da seguinte maneira: 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


O que aconteceria com as magnitudes das atrações e repulsões representadas no item (a) se os núcleos estivessem mais distantes 


um do outro? 


© AN 
se paer 
(a 


Figura 8.6 


o 


Ligação covalente na molécula de H (a) ações e epuões enve os los e os nos na 


molécula óe rogo (b) Distribuição elevônica na edad de H; 


Estrutura de Lewis de um composto 
Dados os símbolos de Lewis do nitrogênio e do flóor na Tabela 8.1, determine a fórmula do composto binário estável (um com- 
posto consttuldo por dois elementos). formado quando o nitrogênio reage com o flo, Represente também sua estrutura de Lewis. 


SOLUÇÃO 

Analise Os símbolos de Lewis do nitrogênio e do flor reve- 
am que o nitrogênio tem cinco elétrons de valência e o idor 
tem sere. 

Planeje Precisamos encontrar uma combinação dos dois cle- 
mentos que resulta cm um octeto de elétrons em tomo de cada 
átomo. O nitrogênio precisa de três elétrons adicionais para 
“completar seu osteto, e o figor, de um. Sc um par de elétrons. 
for compartilhado entre um átomo de N e um de F, teremos um 
octeto de elétrons para o flor, mas não para o nitrogênio. Pre- 
cisamos, portanto, descobrir uma maneira de obter mais dois 
elérons para o átomo de N. 

Resolva O nitrogênio deve compartilhar um par de elétrons 
“com três átomos de flúor para completar o seu octeto. Assim. 
o composto binário formado por esses dois elementos deve 
sero NE 


n” — 


Confira A estrutura de Lewis no centro mostra que cada 
Somo está circundado por um octeto de elétrons. Uma vez que 
você se acostume a pensar que cada linha de uma estrutura de 
Lewis representa dois eléwons, conseguirá facilmente utilizar 
a estrutura da direita para verificar se há octetos, 


Para praticar: exercício | 
Qual dessas moléculas tem o mesmo número de pares de clé- 
trons compartilhados e de pares de elétrons não compartilha- 
dos? (a) HCI. (b) HsS, (€) PE, (d) CChE, (e) Bra- 

e aii edi e 
Compare o símbolo de Lewis do neônio com a estrutura de 
Lewis do metano, CH. Quantos elérons de valência há em 


cada estrutura? Quantos pares ligantes e não ligantes tem cada 
estrutura? 


Na formação da ligação covalente, cada átomo de hi- 
drogênio adquire um segundo elétron e, consequentemen- 
te, a configuração eletrônica estável de dois elétrons, seme- 
ante à do gás nobre hélio. 

A formação de uma ligação covalente entre dois 
átomos de CI para obter uma molécula de Clz pode ser re- 
presentada de mancira semelhante: 


a iia (EG) 


Compartilhando o par de elétrons da ligação, cada 
átomo de cloro passa a ter oito elétrons (um octeto) em 
sua camada de valência, chegando à configuração eletrô- 
nica do gás nobre argônio. 
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As estruturas mostradas aqui para o Hz € o Cl; são 
estruturas de Lewis, ou estruturas de ponto de Lewis. 
Embora essas estruturas mostrem círculos para indicar o 
compartilhamento de elétrons, a convenção mais comum 
é mostrar cada par de elétrons compartilhado como uma 
linha e quaisquer pares de elétrons não compartilhados 
(também chamados de pares isolados ou pares não li- 
Zantes) como pontos. Assim, as estruturas de Lewis do 
Hze do Ch são: 


um átomo neutro é igual ao número do grupo, Portan- 
to, pode-se prever que os elementos do grupo 7A, assim 
como o F, formarão uma ligação covalente para chegar 
a um octeto; os elementos do grupo 6A, como o O, for- 
marão duas ligações covalentes; os elementos do grupo 
SA, como o N, formarão três; e os elementos do gru- 
Po 4A, como o C, formarão quatro. Essas previsões são 
confirmadas em muitos compostos, a exemplo dos com- 
postos dos não metais do segundo período da tabela peri- 
ódica com hidrogênio: 


! 
Ls 


nofi=a 


H—O: 
i H 


LIGAÇÕES MÚLTIPLAS 


Um par de elétrons compartilhado constitui uma li- 
gação covalente simples, geralmente chamada de ligação 
simples. Em muitas moléculas, os átomos obtêm octetos 
completos compartilhando mais de um par de elétrons. 
Quando dois pares de elétrons são compartilhados por 
dois átomos, duas linhas são feitas na estrutura de Lewis, 
representando uma ligação dupla. No dióxido de carbo- 
no, por exemplo, a ligação ocorre entre o carbono, com 
quatro elétrons de valência, e o oxigênio, com sei: 


O (ou Q 


Conforme o diagrama, cada átomo de oxigênio ad- 
quire um octeto, compartilhando dois pares de elétrons. 
com o carbono. No caso do CO», o carbono adquire um 
octeto compartilhando dois pares de elétrons com cada 
átomo de oxigênio; sendo assim cada ligação dupla en- 
volve quatro elétrons. 

Uma ligação tripla corresponde ao compartilhamen- 
to de três pares de elétrons, como na molécula de N; 


(uN =N) 


Como cada átomo de nitrogênio tem cinco elétrons 
de valência, três pares de elétrons devem ser compartilha- 
dos para obter a configuração de octeto. 

As propriedades do Nz estão completamente de acor- 
do com sua estrutura de Lewis. O nitrogênio é um gás 


Siatômico com reatividade excepcionalmente baixa em 
razão da ligação muito estável nitrogênio-nitrogênio. Os 
“átomos de nitrogênio estão a uma distância de apenas 
1,10 À. Essa curta separação entre os dois átomos de N 
€ resultado da ligação tripla entre os átomos, Com base 
em estudos das estruturas de muitas substâncias diferen- 
tes em que os átomos de nitrogênio compartilham um ou 
dois pares de elétrons, aprendemos que a distância mé- 
dia entre os átomos de nitrogênio ligados varia de acordo 
“com o número de pares de elétrons compartilhados: 


N=N N=N NEN 
17A AMÃ 1I0A 
Como regra geral, o comprimento da ligação entre 
dois átomos diminui à medida que o número de pares de 
elétrons compartilhados aumenta. 


Reflita 


O comprimento da ligação C-O no manáxido de carbono, CO, 
é 1,13 À, enquanto o comprimento da ligação C-O no CO) é 
1,24 À Sem usar a estrutura de Lewis, você acredita que o CO 
tem uma ligação simples, dupla ou tripla? 


8.4 | POLARIDADE DA LIGAÇÃO 
E ELETRONEGATIVIDADE 


Quando dois átomos idênticos se ligam, como no Cla 
ou no Ho, os pares de elétrons devem ser compartilhados. 
igualmente. Quando dois átomos de lados opostos da ta- 
bela periódica se ligam. como no NaCI, há relativamente 
pouco compartilhamento de elétrons. Isso significa que a 
descrição que melhor se adequa ao NaCl é a de que ele é 
um composto iônico formado por fons Na! e CI . O elé- 
tron 3s do átomo de Na é, efetivamente, transferido para o 
cloro. As ligações encontradas na maioria das substâncias. 
ficam entre esses extremos. 

A polaridade da ligação é uma medida de quão igual 
ou desigual é o compartilhamento dos elétrons em qual- 
quer ligação covalente. Uma ligação covalente apolar é 
aquela na qual os elétrons são compartilhados igualmen- 
te, como nos casos do Cl e do Nz. Em uma ligação cova- 
ente polar. um dos átomos exerce maior atração sobre os 
elétrons da ligação que o outro. Se a diferença na capaci- 
dade relativa de atrair elétrons é suficientemente grande, 
uma ligação iônica é formada. 


ELETRONEGATIVIDADE 


Usamos uma quantidade chamada eletroncgativida- 
de para estimar se uma determinada ligação covalente é 
apolar, covalente polar ou iônica. A eletronegatividade 
é definida como a capacidade de um átomo em uma mo- 
lécula de atrair elétrons para si. Quanto maior for a ele- 
tronegatividade de um átomo, maior será a sua capacidade 
de atrair elétrons. A eletroncgatividade de um átomo em 


uma molécula está relacionada com a energia de ionização. 
e com a afinidade eletrônica deste átomo, que são proprie- 
dades de átomos isolados. Um átomo com uma afinidade 
eletrônica muito negativa e uma alta energia de ionização. 
tanto atrai elétrons de outros átomos quanto oferece resis- 
tência à atração de seus elétrons por outros átomos; portanto, 
ele é altamente eletronegatvo. 

Valores de eletronegatividade podem ser baseados em 
iversas propriedades, não apenas na energia de ionização 
e na afinidade eletrônica. O químico norte-americano Li- 
nus Pauling (1901-1994) desenvolveu a primeira e a mais. 
amplamente utilizada escala de eletronegatividade, feita 
com base em dados termoquímicos. Conforme a Figura. 
8.7, há, de um modo geral, um aumento da eletronegati- 
idade quando vamos da esquerda para a direita em um 
período, isto é, dos elementos mais metálicos para os não. 
metálicos. Com algumas exceções (especialmente os me- 
tais de transição), a eletronegatividade diminui com o au- 
mento do número atômico em um grupo. Isso é esperado, 
pois sabemos que as energias de ionização diminuem com 
o aumento do número atômico em um grupo e as afinida- 
des eletrônicas não variam muito. 

Você não precisa memorizar valores de eletronegativi- 
dade, Em vez disso, € mais importante conhecer as tendên- 
cias periódicas para que possa prever qual dos dois elemen- 
tos é mais eletronegativo. 


Reflita 


Qual é a diferença entre a eleronegatiidade de um elemento e 
a sua afinidade eletrônica? 
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ELETRONEGATIVIDADE E POLARIDADE 
DA LIGAÇÃO 


Podemos usar a diferença de eletroncgatividade entre 
dois átomos para medir a polaridade da ligação entre os 
átomos. Considere os seguintes três compostos que con- 


ur 
940-10=30 
lônica 


No Fz, os elétrons são compartilhados igualmente 
entre os átomos de flúor e, assim, a ligação covalente é 
apolar. A ligação covalente apolar ocorre quando as ele- 
tronegatividades dos átomos ligados são iguais. 

No HF, o átomo de flúor tem uma eletronegativida- 
de maior que o átomo de hidrogênio, fazendo com que 
os elétrons sejam compartilhados de maneira desigual 
— sendo assim, a ligação é polar. De modo geral, uma 
ligação covalente polar ocorre quando os átomos têm ele- 
tronegatividades diferentes. No HF, o átomo de flúor mais 
eletronegativo afasta a densidade eletrônica do átomo de 
hidrogênio menos eletronegativo, resultando em uma car- 
ga parcial positiva no átomo de hidrogênio e uma carga 
parcial negativa no átomo de flúor. Podemos representar 
essa distribuição de carga da seguinte maneira: 

ns 
H—F 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Para os elementos do grupo 6A, o que tende a ocorrer com a eletronegatividade à medida que o número atômico aumenta? 


3040 
[D 20-29 
Disso 
B<is 


Figura 8.7 Valores de eletronegatividade com base nos dados termoquimicos de Pauling. 
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Oö e o ô- (leia “delta mais” e “delta menos”) sim- 
bolizam as cargas parciais positivas e negativas, respecti- 
vamente. Em uma ligação polar, esses números são infe- 
riores aos das cargas totais dos fons. 

No LiF, a diferença de eletronegatividade é muito 
grande, o que significa que a densidade eletrônica é pre- 
dominantemente deslocada para F. A ligação resultante é, 
portanto, descrita mais precisamente como iônica. Assim, 
se considerarmos a ligação no LiF totalmente iônica, pode- 
mos dizer que o 5+ para o Li é le que o 6- parao Fé 1- 

O deslocamento da densidade eletrônica no sentido do. 
“átomo mais eletroncgativo em uma ligação pode ser visto 
nos resultados de cálculos de distribuições de densidade. 
eletrônica. Para os três compostos do nosso exemplo, as 
distribuições de densidade eletrônica calculadas estão re- 
presentadas na Figura 8.8. Você pode ver que, em Fo, 
a distribuição é simétrica, em HF a densidade eletrônica. 
está claramente deslocada para o flúor, e em LiF o deslo- 
camento é ainda maior. Esses exemplos ilustram, portanto, 
que quanto maior for a diferença de eletronegatividade. 
entre dois átomos, mais polar será a ligação entre eles. 


Reflita 


Com base nas diferenças de eletronegatividade, como você ca- 
racterizaria as ligações no dióxido de enxofre, S0;? Você acha 
que as ligações entre o 5 e o O são apolares, covalentes polares 
ou iônicas? 


Densdade eletrônica bara Densidade eletrônica ata) 
F, Hr ur 


Figura 8.8 Distribuição da densidade eletrônica, Essa representação 
computacional mosta a dstção da densidade eletrônica calculada na 
sapete das moléculas de Fy, Né e UF. 


MOMENTOS DE DIPOLO 


A diferença entre a cletronegatividade do H e do F 
resulta em uma ligação covalente polar na molécula de 
HF. Como consequência, há uma concentração da carga 
negativa no átomo de F, mais eletroncgativo, deixando o 
“átomo de H menos cletronegativo na extremidade posi- 
tiva da molécula. Uma molécula como o HF, na qual os 
centros de carga positiva e negativa não coincidem, é uma 
molécula polar. Assim, descrevemos tanto as ligações. 
“quanto as moléculas como polares e apolares. 

Podemos indicar a polaridade da molécula de HF de 
duas maneiras; 


= 
I 
m 
2 
= 
a 


Polaridade da ligação 
Em cada caso, qual ligação é mais polar? (a) B-CI ou C-C1. (b) P-F ou P-CI. Indique em cada caso qual átomo tem carga 
parcial negativa. 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos determinar as polaridades reativas das liga- 
ções, conhecendo apenas os átomos envolvidos nas ligações. 
Planeje Uma vez que não precisamos dar respostas quanti- 
tativas, podemos consular a tabela periódica e o nosso co- 
nhecimento sobre as tendências de eletronegatividade para 
responder à pergunta 

Resolva 

(a) O átomo de cloro é comum para ambas as ligações. Por- 
tanto, precisamos comparar apenas as eletronegatividades de B- 
E C. Como o boro está à esquenta do carbono na tabela peridi 
ca, diríamos que cle tem a menor eletronegatividade. Já o cloro, 
estando do lado direito da tabela, tem alta eletronegatividade. A 
ligação mais polar será a que está entre os átomos com a maior 
diferença de eletronegatividade. Consequentemente, a ligação 
B-C é mais polar; o stomo de cloro tem a carga parcial nega- 
tiva, porque tem maior eletronegatividade. 

(b) Neste exemplo, o fósforo é comum para ambas as ligações, 
portanto precisamos comparar somente as eletronegatividades 
de F e CI. Como o fldor está acima do cloro na tabela periódi- 
ca, ele deve ser mais cletronegativo, formando a ligação mais 


polar com o P. A eletronegatividade mais ala do for significa 
que cle tem a carga parcial negativa. 

Confira 

(a) Utilizando a Figura 817: a diferença entre as eletronegativi- 
dades do cloro e do boro é: 3.0—2.0= 1.0; já a diferença entre 
as eletronegatividades do cloro e do carbono: 3.0—2,5 = 0.5. 
Assim, a ligação B-C é mais polar, como havíamos previsto. 
(b) Utilizando a Figura 8.7: a diferença entre as cletroncpati- 
vidades do cloro e do fósforo é: 3,0 — 2,1 = 0,9; já a diferen- 
a entre as eletronegatividades do Nor € do fósforo é: 40 — 
21=1,9. Assim, a ligação P-F é mais polar, como havíamos 
previsto, 


ns 
Qual das seguintes ligações é a mais polar? (a) H-F, (b) H-I, 
(9 S-F, (d) N-P, (e) GC 
Para praticar: exercicio 2 


Qual das seguintes ligações € a mais polar? S-C) 
Se-Clou Se-Br? 


Na notação à direita, a seta indica o deslocamento da 
densidade eletrônica em direção ao átomo de flúor. Pode- 
-se considerar a extremidade da seta em forma de cruz 
como um sinal de adição, indicando a extremidade posi- 
tiva da molécula. 

A polaridade ajuda a determinar diversas proprieda- 
des que observamos em nível macroscópico no laborató- 
rio e na vida cotidiana. As moléculas polares se alinham 
umas em relação às outras, e a extremidade negativa de 
uma molécula atrai a extremidade positiva de outra. As 
moléculas polares também atraem os fons. À extremidade 
negativa de uma molécula polar atrai fons positivos, e a 
extremidade positiva atrai fons negativos. Essas intera- 
ções são responsáveis por muitas propriedades de líqui- 
dos, sólidos e soluções, conforme será visto nos capítulos. 
11, 12€ 13. A separação de cargas nas moléculas desem- 
penha um papel importante nos processos de conversão 
de energia, a exemplo da fotossíntese (Capítulo 23) e das 
células solares orgânicas (Capítulo 12). 

De que maneira podemos quantificar a polaridade 
de uma molécula? Sempre que duas cargas elétricas de 
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igual magnitude, mas de sinais opostos, estão separadas. 
por uma distância, um dipolo é estabelecido. A medida 
quantitativa da magnitude de um dipolo é chamada de 
momento de dipolo, indicado pela letra grega mu, pe. Se 
duas cargas iguais e opostas Q+ e Q- estiverem separa- 
das por uma distância r, como na Figura 8.9, a mag- 
nitude do momento de dipolo será o produto de Q e r: 


n=0r 18101 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se as particulas carregadas forem aproximadas, o ju aumenta, 
diminui ou permanece igual? 
o ô 
brc 
Momento de dipolo p = Qr 
Figura 8.9 Dipolo e momento de dipola. Um dipolo é produrido 


ando as cangas de mesma magritude e sais opostos + e Q- são 
separadas por uma ditncar. 


Momentos de dipolo de moléculas diatômicas 

O comprimento da ligação na molécula de HCI é 1,27 À. (a) Calcule o momento de dipolo, em debyes, que resultará se as cargas 
sobre os átomos de H e CI forem 1+-e I-, respectivamente. (b) O momento de dipolo medido experimentalmente do HCI() é 
igual a 1,08 D. Que magnitude de carga, em unidades de e, nos átomos de H e CI resulta nesse momento de dipolo? 


SOLUÇÃO 

Analise e planeje Devemos, em (a), calcular o momento de di- 
polo do HCI se uma carga completa for transferida de H para CI. 
Podemos, enão, aplicar a Equação 8.10 para obier o resultado. 
Em (b), temos o momento de dipolo real da molécula e usare- 
mos esse valor para calcular as cargas parciais reais dos átomos 
deHedeCI. 

Resolva 

(a) A carga em cada átomo representa a carga eletrônica, e = 
1.60% 1019. A distância é de 1.27 À. O momento de dipolo 
é portanto: 


T C] 


remos calcular o valor de Q- 


Podemos facilmente converter essa carga em e: 
te 
x 10 PC, 
“Assim, o momento de dipolo experimental indica que a sepa- 
ração da carga na molécula de HCI é: 
ame am 


Carga eme = (284 x 100) 


sim 


Uma vez que o momento de dipolo experimental é menor que o 
calculado no item (a). as cargas nos átomos são muito menores 
“que a carga eletrônica total. Poderfamos ter previsto isso uma. 
vez que a ligação H-CI é covalente polar, em vez de iônica. 


Para praticar: exercício 1 

Calcule o momento de dipolo do HF (comprimento da ligação. 
0,917 Å), considerando que a ligação é iônica. (a) 0,917 D, (b) 
191 D. (€) 2,75 D, (4) 439 D, (e) 7,37 D. 


Para praticar: exercicio 2 
O momento de dipolo do monofisoeto de cloro, CIF), é 
088 D. O comprimento da ligação na molécula igual a 1.63 À. 


(a) Qual átomo tem a carga parcial negativa? (b) Qual é a carga 
desse átomo eme? 
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Essa expressão mostra que o momento de dipolo au- 
menta à medida que aumenta a magnitude de Q€ r. Quanto 
maior for o momento de dipolo, mais polar será a ligação. 
Para uma molécula apolar, a exemplo da Fz, o momento 
de dipolo é igual a zero porque não há separação de carga. 


Reflita 
O monofiuoreto de doro, CI e o monofluoreto de iodo, IF; são com- 


postos interalogênios — que contêm ligações entre diferentes ha- 
logênios. Qual dessas moléculas tem o maior momento de dipolo? 


Os momentos de dipolo são experimentalmente men- 
suráveis e costumam ser registrados em debyes (D), uma 
unidade que equivale a 3,34 X 10 Coulomb X metros 
(CX m). Em moléculas, geralmente medimos a carga em 
“unidades de carga eletrônica e, 1,60 X 10719, e a distân- 
cia em angstroms. Isso significa que precisamos converter 
as unidades em debyes sempre que quisermos registrar 
um momento de dipolo. Suponha que duas cargas 1+ e 
1- (em e) estejam separadas por 1,00 À. Dessa maneira, o 
momento de dipolo produzido é: 


1» 
u=Qr=(160x rey (E) 


1D 
(ix x wrea) PERD 


A medida de momentos de dipolo pode fornecer in- 
formações úteis sobre as distribuições de carga em molé- 
culas, conforme o Exercício resolvido 8.5. 

A Tabela 8.3 apresenta os comprimentos de ligação 
e os momentos de dipolo dos halogenetos de hidrogênio. 
Observe que, do HF ao HI, a diferença de eletronegati- 
vidade diminui e o comprimento da ligação aumenta. O 
primeiro efeito diminui a quantidade de carga separada 
e faz com que o momento de dipolo diminua do HF ao 
HI, embora o comprimento de ligação seja crescente. Cál- 
culos idênticos aos realizados no Exercício resolvido 8.5 
mostram que as cargas dos átomos diminuem de 0,41+ e 
0.41- no HF para 0,057+ e 0,057- no HI. Podemos vi- 
sualizar, então, o grau variável de deslocamento da carga 
eletrônica nessas substâncias a partir de representações 
“computacionais baseadas nos cálculos de distribuição 
eletrônica, conforme a Figura 8.10. Para essas molécu- 
tas, a variação na diferença de eletroncgatividade tem um 
efeito maior sobre o momento de dipolo que a variação do 
comprimento da ligação. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como voc interpreta o fato de que a cor vermelha não aparece nas representações de HBr e HI? 


HE Ha HBr n 


Figura 8.10 Separação de carga nos halogenetos de hidrogênio. No Nf, o iortemente 
eltronegao F atai muito mai a densidade eievônica que o H. No HL o L sendo muto menos 
eeronegatvo que o F, não atai os elton comandos tio fortemente, e, como consequência, 


AS muito menos polarizago da gação. 


Tabela 8,3 Comprimentos de ligação, diferenças de eletronegatividade e momentos de dipolo dos halogenetos de hidrogênio. 


imento da 
Composto ligação (A) 


He 092 
Ha mm 
Her 141 
H 161 


Diferença de 
eletronegatividade Momento de dipolo (D) 
19 182 
os 108 
o om 
04 os 


Reflita 


Um dos tipos mais importantes de ligação química é a existente 
entre o carbono e o hidrogênio. O comprimento da ligação H-C 
é cerca de 1,1 À. Com base nessa distância e nas diferenças de 
eleronegativdade, você acredita que o momento de dipolo de 
uma ligação H-C é maior ou menor que o de uma ligação HH? 


Antes de encerrar essa seção, vamos voltar a analisar 
a molécula de LiF, presente na Figura 8.8, Sob condições 
padrão, o LiF é encontrado na forma de sólido iônico 
com uma disposição de átomos análoga à da estrutura 
do cloreto de sódio, mostrada na Figura 8.3. No entanto, 
é possível gerar moléculas de LiF vaporizando o sólido 
iônico a uma temperatura elevada. As moléculas têm um 
momento de dipolo de 6,28 D e uma distância de ligação 
de 1,53 À, Com base nesses valores, podemos calcular 
a carga do lítio e do flúor: 0,857+ e 0,857-, respectiva- 
mente, Essa ligação é extremamente polar, e a presença 
de cargas tão grandes favorece a formação de um retículo 
iônico estendido, no qual cada fon de Iftio está rodeado 
por fons fluoreto e vice-versa. Contudo, mesmo aqui, 
cargas dos fons determinadas experimentalmente conti- 
nuam não sendo 1+ e 1-, Isso nos diz que, mesmo em 
compostos iônico, ainda há alguma contribuição cova- 
lente à ligação. 


COMO DIFERENCIAR LIGAÇÕES 
IÔNICAS E COVALENTES 

Para compreender as interações responsáveis pela li- 
gação química, € melhor abordar a ligação iônica e a co- 
valente separadamente. Essa é a abordagem adotada nes- 
te capítulo, da mesma forma como na maioria dos outros 
livros de química de graduação. Na realidade, existe um 
contínuo entre os extremos da ligação iônica e covalente, 
“em que a diferença entre os modelos somente é perceptível 
no extremos, sendo praticamente indistinguível entre cles. 
Essa falta de separação bem definida entre os dois tipos de 
ligação pode parecer estranha ou confusa inicialmente. 

Os modelos simples de ligação iônica e covalente 
apresentados neste capítulo são uma contribuição para a 
compreensão e a determinação das estruturas e das pro- 
priedades dos compostos químicos. Quando a ligação co- 
valente é dominante, espera-se que os compostos sejam 
encontrados na forma de moléculas e tenham todas as 
propriedades relacionadas às moléculas, como pontos de 
fusão e de ebulição relativamente baixos, e comportamen- 
to não eletrólito quando dissolvidos em água. Quando a 
ligação iônica é dominante, espera-se que os compostos. 
sejam sólidos quebradiços, com ponto de fusão elevado. 
e estruturas reticulares expandidas, exibindo comporta- 
mento de eletrólito forte quando dissolvidos na água. 
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Naturalmente, existem exceções a essas características 
gerais, algumas das quais examinaremos posteriormente. 
neste livro, No entanto, a capacidade de classificar ra 
damente as interações predominantes em uma substância. 
como covalentes ou iônicas proporciona uma compreensão. 
considerável das suas propriedades. A questão toma-se, en- 
tão, a melhor maneira de reconhecer o tipo predominante. 
de ligação. 

A abordagem mais simples é assumir que a interação 
entre um metal e um não metal é iônica, e que entre dois. 
não metais a interação é covalente. Embora esse sistema 
de classificação seja razoavelmente previsível, há uma sé- 
rie de exceções para que a sua utilização seja sem reservas. 
Por exemplo, o estanho é um metal o cloro, um não me- 
tal, mas o SnCl é uma substância molecular encontrada 
à temperatura ambiente na forma de um líquido incolor, 
que congela a —33 ºC e entra em ebulição a 114 °C. As. 
características do SnCI, não são típicas de uma substân- 
cia iônica. Sendo assim, existe uma maneira mais previ- 
sível de determinar que tipo de ligação prevalece em um 
composto? Uma abordagem mais sofisticada consiste em 
utilizar a diferença de eletronegatividade como o critério 
principal para determinar se a ligação covalente ou ini 
será predominante. Essa abordagem prevê corretamente 
que a ligação no SnCly será covalente polar com base na 
diferença de eletronegatividade igual a 1,2 e, ao mesmo 
tempo, prevê corretamente que a ligação no NaCI será 
predominantemente iônica com base em uma diferença. 
de eletronegatividade de 2,1. 

Avaliar a ligação com base na diferença de eletrone- 
gatividade é um procedimento útil, mas apresenta uma 
desvantagem. Os valores de eletroncgatividade apresen- 
tados na Figura 8.7 não levam em consideração as va- 
riações na ligação resultantes das variações no estado de 
oxidação do metal. Por exemplo, a Figura 8.7 apresenta 
a diferença de eletroncgatividade entro o manganês € o 
oxigênio: 3,5 — 1,5 = 2,0, valor que entra na faixa em que 
a ligação costuma ser considerada iônica (a diferença de 
eletronegatividade no NaCI é 3,0 — 0,9 = 2,1). Portanto, 
não nos surpreende saber que o óxido de manganês(I), 
MnO, é um sólido verde que funde a 1.842 °C e tem a 
mesma estrutura cristalina que o NaCI. 

No entanto, a ligação entre o manganês e o oxigênio 
não é sempre iônica. O óxido de manganês(VII), MnO). 
é um líquido verde que funde a 5.9 °C, uma indicação de 
que a ligação covalente é predominante em vez da ligação 
iônica, A variação no estado de oxidação do manganês é 
responsável pela variação na ligação. Em geral, à medida 
que o estado de oxidação de um metal aumenta, isso tam- 
bém acontece com o grau da ligação covalente, Quando o 
estado de oxidação do metal é altamente positivo (em geral. 
+4 ou maior), podemos esperar uma covalência significa- 
tiva nas ligações formadas com não metais. Assim, metais. 
com estados de oxidação elevados formam substâncias. 


* Má algumas exceções como nos sólidos em rede, incluindo o diamante, o silicio e o permnio, pos quais uma estrutura estendida é formada 
ainda que as ligações sejam claramente covalentes. Esses exemplos serão discutidos na Seção 12.7. 
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moleculares, em vez de compostos iônicos, como o Mn;05, 
“ou fons poliatômicos, como o Mn,” e o Cr0,™. 


Reflita 


Um sólido amarelo funde a 41 "C e entra em ebulição a 13 
e um sólido verde funde a 2.320 *C. Supondo que um seja o 
C120; e o outro, o 050s, qual deles deve ser o sólido amarelo? 


8.5 | REPRESENTAÇÃO DAS 
ESTRUTURAS DE LEWIS 


As estruturas de Lewis podem colaborar na com- 
preensão das ligações em muitos compostos, sendo 
frequentemente utilizadas em discussões sobre as pro- 
priedades das moléculas. Por essa razão, representar 
estruturas de Lewis é um procedimento importante que 
você deve praticar. Veja, a seguir, as etapas para elaborar 
estruturas de Lewis: 


1. Some os elétrons de valência de todos os átomos, 
considerando a carga total. Utilize a tabela periódi- 
ca para ajudá-lo a determinar o número de elétrons de 
valência em cada átomo, No caso de um ânion, acres- 
cente um elétron ao total para cada carga negativa. No 
caso de um cátion, subtraia um elétron do total para 
cada carga positiva. Não se preocupe em controlar 


quais elétrons vêm de quais os átomos. O importante. 
apenas o valor total. 

2. Escreva os símbolos dos átomos, mostrando como 
estão ligados entre si e ligue-os por meio de uma 
ligação simples (uma linha, representando dois elé- 
trons). As fórmulas químicas costumam ser escritas na 
ordem em que os átomos estão ligados na molécula 
“ou no fon. A fórmula HCN, por exemplo, indica que o 
átomo de carbono está ligado ao H e ao N. Em muitas 
moléculas e fons polatômicos, o átomo central é ge- 
ralmente escrito primeiro, como nos casos do CO; € 
do SF4. Lembre-se de que o átomo central costuma ser 
menos eletronegativo que os átomos que o rodeiam. 
Em outros casos, você pode precisar de mais informa- 
ções para representar a estrutura de Lewis, 

3 Complete os octetos em torno de todos os átomos 
ligados ao átomo central, Lembre que um átomo de 
hidrogênio tem apenas um único par de clétrons em 
tomo dele. 

4. Coloque todos os elétrons restantes no átomo cen- 
tral, mesmo que isso resulte em mais de oito elétrons 
em tomo do átomo. 

S. Se não houver elétrons suficientes para que o áto- 
mo central tenha um octeto, tente fazer ligações 
múltiplas. Utilize um ou mais pares de clétrons não 
“compartilhados nos átomos ligados ao átomo central 
para formar ligações duplas ou triplas. 

Para entender melhor como colocar esse procedimen- 
toem prática, estude os próximos exemplos apresentados. 


Representação de uma estrutura de Lewis 
Represente a estrutura de Lewis do tricloreo de fósforo, PC 


SOLUÇÃO 

Analise e planeje Devemos representar uma estrutura de Lewis 
“com base em uma fórmula molecular. O plano é seguir o proce- 
dimento descrito anteriormente com cinco etapas. 

Resolva Em primeiro lugar, somamos os elétrons de valència. 
O fósforo (grupo SA) tem cinco elétrons de valència, e cada 
cloro (grupo 7A) tem sete, Portanto, o número total de elétrons. 
de valência é: 


s+x0=26 


Em segundo lugar, organizamos os átomos para mostrar quais 
estão ligados entre si traçamos uma única ligação entre eles. 
Existem várias maneiras de dispor os átomos. É importante 
saber, no entanto, que em compostos binários o primeiro cle- 
mento na fórmula química geralmente está circundado pelos 
átomos restantes, Então, representamos uma estrutura de cs- 
queleto na qual uma ligação simples liga o átomo de P a cada 
átomo de Cl 


a-t-a 
a 


(Não é fundamental que os átomos de CI fiquem à esquerda, 
à direita e abaixo do átomo de P — qualquer representação 
“que mostre cada um dos três átomos de CI ligados ao P vai 
funcionar) 

Em terceiro lugar, complete os octetos nos átomos ligados ao 
tomo central. Ao completar os octetos em tomo de cada átomo 
de CI, teremos 24 elétrons. Lembre-se de que cada linha em 
nossa estrutura representa um par de elétrons: 


Em quarto lugar, lembrando que o número total de eléirons. 
é igual a 26, colocamos os dois elétrons restantes no átomo 
central, P, procedimento que completa o octeto: 


Nessa estrutura, cada átomo tem um octto € por isso paramos 
aqui. (Ao conferir os octetos, lembre-se de contar uma ligação 
simples como dois elétrons.) 

Para praticar: exercício 1 

Qual dessas moléculas tem uma estrutura de Lewis com um 
“átomo central sem pares de elétrons não ligantes? (a) CO, 
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(b) Hs, (€) PF), (d) Si (€) mais de uma das alternativas 
anteriores, 


Para praticar: exercício 2 
a) Quantos elétrons de valência devem aparecer na estrutura 
de Lewis do CH:Ch? 

CO) Represente a estrutura de Lewis. 


[ERCÍ 


Estrutura de Lewis com ligação múltipla 
Represente a estrutura de Lewis do HCN. 


SOLUÇÃO 

O hidrogênio tem um elétron de valência, já o carbono (grupo 
4A) tem quatro e o nitrogênio (grupo SA) tem cinco. Assim, 
o número total de elétrons de valência é 1 +4 + 5 = 10. Em 
princípio, existem diferentes maneiras de organizar os átomos. 
Uma vez que o hidrogênio pode acomodar apenas um par de 
elétrons, ele sempre terá apenas uma ligação simples associada. 
a ele. Portanto, C-H-N é uma disposição impossível. As duas. 
possibilidades restantes são H-C-N e H-N-C. A primeira é a 
disposição encontrada experimentalmente. Você pode ter feito 
essa suposição porque (a) a fórmula é escrita com os átomos 
nessa ordem e (b) o carbono é menos eletronegativo que o ni- 
trogênio. Assim, começamos com o esqueleto: 


H-C—N 


As duas ligações representam quatro elétrons. O átomo de H 
pode ter apenas dois elétrons, por isso não vamos acrescentar 
mais elétrons a ele. Se colocarmos os seis elétrons restantes 
em tomo do N para deixá-o com um octto, não conseguire- 
mos fazer com que o C também tenha um octeto: 


Hop: 


Portanto, tentamos uma ligação dupla entre C e N, usando um 
dos pares não compartilhados colocados no N. Novamente, dei- 
xamos o C com menos de oito elétrons, « por esse motivo ten- 
tamos uma ligação tripla. Essa estrutura deixa tanto o C quanto 
ON com um oteto: 


n=cf: — nc 


A regra do octeto é satisfeita para os átomos de C e N, e o 
átomo de H tem dois elétrons. Essa é uma estrutura de Lewis 
correta. 


Para praticar: exercicio 1 
Represente a(s) estrutura(s) de Lewis da molécula com a fór- 
mula química CzH3N, em que N está ligado a apenas um ou- 
tro átomo. Quantas ligações duplas há na estrutura de Lewis 
correta? (a) nenhuma, (b) uma, (€) duas, (d) três, (e) quatro. 
Para praticar: exercício 2 

Represente a estrutura de Lewis (a) do fon NO" (b) do Ci 


Estrutura de Lewis de um íon poliatômico 
Represente a estrutura de Lewis do fon BrOy 


SOLUÇÃO 

O bromo (grupo 7A) tem sete elétrons de valência e o origè 
nio (grupo 6A) tem seis. Devemos, então, acrescentar mais um 
elétron à soma por conta da carga 1- do fon. Dessa forma, o 
número total de elétrons de valência €-7 +(3X6)+ 1=26. Para 
exiânions — SO”, NOs”, COs ete. — os átomos de oxigê- 
nio circundam o átomo central do não metal. Depois de dispor 
os átomos de O em torno do átomo de Br, traçar as ligações sim- 
ples e distribuir os pares de elétrons não compartilhados, temos: 


Observe que a estrutura de Lewis de um fon é escrita entre col- 
Chetes a carga é mostrada fora dos colchetes, na parte superior 
direita. 

Para praticar: exercicio 1 

Quantos pares de elétrons não ligantes há na estrutura de 
Lewis do fon peróxido, 0:*? (a) 7, (b) 6 (c) 5, (d) 4, (e) 3. 
Para praticar: exercício 2 

Represente a estrutura de Lewis (a) do CIO + (b) do PO ~ 
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CARGA FORMAL E ESTRUTURAS DE 
LEWIS ALTERNATIVAS 


Quando representamos uma estrutura de Lewis, es- 
tamos descrevendo a maneira com que os elétrons estão 
distribuídos em uma molécula ou em um fon poliatômi- 
co. Em alguns casos, podemos representar duas ou mais 
estruturas de Lewis válidas para uma molécula que obe- 
deçam à regra do octeto. Pode-se dizer que todas essas. 
estruturas contribuem para a distribuição real dos elétrons 
na molécula, mas nem todas contribuem da mesma for- 
ma. Afinal, como decidimos qual das várias estruturas de 
Lewis é a mais importante? Uma maneira é fazer uma 
“contagem” dos elétrons de valência para determinar a 
carga formal dos átomos em cada estrutura de Lewis. 
A carga formal de qualquer átomo em uma molécula é 
aquela que o átomo teria se cada par de elétrons ligante 
na molécula fosse compartilhado igualmente entre os dois. 
átomos envolvidos na ligação. 

Para calcular a carga formal de qualquer átomo em 
uma estrutura de Lewis, atribuímos elétrons ao átomo da 
seguinte maneira; 


1. Todos o% elétrons não compartilhados (não ligantes) 
são atribuídos ao átomo em que eles são encontrados. 
2. Para qualquer ligação — simples, dupla ou tripla —, 
metade dos elétrons ligantes é atribuída a cada átomo 
na ligação. 
A carga formal de cada átomo é calculada a partir da 
subtração do número de elétrons atribuídos ao átomo do 
número de elétrons de valência do átomo neutro: 


Carga _ eléronsde _ 1/2 (elétrons 
formal = valência ™ ligantes) 


= ndo iganes (811) 


Para praticar, vamos calcular as cargas formais dos 
átomos presentes no fon cianeto, CN”, que tem a estrutura 
de Lewis: 


ECEN} 


O átomo de C neutro tem quatro elétrons de valência. 
Há seis elétrons na ligação tripla do cianeto e dois elé- 
trons não ligantes no C. Calculamos a carga formal em C 
da seguinte maneira: 4 — 46) —2=—1. Para N, o número 
de elétrons de valência é cinco; há seis elétrons na ligação 
tripla do cianeto e dois elétrons não ligantes no N. 

A carga formal em N é: 5 — 1/2(6) —2=0. Podemos 
representar o fon inteiro com sua carga formal: 


Observe que a soma das cargas formais é igual à car- 
ga global no fon, 1- As cargas formais em uma molécula 


neutra devem ser zeradas, enquanto a soma das cargas 
formais em um fon resulta na carga do fon, 

Uma vez que podemos representar várias estruturas 
de Lewis para uma mesma molécula, o conceito de carga 
formal pode nos ajudar a decidir qual dentre elas é a mais 
importante, que chamaremos de estrutura de Lewis do- 
minante. Uma estrutura de Lewis do CO3, por exemplo, 
tem duas ligações duplas. No entanto, também podemos 
satisfazer a regra do octeto ao representar uma estrutura 
de Lewis com uma ligação simples e uma ligação tripla. 
Calculando as cargas formais nessas estruturas, teremos: 


Egg 


Observe que, em ambos os casos, as cargas formais 
são zeradas, como esperado, porque o CO; é uma molé- 
cula neutra. Então, qual é a estrutura mais correta? Como 
regra geral, quando mais de uma estrutura de Lewis é pos- 
sível, podemos usar as seguintes diretrizes para escolher 
a dominante: 


1. A estrutura de Lewis dominante costuma ser aquela 
em que os átomos têm cargas formais mais próximas 
de zero. 

2 A estrutura de Lewis em que há qualquer carga ne- 
gativa nos átomos mais eletronegativos é geralmente 
mais dominante que aquela com cargas negativas nos 
átomos menos eletronegativos. 


Assim, a primeira estrutura de Lewis do CO; é a do- 
minante pois os átomos não apresentam carga formal e, 
dessa maneira, satisfazem a primeira diretriz, A outra es- 
trutura de Lewis mostrada (e a similar a ela, que tem uma 
ligação tripla com o O da esquerda e uma ligação simples. 
com o O da direita) contribui pouco para a estrutura real. 

Embora o conceito de carga formal ajude-nos a dis- 
por estruturas de Lewis altemativas em ordem de impor- 
tância, você deve lembrar que cargas formais não repre- 
sentam cargas reais nos átomos. Essas cargas são apenas 
uma convenção, As distribuições de cargas reais em molé- 
culas e fons não são determinadas por cargas formais, mas 
por uma série de outros fatores, incluindo as diferenças de 
eletronegatividade entre os átomos. 


Reflita 


Suponha que uma estrutura de Lewis de uma molécula neu- 
tra que contêm flúor resulte em uma carga formal de +1 no 
átomo de flúor. A que conclusão você pode chegar a partir 
dessa suposição? 
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Estrutura de Lewis e cargas formais 
Três possíveis estruturas de Lewis do fon tiocianato, NCS, são: 


—c=sy 


(a) Determine as cargas formais em cada estrutura. 


(b) Com base nas cargas formais, qual estrutura de Lewis é a dominante? 


SOLUÇÃO 

(a) Os átomos neutros de N, C e S têm cinco, quatro e seis 
elétrons de valència, respectivamente. Assim, podemos deter- 
minar as cargas formais nas três estruturas, usando as regras 
que acabamos de discutir: 


Como esperado, o resultado das somas das cargas formais nas. 
três estruturas é 1-, a carga total do fon. 

D) A estrutura de Lewis dominante geralmente produz cargas. 
formais de menor magnitude (primeira diretriz), eliminando a 
estrutura da esquerda. Além disso, como discutido na Seção 
84,0 N é mais eletronegativo que o C ou o S. Portanto, espe- 
ramos que haja alguma carga formal negativa no átomo de N 


(segunda diretriz). Por essas duas razões, a estrutura de Lewis 
do meio é a dominante do NCS”. 


Para praticar: exercício 1 
O oxicloreto de fósforo tem a fórmula química POCI, na qual 
Pé o átomo central. Para diminuir a carga formal, quantas 1i- 
ações com os outros átomos o fósforo faz na molécula? (Con- 
te cada ligação simples como sendo uma, cada ligação dupla 
como duas e cada ligação tripla como três.) 
(9304, (0) 5. (9) 6, (697. 


Para praticar: exercício 2 
O fon cianato, NCO”, tem três estruturas de Lewis possíveis. 


(a) Represente essas três estruturas e atribua cargas formais a 
cada uma delas, (b) Qual estrutura de Lewis é a dominante? 


E 


No Capítulo 4, introduzimos as regras de atribuição dos núme- 
ros de oxidação nos átomos. O conceito de eletronegatividade é 
a base desses números. Um número de oxidação de um átomo. 
representa a carga que o átomo teria se suas ligações fossem 
completamente iônica. Ou seja, ao determinar o número de oni- 
dação, todos os elétrons compartilhados são considerados parte 
do átomo mais eletronegativo. Por exemplo, considere a estrutu- 
ra de Lewis do HCI na Figura 8.11(a). Para atribuir números 
de oxidação, os dois elétrons presentes na ligação covalente en- 
tre os átomos são atribuídos ao átomo de CI mais eletronegativo. 
Esse procedimento deixa o CI com oito elétrons de valência, 
sendo um a mais que o átomo neutro. Assim, seu número de 
oxidação é —1, O hidrogênio não tem elétrons de valência quan- 
do são contados dessa forma, deixando-o com um número de 
oxidação +1. 

Ao atribuirmos cargas formais aos átomos presentes no HCI [Fi- 
gura 8.1 1(b)], ignoramos a eletroncgatividade; os elétrons pre- 
Sentes nas ligações são atribuídos igualmente aos dois átomos 
Tigados. Nesse caso, o CI tem sete elétrons atribuídos a ele, 
quantidade igual à do átomo de CI neutro, é o H tem um elétron 
atribuído a ele. Assim, as cargas formais do CI e do H nesse 
composto sã iguais a zero. 

O número de oxidação e a carga formal não representam com 
precisão as cargas reais nos átomos porque os números de 
oxidação exageram o papel da eletoncgatividade © as cargas 


OLHANDO NÚMEROS DE GxIDAÇ 


ÃO, CARGAS FORMAIS E CARGAS PARCIAIS REAIS 
formais o ignoram. Parece razoável que os elétrons em ligações 
covalentes sejam compartilhados de acordo com as eletronegati- 
vidades relativas dos átomos ligados. À Figura 8.7 mostra que o 
CI tem eleronegatividade de 3.0, enquanto o valor da eletrone- 
gatividade do H € 2,1. Portanto, pode-se esperar que o átomo de 
CI mais eletronegativo tenha aproximadamente 3,0/3,0+2.1) = 
0.59 da carga elétrica do par ligante, enquanto o átomo de H 
teria 2,143,0+2,1) = 0.41 da carga. Como a ligação é formada. 
por dois elétrons, a participação do átomo de CI é de 0,59 x 
2e = ,18e ou O, 18e a mais que o stomo de CI neutro. Iso faz 
com que o CI tenha carpa parcial negativa de 0,18- e, portanto, 
o H tenha carga parcial positiva de 0,184. (Observe novamente 
que quando escrevemos números de oxidação e cargas formais 
os sinais de menos e mais são colocados antes da magnitude e, 
depois da magnitude quando escrevemos cargas reais) 

O momento de dipolo do HCI formece uma medida experimenta! 
da carga parcial em cada átomo. No Exercício resolvido &3, vi- 
mos que o momento de dipolo do HCI corresponde a uma carga 
parcial de 0,178+ no H e 0,178- no CI, valores que coincidem 
com a aproximação simples que fizemos, baseada em eletrone- 
atividades, Embora nosso método de aproximação apresente nó. 
meros estimados para a magnitude da carga em átomos, a relação 
entre eletroncpatividades e separação de cangas é geralmente mais 
complicada. Como já vimos, programas de computador que cm- 
pregam principios da mecânica quântica têm sido desenvolvidos 
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para que possamos obter estimativas mais precisas das cargas 
parciais nos átomos, mesmo em moléculas complexas, Uma re- 
presentação gráfica computadorizada da distribuição da carga cal- 
culada no HCI é apresentada na Figura 8.1H(€). 


Exercícios relacionados: 8.8, 8.49, 8.50, 8.51, 8.52, 8.86, 8.47, 
890,891 


` » : D $ 
a w © 


Figura. 
eletrônica para a molécula de HCL 


1 (a) Número de oxidação, (b) carga formal e (c) distribuição da densidade 


8.6 | ESTRUTURAS DE 
RESSONÂNCIA 


Por vezes, encontramos moléculas e fons em que o 
arranjo de átomos determinado experimentalmente não 
é descrito de maneira adequada por uma única estrutu- 
ra de Lewis dominante, Considere o ozônio, Oy, que é 
uma molécula angular com dois comprimentos de ligação 
O-O iguais (Figura 8.12). Como cada átomo de oxigê- 
nio contribui com 6 elétrons de valência, a molécula de 
ozônio tem 18 elétrons de valência. Isso significa que a 
estrutura de Lewis deve ter uma ligação simples O-O e 
uma ligação dupla O=O para que cada átomo apresente 
um octeto de elétrons a seu redor: 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual caracteristica dessa estrutura sugere que os dois átomos. 
de O mais externos são equivalentes de algum modo? 


SE” 
vê S2] 


nr 
Figura 0.12 Estrutura molecular do ozônio. 


No entanto, essa estrutura específica não pode ser 
a dominante, pois a ligação O-O € diferente da outra, 
contradizendo a estrutura observada — esperamos que 
a ligação dupla O=O seja menor que a ligação simples 
0-0. <= (Seção 8.3) Entretanto, ao representar estrutu- 
ras de Lewis, podemos facilmente colocar a ligação O=O 


Não há razão para que uma dessas estruturas de 
Lewis seja a dominante, uma vez que elas são representa- 
ões válidas da molécula. A disposição dos átomos nessas 
duas estruturas de Lewis alternativas, mas completamente. 
equivalentes, é a mesma, mas a disposição dos elétrons é 
diferente; chamamos esse tipo de estrutura de Lewis de 
estruturas de ressonância. Para descrever a estrutura do 
ozônio da maneira correta, escrevemos as duas estruturas. 
de ressonância e inserimos uma seta dupla para indicar 
que a molécula real encontra-se entre essas duas: 


Para entender por que certas moléculas têm mais de 
uma estrutura de ressonância, podemos fazer uma analo- 
gia com uma mistura de tintas de cores diferentes (Figura 
8.13). Azul e amarelo são cores primárias, sendo assim, a 
mistura de uma quantidade igual de pigmentos azul e ama- 
relo produz o pigmento verde. Não podemos descrever o 
pigmento vende como uma cor primária específica, porém 
ele tem sua própria identidade. A cor verde não oscila en- 
tre duas cores primárias: não é azul em parte do tempo 
e amarela em outro momento. Desse mesmo modo, não 
se pode dizer que moléculas, como a de ozônio, oscilam 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


A densidade eletrônica está de acordo com as contribuições equi- 
valentes das duas estruturas de ressonância do 0? Explique. 


Cor primária 


Cor primária 


Molécula de ozônio 
o 
Figura 8.13 Ressonância, A desciçã de uma molécula como sendo um 
id entre diretos estruturas de ressonância é semelhante à desenho 
“be uma cor de tinta resultando da mistra de cores primárias (a) Ata 
verde é uma mistura de azul e amarei. ão podemos descrever o verde 
coro uma cor peimái especifica. (b) A molécula de ozônio é uma mista de 
as estruturas de ressonância Não podemos cescrever a molécula de catia 
em temos de uma única estrutura de Lens 


entre as duas estruturas de Lewis mostradas anteriormente 
— há duas estruturas de Lewis dominantes e equivalentes, 
que contribuem com o mesmo peso em importância para a 
estrutura real da molécula. 

A real disposição dos elétrons em moléculas como 
as de Oy deve ser considerada um híbrido de duas (ou 
mais) estruturas de Lewis. Assim como ocorre com a tin- 
ta verde, a molécula tem sua própria identidade, sendo 


) EXERCÍCIO 
Estruturas de ressonância 
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diferente de cada estrutura de ressonância, Por exemplo, a 
molécula de ozônio tem sempre duas ligações O-O equi- 
valentes, cujos comprimentos são intermediários entre os 
de uma ligação simples oxigênio -oxigênio e de uma liga- 
ção dupla oxigênio oxigênio. Outra maneira de enxergar 
essa situação é entender que as regras para representar 
as estruturas de Lewis não permitem que haja uma úni- 
ca estrutura dominante para a molécula de ozônio. Por 
exemplo, não há regras para representar semiligações. 
Podemos contomar essa limitação representando duas es- 
truturas de Lewis equivalentes que, em média, correspon- 
dem à aquelas observadas experimentalmente. 


Reflita 


As ligações O-O no azênio são descritas frequentemente como 
ligações “um e meio”. Essa descrição está de acordo com a 
ideia de ressonância? 


Outro exemplo de estrutura de ressonância que pode. 
ser considerado é o fon nitrato, NO; . para o qual três. 
estruturas de Lewis equivalentes são representadas: 


Ca 


Observe que a disposição dos átomos é igual em cada 
estrutura — de modo que apenas a disposição dos elétrons. 
é diferente. Ao representar estruturas de ressonância, os. 
mesmos átomos devem ser ligados uns aos outros em to- 
das as estruturas, fazendo com que as diferenças estejam. 
na disposição dos elétrons. As três estruturas de Lewis do 
NOY são igualmente dominantes e, juntas, descrevem de 
maneira adequada o fon, no qual os três comprimentos de 
ligação N-O são iguais. 


Reflita 


Descrevemos as ligações 0-0 no O como ligações "um e meio”. 
Como você descreveria as ligações N-O no NO3? 


Há algumas moléculas ou fons para os quais todas as 
possíveis estruturas de Lewis podem não ser equivalentes. 
Isso significa que uma ou mais estruturas de ressonância. 
são mais dominantes que outras, Encontraremos exem- 
plos desse tipo mais adiante neste capítulo. 


Qual das duas moléculas, SO; ou SO;%™, tem as menores ligações enxofre-oxigênio? 


338 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


SOLUÇÃO 

O átomo de enxofre apresenta seis elétrons de valência, assim 
como o de oxigênio. Portanto, o SO; tem 24 elétrons de valën- 
cia Ao escrever a estrutura de Lewis, vemos que três estruturas 
de ressonância equivalentes podem ser representadas: 


“Até o momento, a análise das estruturas de Lewis permite con- 
Chuir que o SO; deve ter ligações S-O mais curtas que o S0;™=. 
Essa conclusão está correta: os comprimentos das ligações 
S-O medidos cxperimentalmene são de 142 À no SOs e de 
1.51 Å no S0,™. 


Para praticar: exercicio 1 


Assim como acontece com o NOY, a estrutura real do SOJ” é 
um hfbrido das três, Dessa forma, cada comprimento de liga- 
ção S-O deve ser de aproximadamente um terço da medida 
do comprimento de uma ligação simples e do comprimento de 
uma ligação dupla. Ou seja, a ligação S-O deve ser menor que 
a ligação simples, mas não tão pequena quanto a ligação dupla. 
O fon SOs?” tem 26 elétrons, levando a uma estrutura de Lewis 
dominante, na qual todas as ligações S-O são simples: 


Qual das seguintes afirmações sobre ressonância € verdadeira? 
(8) representar estruturas de ressonância, você pode atear 
a maneira com que os átomos estão ligados. 

C) O fon nitrato tem duas ligações N-O curtas e duns ligações 
N-O longas. 

(©) Ressonância” se refere à ideia de que as moléculas resso- 
am rapidamente entre diferentes padrões de ligação. 

(dy O fon cianeio tem apenas uma estrutura de ressonância 
dominante. 

(6) Todas as alternativas estão corretas. 


Para praticar: exercicio 2 


Represente duas estruturas de ressonância equivalentes do fon 
formato, HCO). 


RESSONÂNCIA NO BENZENO 


A ressonância é um conceito importante na descri- 
são das ligações em moléculas orgânicas, particularmen- 
te nas aromáticas, categoria que inclui o hidrocarboncto 
benzeno, CoH. Os seis átomos de C estão ligados em 
um anel hexagonal, e um átomo de H está ligado a cada 
“átomo de C, Podemos escrever duas estruturas de Lewis. 
dominantes equivalentes do benzeno, sendo que cada 
uma delas satisfaz a regra do octeto. Essas duas estrutu- 


Observe que as ligações duplas estão em lugares dife- 
rentes nas duas estruturas, Cada uma dessas estruturas de 
ressonância mostra três ligações simples carbono-carbono 
e très ligações duplas carbono-carbono. No entanto, da- 
dos experimentais mostram que as seis ligações C-Ctêmo 
mesmo comprimento, de 1,40 À, valor intermediário entre 
o comprimento de uma ligação simples C-C (1,54 À) e 
uma ligação dupla C-C (1,34 Å). Pode-se dizer que cada 
uma das ligações C-C no benzeno é um híbrido entre uma 
ligação simples e uma ligação dupla (Figura 8.14). 

O benzeno é geralmente representado pela omissão 
dos átomos de hidrogênio e exposição apenas da estrutu- 
ra de carbono-carbono com os vértices sem o C. Nessa 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é o significado das ligações tracejadas neste modelo de 
bola e vareta? 


Figura 8.14 Benzeno, um composto orgânico “aromático”. A 
eléc de benzeno é um hexágono regular de átomos de carbono, de modo 
que cada um st ligado a um átoma de irogêrio As Enhas wacejadas 
representam o hibrido de duas estruturas de ressoninca equivalentes as. 
ações C-C são intermedias ertve Bgagbes sele e duplas, 


convenção, a ressonância na molécula é representada por 
duas estruturas separadas por uma seta dupla ou por uma 
notação abreviada, na qual traçamos um hexágono com 
um círculo dentro: 


0-0 -0 
A notação abreviada mostra que o benzeno é um hí- 
brido entre duas estruturas de ressonância, enfatizando 
que as ligações duplas C=C não podem ser colocadas em 
lados específicos do hexágono. Os químicos usam ambas. 
as representações do benzeno altemadamente. 


A disposição das ligações no benzeno confere estabi- 
lidade especial à molécula. Como resultado, milhões de 
compostos orgânicos contêm o anel de seis membros, que 
é característico do benzeno. Muitos desses compostos são. 
importantes em áreas como bioquímica, indústria farma- 
cêutica e produção de materiais modemos. 


Reflita 


Cada estrutura de Lewis do benzeno tem três ligações duplas 
=C. Outro hidrocarboneto que contém três ligações duplas C=C 
é 0 hexatrieno, CHa. Uma estrutura de Lewis do hexatrieno é: 


H 


H 
Ji 
C 
| 
H 
Você acha que o hexatrieno terá várias estruturas de ressonên- 


cia? Em caso negativo, por que essa molécula é diferente do 
benzeno com relação à ressonância? 


8.1 | EXCEÇÕES À REGRA 
DO OCTETO 


A regra do octeto é tão simples e útil para a introdu- 
ção dos conceitos básicos das ligações que você pode par- 
tir do princípio que ela € sempre obedecida. No entanto, 
na Seção 8.2, observamos sua limitação quando tratamos 
de compostos iônicos de metais de transição, A regra tam- 
bém falha em situações que envolvem ligação covalente. 
Essas exceções À regra do octeto são principalmente dos 
três seguintes tipos: 


1. Moléculas e fons polistômicos que contêm número 
ímpar de elétrons. 

2. Moléculas c fons polistômicos em que um átomo tem 
menos de oito elétrons de valência (um octeto). 

3. Moléculas e fons poliatômicos em que um átomo tem 
mais de oito elétrons de valência (um octeto). 


NÚMERO ÍMPAR DE ELÉTRONS 


Na grande maioria das moléculas e fons poliatômi- 
cos, o número total de elétrons de valência é par, ocor- 
rendo emparelhamento total dos elétrons. No entanto, em 
algumas moléculas e fons poliatômicos, como CIO», NO, 
NO; e Oy, o número de elétrons de valência é ímpar. 
Dessa forma, o emparelhamento total desses elétrons não 
ocorre, e é impossível que cada átomo fique com um oc- 
teto a sua volta. Por exemplo, o NO contém 5 + 6= 11 
elétrons de valência. As duas estruturas de Lewis mais 
importantes para essa molécula são: 
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Reflita 


Com base na análise das cargas formais, qual das estruturas de 
Lewis do NO é a dominante? 


MENOS DE UM OCTETO DE ELÉTRONS 
DEVALÊNCIA 


Um segundo tipo de exceção ocorre quando há menos 
de oito elétrons de valência (um octeto) em tomo de um 
átomo, em uma molécula ou em um fon poliatômico. Essa. 
situação também é relativamente rara (com exceção do 
hidrogênio e do hélio, como já discutido) e, na maioria 
das vezes, é encontrada em compostos de boro e berílio. 
Como exemplo, vamos considerar o trifluoreto de boro, 
BF. Se seguirmos as primeiras clapas do procedimento 
para a representação das estruturas de Lewis, obleremos. 
a seguinte estrutura: 


em que apenas seis elétrons circundam o átomo de boro. 
A carga formal é igual a zero no B e no F, e completamos 
o octeto em tomo do boro formando uma dupla ligação 
(lembre-se de que, se não há elétrons suficientes para dei- 
Xar o átomo central com um octeto, uma ligação múlti- 
pla pode ser a saída). Ao fazê-lo, vemos que existem três. 
estruturas de ressonância equivalentes (as cargas formais. 
são mostradas em vermelho): 
se 


Eai 


Cada uma dessas estruturas força um átomo de flúor 
a compartilhar elétrons adicionais com o átomo de boro, o 
que representa uma inconsistência, pois o flúor é altamen- 
te eletronegativo. Na verdade, as cargas formais indicam 
que a situação é desfavorável, Em cada estrutura, o átomo 
de F envolvido na ligação dupla B=F tem uma carga for- 
mal de +1, enquanto o átomo menos cletroncgativo de B 
tem carga formal de —1. Assim, as estruturas de ressonân- 
cia com uma ligação dupla B=F são menos importantes do 
que aquela em que há menos de um octeto de elétrons de. 
valência em tomo do boro: 


Menos importante. 

Geralmente, representamos o BF; usando apenas a 
estrutura de ressonância dominante, na qual seis elétrons. 
de valência circundam o boro, O comportamento químico. 
do BE; é consistente com essa representação. Esse com- 
posto reage vigorosamente com moléculas com um par 
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de elétrons não compartilhados, que podem ser utilizados. 
para formar uma ligação com o boro, conforme a seguinte 


7 H F 


HF 


No composto estável NHyBF3, o boro tem um octeto 
de elétrons de valência. 


MAIS QUE UM OCTETO DE ELÉTRONS 
DEVALÊNCIA 


A terceira e maior classe de exceções consiste em 
moléculas ou fons poliatômicos em que há mais de oito 
elétrons na camada de valência de um átomo. Quando re- 
presentamos a estrutura de Lewis do PF, por exemplo, 
somos forçados a colocar dez elétrons em tomo do átomo. 
de fósforo central: 


Moléculas e fons com mais de um octeto de elétrons 
em tomo do átomo central são frequentemente chamados. 
de hipervalentes. Outros exemplos de espécies hiperva- 
lentes são o SF4, 0 AsF e o ICI. As moléculas corres- 
pondentes, em que o átomo central pertence ao segundo 
período, como o NCIs e o OFs, não existem. 


Moléculas hipervalentes são formadas apenas para 
“átomos centrais do terceiro período em diante na tabela 
periódica. À principal razão para a sua formação é o tama- 
nho relativamente maior do átomo central. Por exemplo, 
um átomo de P é suficientemente grande para que cinco 
“átomos de F (ou mesmo cinco átomos de CI) sejam ligados 
a ele sem que a região em que as ligações ocorrem fique 
cheia demais, Por outro lado, um átomo de N é muito pe- 
queno para acomodar cinco átomos ligados a ele, Como o 
tamanho é um fator importante, as moléculas hipervalen- 
tes ocorrem com maior frequência quando o átomo central 
se liga aos átomos menores e mais eletronegativos, assim 
como F, Cle O. 

A noção de que uma camada de valência pode conter 
mais de oito elétrons também está de acordo com a presen- 
ça de orbitais nd não preenchidos em átomos do terceiro 
período em diante, <= (Seção 6.8) A título de compara- 
ção, em elementos do segundo período, apenas os orbitais 
de valência 2s e 2p estão disponíveis para a ligação. No 
entanto, a teoria a respeito da ligação em moléculas, como 
a de PFs e a de SF, sugere que a presença de orbitais 34 
não preenchidos no P e no S tem um impacto relativamen- 
te insignificante na formação de moléculas hipervalentes. 
Atualmente, a maioria dos químicos acredita que o tama- 
nho maior dos átomos do terceiro ao sexto período é mais 
importante para explicar a hipervalência que a presença de 
orbitais d não preenchidos. 

Por fim, para representar algumas estruturas de Lewis, 
você pode escolher entre satisfazer a regra do octeto e obter 
as cargas formais mais favoráveis, usando mais de um oc- 
teto de elétrons. Por exemplo. considere estas estruturas de 
Lewis do fon fosfato, PO™: 


Estrutura de Lewis para um íon com mais de oito de elétrons (um octeto) 
Represente a estrutura de Lewis do ICL”. 


SOLUÇÃO 

O iodo (grupo 7A) tem sete elétrons de valência e cada átomo 
“de cloro (grupo 7A) também tem sete. Um eltron extra é adi- 
cionado para justificar a carga 1- do fon. Portanto, o número 
total de elétrons de valência €7 + (4% 7) + 1 = 36. 

1 é o átomo central no fon. Colocar oito elétrons em tomo de 
cada átomo de CI (incluindo um par de elétrons entre o I e 
cada CI. para representar a ligação simples entre esses átomos) 
requer 8x4 =32 elétrons. 

Dessa forma, ficamos com 36 — 32 = 4 elétrons para serem 
colocados no átomo maior de iodo: 


“Assim, o iodo tem 12 elétrons de valência em torno dele, qua- 
tro a mais que o necessário para formar um octeto. 


Para praticar: exercício 1 
Em qual dessas moléculas ou fons há somente um par de eé- 
trons no átomo central de enxofre? (a) SF (b) SFe, (€) SOF4. 
(4) SF, (© S0 

Para praticar: exercicio 2 

(a) Qual dos átomos a seguir nunca é encontrado com mais de 
um octeto de elétrons de valência em tono dele? S, C, P, Br, I. 
C) Represente a estrutura de Lewis do XeF}. 


As cargas formais nos átomos são mostradas em ver- 
melho. Na estrutura da esquerda, o átomo de P obedece 
à regra do octeto. Já na estrutura da direita, o átomo de P- 
tem cinco pares de elétrons, resultando em menores car- 
gas formais nos átomos. (Você deve ser capaz de perceber 
que existem três estruturas de ressonância adicionais para 
a estrutura de Lewis da direita.) 

Os químicos ainda não chegaram a um consenso sobre 
qual dessas duas estruturas do PO,” é dominante, Alguns 
pesquisadores acreditam que cálculos teóricos recentes 
feitos com base em mecânica quântica sugerem que a es- 
trutura da esquerda é a dominante. Outros pesquisadores. 
afirmam que os comprimentos de ligação do fon oferecem 
mais indícios de que a estrutura da direta é a dominante. 
Essa divergência é um lembrete conveniente de que, em 
geral, várias estruturas de Lewis podem contribuir para a 
distribuição eletrônica real em um átomo ou molécula. 


8.8 | FORÇA E COMPRIMENTO DE 
LIGAÇÕES COVALENTES 


força de suas ligações covalentes. A força de uma ligação. 
covalente entre dois átomos é determinada pela energia ne- 
cessária para quebrar a ligação. Sendo assim, é mais fácil 
relacionar a força da ligação à variação de entalpia em re- 
ações nas quais as ligações são quebradas, == (Seção 5.4) 
A entalpia de ligação é a variação de entalpia, AH, ou 
seja, quando uma ligação em particular em um mol de 
uma substância gasosa se quebra. Por exemplo, a entalpia 
de ligação para a ligação no Cl é a variação de entalpia 
quando 1 mol de Cl-(g) se dissocia em átomos de cloro: 


2) — 2i) 


Usamos a letra D seguida pela ligação em questão para 
representar entalpias de ligação. Por exemplo, DXCI-C1) é 
a entalpia de ligação para a ligação Chy; e D(H-Br) é a 
alia de ligação para a igação He 

relativamente simples atribuir as entalpias de liga- 
ção à ligação em uma molécula diatômica, uma vez que, 
nesses casos, a entalpia de ligação é apenas a energia 
necessária para quebrar a molécula, que à converte nos 
átomos que a compõem. No entanto, muitas ligações im- 
portantes, a exemplo da ligação C-H, são encontradas. 
apenas em moléculas poliatômicas. Para essas ligações, 
geralmente utilizamos médias de entalpias de ligação. 
Por exemplo, a variação de entalpia do processo seguin- 
te, em que uma molécula de metano é decomposta em 
seus cinco átomos (processo chamado de atomização), 
pode ser utilizada para definir uma entalpia média de 
ligação para C-H: 
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H 
ji E 

HG HO —» GA + 4H) Ati Got 
H 


Uma vez que existem quatro ligações equivalentes 
C-H no metano, a entalpia de atomização é igual à soma 
das entalpias de ligação das quatro ligações C-H. Portanto, 
a entalpia média da ligação C-H para o CH, € DXC-H) 
(1.660/4)kJ/mol = 415 kJ/mol. 

A entalpia de ligação para um determinado par de 
“átomos, assim como o C-H, depende do resto da molé- 
cula que contém esse par de átomos, No entanto, o valor 
da entalpia de ligação não varia muito de uma molécula 
para outra, sustentando a ideia de que os pares de elétrons. 
ligantes estão localizados entre os átomos. Se considerar- 
mos as entalpias de ligação C-H em muitos compostos. 
diferentes, verificaremos que a entalpia de ligação média € 
iguala 413 kJ/mol, valor que está próximo dos 415 KJ/mol 
que acabamos de calcular para o CH, 


Reflita 


Como você pode usar a entalpia de atomização do hidrocar- 
boneto etano, CoHele), é o valor D(C-H) = 413 Klimol para 
estimar o valor de D(C-C)? 


A TABELA 54 lista as entalpias médias das ligações 
para uma série de pares de átomos. A entalpia de ligação 
é sempre uma quantidade positiva; energia é sempre ne- 
cessária para quebrar ligações químicas, Por ouro lado, 
energia é sempre liberada quando uma ligação é formada 
enire dois átomos no estado gasoso ou fragmentos mole- 
culares. Quanto maior for a entalpia de ligação, mais for- 
te será a ligação. Além disso, uma molécula com ligações. 
químicas fortes costuma ter menor tendência de sofrer 
transformações químicas do que uma com ligações fracas. 
Por exemplo, o Na, que tem uma ligação tripla N=N muito 
forte, é pouco reativo, ao passo que a hidrazina, N;Hg, que 
tem uma ligação simples N-N, é altamente reativa. 


Reflita 


Baseado em entalpias de ligação, qual você acha que é mais. 
reativa, oxigênio, O, ou água oxigenada, H20? 


Podemos usar as entalpias médias de ligação para esti- 
mar as entalpias de reações em que ligações são quebradas 
e novas ligações são formadas, Esse procedimento permi- 
te estimar rapidamente se certa reação será endotérmica 
(AH > 0) ou exotérmica (AH < 0), mesmo se não souber- 
mos o valor de AH? de todas as espécies envolvidas. 

A estratégia para estimar as entalpias de reação é apli- 
car a lei de Hess diretamente. «== (Seção 5.6) Usamos o 
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Tabola 8.4 Entalpias médias de ligação (Uma). 


Ligações simples 
[= as w mo o E] 155 
[a E 18 co 146 
cn 2 no m os w d+ 253 
co 3s n m oa 3 ca m 
— as na mw o E 
ca ms nee 23 B E 
cer 26 s= 39 ea 2 
[a] 20 ni a s WO ay 193 
cs so o so sa 253 

wa e sa m ra 208 
s= mo Wa E 2% ns 
ses E] 28 H 151 
s= EJ] 
sho 368 
sea E 
Ligações múltiplas 
ce ea N=N 14º 00 ass 
cc mo Mal sa 
= 65s n=o o so s3 
Con a ss as 
c=0 1 
=o 1072 


fato de que a quebra de ligações é sempre endotérmica e a 
formação de ligações é sempre exotérmica. Por isso, ima- 
ginamos que a reação ocorre em duas etapas: 


1. Fornecemos energia suficiente para quebrar essas li- 
gações presentes nos reagentes, mas não nos produ- 
tos, A entalpia do sistema aumenta na mesma quanti- 
dade que a soma das entalpias das ligações quebradas. 

2. Formamos ligações nos produtos que não estavam 
presentes nos reagentes. Essa etapa resulta na libera- 
ção de energia, portanto a entalpia do sistema reduz. 
em uma quantidade igual à soma das entalpias das 
ligações que se formam. 

A entalpia da reação, AM, É estimada a partir da 
soma das entalpias das ligações quebradas, menos a soma 
das entalpias das ligações formadas: 

AH, = X Centalpiasdas 3 (entalpias das 

ligações quebradas) . ligações formadas) 

Por exemplo, considere a reação em fase gasosa entre 
o metano, CHa, e o cloro para produzir cloreto de metia, 
CHsCI, e cloreto de hidrogênio, HCI: 


C-CHylg) + CI—CNg) — CI-CHlg) + 
H-Cs) 


1812) 


Ma =? 1813) 


Nosso processo de duas etapas é descrito na Figura 
8.15, Note que as seguintes ligações são quebradas e 
formadas 


Ligações quebradas: | mol de C-H, 1 mol de CI-CI 


Ligações formadas: 1 mol de C-CI, 1 mol de H-CI 

Primeiro fornecemos energia suficiente para quebrar 

as ligações C-H e CI-CI, elevando a entalpia do sistema 

(AH; > O na Figura 8.15). Então, formamos as ligações 

C-C e H-CI, fato que libera energia e ocasiona a dimi- 

muição da entalpia do sistema (AH < 0). Em seguida, usa- 

mos a Equação 8.12 e os dados da Tabela 8.4 para estimar 
a entalpia da reação: 

SHa = (DIC) + XCI-CHI [XE CI) + 
D(H-CD] 
S0413 KI 4 42K) — G28 K +431 K) =—10840 


A reação é exotérmica porque as ligações nos produ- 
tos (especialmente a ligação H-CI) são mais fortes que as 
ligações nos reagentes (especialmente a ligação CI-CI). 
Geralmente, utilizamos as entalpias de ligação para 
estimar O Ale, apenas se não tivermos à disposição os 
valores de AH necessários. Para a reação anterior, não 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Esta reação é exotérmica ou endotérmica? 


Emapa N —— 


Figura 8.15 Recorrendo às entalpias de ligação para calcular o SHu, As estais médias de Igação sã uttzads para estimar o AH do realo 


erre o metano e o cloro, formando coreto ce merla e dreto de 


Uso de entalpias médias de ligação 
Utilizando os dados da Tabela 8-4, estime o 4H da seguinte reação de combustão: 


HH 


ii 
2u—G—f—H + 7044 — s0=c=0( + 606) 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos estimar a variação de entalpia de uma rea- 
ção química, usando entalpias médias das ligações quebradas. 
e formadas, 

Planeje Nos reagentes, devemos quebrar doze ligações C-H 
e duas ligações C-C nas duas moléculas de Cal e sete liga- 
ções O=O nas sete moléculas de Os. Nos produtos, formamos 
ito ligações C-O (duas em cada CO) e 12 ligações O-H 
(duas em cada H;0). 

Resolva Com base na Equação 8.12 € na Tabela 84, temos: 


AH=[12XC—H) + 2XC—0)+7D(0=0)] — 
[8D(C=0) + (2Dj0—H1 
= [1X413 KI) + 20348 KI) + 74495 E] — 


18799 KI) + 124463 1) 
TN = 11.9481 
=-2831 


Confira Essa estimativa pode ser comparada com o valor de 
—2856 W, calculado a partir de dados termoquímicos mais 
precisos: os dados coincidem. 

Para praticar: exercício 1 

Com base na Tabela 84, estime o AH da “reação de quebra 
da água”: HzO(g) — Hale) + 10:68). (a) 242 KJ, (b) 417 W, 
(© 51I. (8-5K, (e) 468 1. 

Para. 2 

Com base na Tabela 84, estime o AH da reação 


HHO — SENO + 216) 
HH 


344 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


podemos calcular o AHs à partir de valores de AH," e da 
lei de Hess, porque o AH para o CHsCHg) não é dado 
no Apêndice C. Se obtivermos o valor de AH para o 
CHsCI(g) de outra fonte e usarmos a Equação 5.31, 


Mia = EH (produtos) — FAH) (reagentes) 


obteremos AH = —99,8 KJ para a reação expressa na 
Equação 8.13. Assim, a utilização de entalpias médias de 
ligação fornece uma estimativa razoavelmente precisa da 
variação real da entalpia de reação. 

Assim, é importante lembrar que as entalpias de lig 
ção são obtidas ao considerar moléculas gasosas e que, 
na maioria das vezes, são valores médios. No entanto, en- 
talpias médias de ligação são úteis para uma estimativa 
rápida das entalpias de reação, em especial das entalpias 
de reações em fase gasosa. 


ENTALPIA DE LIGAÇÃO E 
COMPRIMENTO DE LIGAÇÃO 


Podemos definir uma entalpia média de ligação, assim 
“como também podemos definir um comprimento médio de 
ligação para uma série de ligações comuns (Tabela 8.5). 


Particularmente interessante é a relação entre a entalpia de 


ligação, o comprimento de ligação e o número de ligações. 
entre os átomos, Por exemplo, com base nas Tabelas 8.4 
€85, é possível comparar os comprimentos de ligação e 
as emtalpias de ligações carbono-carbono simples, dupla 
etripla: 


Tabela 8.5 Comprimentos médios de ligação de algumas ligações 


simples, dupla 
Comprimento de 
Ligação ligação (A) Ligação ligação (Ay 
cc 1,54 NN 147 
Gm 134 N=N 1,24 
C=C 120 NaN 10 
cn 18 n-o 136 
cn 138 N=0 12 
my 116 
oo 148 
co 143 0-0 121 
0o 13 
Co 13 


Enormes quantidades de energia podem ser armazenadas nas li- 
ações químicas. A representação mais explícita desse fato pode 
ser vista em certas substâncias moleculares utilizadas na forma. 
de explosivos. Nossa discussão das entalpias de ligação permi- 
te examinar de maneira detalhada algumas propriedades dessas 
substâncias explosivas. 

Uma substância explosiva útil deve (1) decompor-se de modo 
exotérmico; (2) ter produtos gasosos, de modo que uma pressão. 
enorme de gás acompanhe a decomposição: (3) sua decompo- 
sição deve ocorrer muito rapidamente; (4) deve ser estável o 
suficiente para que possa ser detonada com previsibilidade. A 
combinação dos três primeiros efeitos conduz à formação vio- 
lenta de calor e gases, 

Para obter a reação mais exotérmica possivel, um explosivo deve 
ter igações químicas fracas e decompor-se em moléculas com 
ligações muito fortes. A Tabela 8.4 mostra que as ligações N=N. 
C20 e C=O estão entre as mais fortes. Assim, não surpreende. 
o fato de que os explosivos costumam ser fabricados para ter 
como produto os gases Nats). CO(g) e CO:(8). Vapor d'água 
também é quase sempre produzido. 

Muitos explosivos comuns são moléculas orgânicas que contêm 
os grupos nitro (NO3) ou nitrato (NO), ligados a um esqueleto 
de carbono. As estruturas de Lewis de dois dos explosivos mais. 
lares, a nitroglicerina e o trinitrotolueno (TNT), são apre- 
sentadas aqui (as estruturas de ressonância não são mostradas 
para facilitar a leitura). O TNT contém o anel de seis membros. 
característico do benzeno. 


Trinitriaioçoo (TNT) 


A nitroglicerina é um líquido amarelo claro, olcoso, altamente 
sensível ao choque: uma simples agitação pode provocar a dc- 
composição explosiva do líquido, convertendo-o em gases de 
nitrogènio, dióxido de carbono, água e oxigênio: 


4 CHNOS —+ 6 Nale) + 12 CO8) + 
10H,0(9) + 0:48) 


As altas entalpias de ligação do No (941 KJ/mol), do CO; (2 X 
799 KJ/mol) e do HzO (2 X 463 KJ/mol) fazem com que essa 
reação seja extremamente exotérmica. A nitroglicerina é um 
explosivo excepcionalmente instável, porque está em um eguilí- 
brio explosivo quase perfeito exceto pela pequena quantidade de 
Os(4) produzida, os únicos produtos são Na, CO) e HzO. Ob- 
serve também que, so contrário das reações de combustão ==> 
(Seção 3.2), as explosões são totalmente autônomas. Nenhum 


Figura 6. 
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outro reagente, como O(s), é necessário para a decomposição 
explosiva. 

Por causa da instabilidade da nitroglicerina, é difícil usá-la 
como um explosivo controlável. O inventor sueco Alfred Nobel 
(Figura 8.16) descobriu que misturar nitroglicerina com um 
material sólido absorvente, como terra de diatomáceas ou celu- 
lose, produz um explosivo sólido (dinamite) muito mais seguro 
que a nitroglicerina líquida. 

Exercícios relacionados: 8.98, 8.99 


Alfred Nobel (1833-1896), sueca, inventor da 


dinamite. A descoberta let por Nobel de que a nitroglicerina poderla ser 
estada mediante sua absonço pela cel o considerada por muitos 
umn acasa No entanto, essa descoberta tomou Nel um homem rico, 
Embora tenha imventado o mais poderoso explosivo militar ciado até er, 
foi um ande incentivador dos movimentos eeracionais pela paz. Em 
testamento, determinou que sua fortuna fosse usada para ist prêmios 
queiras aqueles que "conferiram maior benefico à humanidade”, 


inchino a promoção da paz e da *fraterridade enve as nações”. Além 
sa o Pei Nobel que leva seu sobrenome, è provavelmente o pmio 


mas cobiçado por dentistas, escritores oa delensores da paz. 


c= cc œc 
ES IMÃ 1204 
348 KJ/mol 614 kJ/mol 839 W/mol 


À medida que o número de ligações entre os átomos 
de carbono aumenta, o comprimento de ligação diminui e 


a entalpia de ligação aumenta. Isto é, os átomos de carbo- 
no ficam mais próximos e mais ligados entre si. Em geral, 
à medida que o número de ligações entre dois átomos au- 
menta, as ligações ficam mais curtas e mais fortes. Essa 
tendência € ilustrada na Figura 8.17 para ligações N-N 
simples, dupla e tripla. 


RESOLVA COM 


JA FIGURA 


Determine a entalpia da ligação N-N para uma ligação N-N cujas formas de ressonância recebem contribuições iguais de ligações 


NEN simples e dupla. 
1000 
NEN 
= 90 
É] so 
Emo 
E) 
eo SN 
É w 2 
É w 
É w 
Edo NN 
o 
log To E 130 Tao 150 
Comprimento da ligação N-N (A) 


Figura 8.17 Força da ligação versus comprimento da ligação para ligações N-W. 
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CÍCIO RESOLVID 


Unindo conceitos 

O fosgênio, uma substância utilizada como arma de combate durante a Primeira Guerra Mundial, é assim chamado porque foi 
preparado pela primeira vez ao submeter uma mistura dos gases monóxido de carbono e cloro à ação da luz solar, Seu nome vem 
das palavras gregas phos (luz) e genes (nascido de). O fosgênio tem a seguinte composição elementar: 12,14% de C, 16,17% de 
Se 71,69% de CI, em massa. Sua massa molar é 98,9 g/mol. (a) Determine a fórmula molecular desse composto. (b) Represente 
três estruturas de Lewis para a molécula, que satisfaçam à regra do octeto para cada átomo. (Os átomos de CI e $ se ligam ao 


átomo de C.) (e) Utilizando cargas formais, determine qual estrutura de Lewis é a dominante. (d) Com base em entalpias médi 


de ligação, estime o AH para a formação do fosgênio gasoso a partir do CO(g) e do Ch). 


SOLUÇÃO 

A fórmula empírica do fosgênio pode ser determinada a 
partir da sua composição elementar. <= (Seção 3.5) Conside- 
fando 100 g do composto e calculando o número de mols de C, 
O e CI nessa amostra, temos: 


Imoldec 
ac) = 1011 mol deC 


ias 
Tams k0) = tN moldeo 


izasgaeo( 
rarmgaco)( 


consegui ( AEE) - ammadcr 


A razão entre o número de mols de cada elemento (obtida pela 
divisão de cada número de mols pela quantidade menor) indica 
que existe um C e um O para cada dois CI na fórmula empírica, 
Cota. 

A massa molar da fórmula empírica é 12,01 + 16,00 + 
23545) = 98,91 g/mol, igual à massa molar da molécula. As- 
sim, COCI é a fórmula molecular. 

(b) O carbono tem quatro elérvas de valência, o oxigênio tem 
seis e o cloro, sete: 4 + 6 + 2(7)= 24 elétrons para as estruturas 
de Lewis. Representar uma estrutura de Lewis com todas as 
ligações simples não deixa o átomo de carbono central com 
um octeto. Utilizando ligações múltiplas, très estruturas satis- 
fazem a regra do octeto: 


(6) O cálculo das cargas formais em cada átomo resulta em: 


ği 
slo a 


E — ğlä! — 


Espera-se que a primeira estrutura seja a dominante, porque 
ela tem as menores cargas formais em cada átomo. De fato, a 
molécula é geralmente representada somente por essa estrutu- 
rade Lewis. 

(4) Escrevendo a equação química com base nas estruturas de 
Lewis das moléculas, temos: 


cmo + did — dida 
Desa forma, a reação envolve a quebra de uma ligação C=O e 
de uma ligação CI-CI, além da formação de uma ligação C=O 
e de duas ligações C-CI. Usando as entalpias de ligação da 
Tabela 8.4, temos: 


AH = [DXC=0) + XCI — CH] — [XC=0) + 2D(C—CH] 
= [1.072 KJ +242 KI) = [799 KI + 20328 KJ) = 141 J 


Observe que a reação é exotérmica. No entanto, € necessária 
energia da luz solar ou de outra fonte para que a reação comece, 
assim como a reação de combustão entre Hlg) e Oza) que for- 
ma HO) Figura 5.14). 


) RESUMO DO CAPÍTULO E TERMOS-CHAVE 


LIGAÇÕES QUÍMICAS, SÍMBOLOS DE LEWIS E A REGRA 
DO OCTETO (INTRODUÇÃO E SEÇÃO 8.1) Neste capitu- 
lo, discutimos as interações que levam à formação de ligações 
químicas. Classificamos essas ligações em três grandes grupos: 
ligações iônica, que resultam de forças eletrostática existentes 
ente fons de cargas opostas; ligações covalentes, que resultam 
do compartilhamento de elétrons por dois stomos;e ligações me- 
tálicas, que resultam de um compartilhamento deslocalizado de 
elétrons em metais. A formação de ligações envolve interações 
nte elétrons das camadas mais externas dos átomos, chamados 
de elétrons de valência, Os clétrons de valência de um átomo po- 


“dem ser representados por símbolos com pontos, denominados. 
símbolos de Lewis. As tendências dos átomos de ganhas, perder 
“ou compartilhar seus elétrons de valência, muitas vezes, seguem 
a regra do octeto, que determina que os átomos em moléculas 
“ou fons (geralmente) tenham oito elétrons de valência 


LIGAÇÃO IÔNICA (SEÇÃO 8.2) Ligação iônica resulta da 
transferência de elétrons de um átomo para outro, levando à for- 
mação de uma rede tridimensional de partículas carregadas. As 
estabilidades de substâncias iônicas resultam de fortes atrações. 
elexrostáticas entre um fon eos fons de carga oposta ao seu redor. 


A magnitude dessas interações é medida pela energia reticular, 
isto é, a energia necessária para separar um retículo cristalino 
iônico formando fons em estado gasoso. A energia reticular au- 
menta conforme o aumento da carga nos fons e a diminuição 
da distância entre eles. O ciclo de Born-Haber é um ciclo ter- 
moquímico útil em que utilizamos a lei de Hess para calcular a 
energia reticular como a soma das diversas etapas de formação. 
de um composto iônico. 


LIGAÇÃO COVALENTE (SEÇÃO 8.3) Uma ligação covalente 
resulta do compartilhamento de elétrons de valência entre os dio- 
mos. Podemos representar a distribuição eletrônica em moléculas 
por meio de estruturas de Lewis, que indicam quantos elétrons 
de valência estão envolvidos na formação de ligações e quantos 
permanecem como pares de elétrons não ligantes (ou pares 
isolados). A regra do octeto ajuda a determinar quantas ligações 
serão formadas entre dois átomos. O compartilhamento de um par 
de elétrons produz uma ligação simples; o compartilhamento de 
dois ou très pares de elétrons entre dois átomos produ ligações 
duplas ou tripla, respectivamente. Ligações duplas e tripla são 
exemplos de ligações múltiplas entre átomos. O comprimento da 
ligação diminui à medida que o número de ligações aumenta. 


POLARIDADE DA LIGAÇÃO E ELETRONEGATIVIDADE 
(SEÇÃO 8.4) Em ligações covalenes, os elétrons podem não 
ser compartilhados igualmente entre dois átomos. A polaridade 
da ligação ajuda a descrever esse compartilhamento desigual 
de elétrons em uma ligação. Em uma ligação covalente apolar, 
os eléwons na ligação serão compartilhados igualmente entre os 
dois átomos; já em uma ligação covalente polar, um dos sio- 
mos atrai mais os elétrons do que o outro. 
Fletronegatividade é uma medida numérica da capacidade que 
um átomo tem de competir com outros átomos pelos elétrons 
compartilhados. O for é o elemento mais eletronegativo, isso. 
significa que ele tem maior capacidade de atrair elétrons de ou- 
tros átomos, Valores de eletronegatividade variam de 0.7 para 
© Cs a 440 para o F. À eletronegatividade geralmente aumenta 
da esquerda para a direita em um período, e diminui quando- 
descemos em uma coluna da tabela periódica. A diferença entre 
as eletronegatividades de átomos ligados pode ser utilizada para 
determinar a polaridade de uma ligação. Quanto maior a dife- 
rença de eletronegatividade, mais polar será a ligação. 

Uma molécula polar é aquela cujos centros de carga positiva e 
negativa não coincidem. Assim, uma molécula polar tem um lado. 
positivo e um lado negativo. Essa separação de cargas produz um 
dipolo, cuja magnitude é determinada pelo momento de dipolo, 
medido em debyes (D). Os momentos de dipolo aumentam como 
aumento da magnitude das cargas separadas e o aumento da dis- 
tância de separação. Qualquer molécula diatômica X-Y em que 
X e Y têm diferentes eletronegatividades é uma molécula polar 
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A majoria das interações de ligação encontra-se entre dois ex- 
tremos: as ligações covalentes e as iônica. Enquanto costuma 
ser vendade que a ligação entre um metal e um não metal é pre- 
dominantemente iônica. exceções a essa regra não são incomuns 
quando a diferença de eleroncgatividade dos átomos é relativa- 
mente pequena, ou quando o estado de oxidação do metal toma- 
se suficientemente grande. 

REPRESENTAÇÃO DAS ESTRUTURAS DE LEWIS E ES- 
TRUTURAS DE RESSONÂNCIA (SEÇÕES 8.5 E 8.6) Se 
sabemos quais átomos estão ligados uns aos outros, podemos 
representar estruturas de Lewis para moléculas e fons mediante 
um procedimento simples. Feito isso, é possível determinar a 
carga formal de cada átomo em uma estrutura de Lewis, que 
representa a carga que o átomo teria se todos os átomos tives- 
sem a mesma eletronegatividade. Em geral, a estrutura de Lewis 
“dominante terá baixas cargas formais com as cargas formais ne- 
gatvas localizadas nos átomos mais eletronegativos. 

Por vezes, não é adequado representar certa molécula (ou fon) 
com uma única estrutura de Lewis dominante, Nesses casos, 
descrevemos a molécula, utilizando duas ou mais estruturas de 
ressonância, A molécula é visualizada como um híbrido dessas 
múltiplas estruturas de ressonância, que por sua vez são impor- 
tantes para descrever a ligação em moléculas como a do ozônio, 
Oy, e na molécula orgânica do benzeno, Cole 


EXCEÇÕES À REGRA DO OCTETO (SEÇÃO 8.7) A regra 
do osteto não é obedecida em todos os casos, Exceções ocorrem 
quando (a) uma molécula tem número ímpar de elétrons; (b) não 
é possível completar um octeto em tomo de um átomo sem for- 
ar uma distribuição desfavorável de elétrons; ou (c) um átomo 
grande está circundado por um número suficientemente grande 
de pequenos átomos eletrongativos, de modo que cle fica com 
mais de um octeto de elétrons. Estruturas de Lewis com mais de 
um oteto de elétrons são observadas quando temos átomos do 
terceiro período c em diante da tabela periódica. 


FORÇA E COMPRIMENTO DE LIGAÇÕES COVALENTES 
(SEÇÃO 8.8) A força de uma lição covalente é medida por 
sua entalpia de ligação, ou seja, a variação de entalpia molar 
resultante da quebra de uma ligação. Emtalpias médias de liga- 
ção podem ser determinadas para um grande número de ligações. 
covalentes. As forças das ligações covalentes aumentam com o 
número de pares de elétrons compartilhados entre dois átomos. 
Podemos usar as entalpias de ligação para estimar a variação de 
entalpia de reações químicas em que ligações sã quebradas e no- 
vas ligações são formadas. O comprimento médio da ligação en- 
tre dois átomos diminui à medida que o número de ligações entre 
os átomos aumenta, o que está de acordo com o fato de a ligação 
ficar mais forte à medida que o número de ligações aumenta. 


) RESULTADOS DA APRENDIZAGEN 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, 
VOCÊ SERÁ CAPAZ DE: 


* Escrever símbolos de Lewis para átomos e fons (Seção 


+ Definir a energia reticular e organizar compostos em ordem 
crescente de energia reticular, com base nas cargas e nos 
tamanhos dos fons emolvidos (Seção 8.2). 
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* Urilizar configurações eletrônicas atômicas € a regra do 
oteto para representar estruturas de Lewis para moléculas. 
(Seção 8.3), 

* Urilizar diferenças de eletroocgatividade para identificar 
ligações covalentes apolares, covalentes polares e iônicas 
(Seção 8.4), 

* Calcular a separação de carga em moléculas diatômicas 
“com base no momento de dipolo medido experimentalmen- 
tee no comprimento da ligação (Seção 8.4). 

* Calcular cargas formais a partir de estruturas de Lewis e 
utilizá-las para identificar a estrutura de Lewis dominante 
de uma molécula ou fon (Seção 8.5). 


Reconhecer moléculas em que estruturas de ressonância 
são necessárias para descrever a ligação € representar as 
estruturas de ressonância dominantes (Seção 8.6). 
Reconhecer exceções à regra do octeto e representar estri- 
turas de Lewis precisas, mesmo quando a regra do octto 
não é obedecida (Seção 8.7). 

Determinar a relação entre o tipo de ligação (simples, dupla 
ou tripla), força de ligação (ou entalpia) e comprimento de 
ligação (Seção 83). 

Utilizar entalpias de ligação para calcular as variações de 
entalpia de reações que emolvem reagentes e produtos em 
fase gasosa (Seção 8.8). 


EQUAÇÕES-CHAVE 


OO, 
Eu r] 1841 


u=0r 


Carga. elétunnde _ | (elémos _ elétrons nio 
formal = “valència ~ 2 liganes) ` ` liganes 


Shn, X Cemtalpiasdas E (enlpiasdas (9127 
ligações quebradas) ` ligações formadas) 


O) ExERC 


TOS SELECIONADOS 


8.1 Para cada um dos seguintes símbolos Lewis, in- 
dique o grupo na tabela periódica a que o ele- 
mento X pertence: [Seção 8.1] 
ta) wx oğ 

8.2 Na ilustração a seguir, há quatro fons —A, B, X, 
Y — com seus raios iônicos relativos. Os fons 
mostrados em vermelho têm cargas positivas: 
carga 2+ para A e 1+ para B. Os fons mostrados 
em azul têm cargas negativas: carga 1- para X 
e 2- para Y. (a) Quais combinações desses fons 
produzem compostos iônicos em que há uma ra- 
2ão 1:1 de cátions e ânions? (b) Entre as combi- 
nações do item (a), qual leva ao composto iônico 
com a maior energia reticular? [Seção 8.2] 


Energia potencial de duas cargas interagindo 


Momento de dipolo de duas cargas de igual magnitude, 
mas de sinais opostos, separadas por uma distância r 


Definição de carga formal 


Variação de entalpia em função das entapias de ligação 
de reações que envolvem moléculas em fase gasosa 


83 Uma parte de uma “placa” bidimensional de 
NaC(s) é mostrada a seguir (ver Figura 8.3), em 
que os fons são numerados. (a) Quais bolas co- 
loridas representam os fons de sódio? (b) Quais 
bolas coloridas representam os fons cloreto? (e) 
Considerando o fon 5, quantas interações eletros- 
táticas atrativas são mostradas para ele? (d) Con- 
siderando o fon 5, quantas interações repulsivas 
são mostradas por ele? (e) A soma das interações. 
atrativas do item (c) é maior ou menor que a soma 
das interações repulsivas do item (d)? (1) Se esse 
padrão de fons fosse estendido indefinidamente 
em duas dimensões, a energia reticular seria posi- 
tiva ou negativa? [Seção 8. 


1 2 3 


BA O diagrama de orbital a seguir mostra os elétrons 
de valência de um fon 2+ de um elemento. (a) 
Qual é o elemento? (b) Qual é a configuração ele- 
trônica de um átomo desse elemento? [Seção 8.2] 


ajili 
u 


8.5 Na estrutura de Lewis mostrada a seguir, A, D, 
E, Q. X e Z representam elementos dos dois pri- 
meiros períodos da tabela periódica. Identifique 
os seis elementos que fazem com que as cargas 
formais de todos os átomos sejam iguais a zero. 


[Seção 8.3] 


FS 


—D—Q—2z 


4 


8.6 Estruturas de Lewis incompletas para a molécu- 
1a de ácido nitroso, HNO», e para o fon nitrito, 
NOY, são mostradas aqui. (a) Complete cada 
estrutura de Lewis adicionando pares de elétrons 
se necessário. (b) A carga formal em N é igual ou 
diferente nessas duas espécies? (c) Você acha que 
o HNO} ou o NO; exibe ressonância? (d) Você 
acredita que a ligação N=0 no HNO7 é mais lon- 
ga, mais curta ou tem comprimento igual aos das 
ligações N-O no NO; ? [Seções 8.5 e 8.6] 


H-0-N-0 ONO 
87 A seguinte estrutura de Lewis parcial represen- 
ta uma molécula de um hidrocarboneto. Na es- 
trutura de Lewis completa, todos os átomos de 
carbono satisfazem a regra do octeto e não há pa- 
res de elétrons não compartilhados na molécula. 
As ligações carbono-carbono são classificadas 
como 1, 2 3. (a) Quantos átomos de hidrogênio 
existem na molécula? (b) Disponha as ligações 
carbono-carbono em ordem crescente de com- 
primento de ligação. (c) Disponha as ligações 
carbono-carbono em ordem crescente de ental- 
pia de ligação, [Seções 8.3 e 8.8] 


cacicsc 


Considere a estrutura de Lewis do oxiânion po- 
Jíatômico mostrado a seguir, em que X é um ele- 
mento do terceiro período (Na ao Ar). Ao alterar 
a carga total, n, de 1— para 2- para 3-, obtemos 
três fons poliatômicos diferentes. Para cada um 
desses fons (a) identifique o átomo central, X; (b) 
determine a carga formal do átomo central, X; (c) 
represente uma estrutura de Lewis que faça com 
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que a carga formal no átomo central seja igual a 
zero, [Seções 8.5, 8.6 € 8.7] 


SÍMBOLOS DE LEWIS (SEÇÃO 8.1) 


8.9 (a) Verdadeiro ou falso: o número de elétrons de 
valência de um elemento é igual ao seu número 
atômico. (b) Quantos elétrons de valência tem 
um átomo de nitrogênio? (c) Um átomo tem a 
configuração eletrônica 1522522pº3523p?. Quan- 
tos elétrons de valência tem esse átomo? 

8.10 (a) Verdadeiro ou falso: o átomo de hidrogênio é 
mais estável quando tem um octeto de elétrons. 
(b) Quantos elétrons um átomo de enxofre deve 
“ganhar para ficar com um octcto em sua camada 
de valência? (c) Se um átomo tem a configuração 
eletrônica 152522p”, quantos elétrons deve ga- 
nhar para ficar com um octeto? 
Considere o elemento silício, Si. (a) Escreva a 
configuração eletrônica dele. (b) Quantos elétrons 
de valência tem um átomo de silício? (e) Quais 
subcamadas recebem os elétrons de valência? 
8.12 (a) Escreva a configuração eletrônica do elemen- 
to titânio, Ti. Quantos elétrons de valência esse 
átomo tem? (b) O háfnio, Hf, também está no 
grupo 4B. Escreva a configuração eletrônica do 
HE. (e) O Ti e o Hf se comportam como se ti- 
vessem um número igual de elétrons de valêncis 
Quais subcamadas na configuração eletrônica 
do Hf se comportam como orbitais de valência? 
Quais se comportam como orbitais centrais? 
Escreva o símbolo de Lewis para átomos de cada 
um dos seguintes elementos: (a) AI, (b) Br, (c) 
As. (a) Sr. 
8.14 Qual é o símbolo de Lewis para cada um dos se- 
guintes átomos ou fons? (a) K, (b) As (c), Sn?*, 
(Nh. 


LIGAÇÃO IÔNICA (SEÇÃO 8.2) 


8.15 (a) Usando símbolos de Lewis, faça um diagra- 
ma da reação entre átomos de magnésio e de oxi- 
gênio para produzir a substância iônica MgO. (b) 
Quantos elétrons são transferidos? (e) Que átomo 
perde elétrons na reação? 

8.16 (a) Utilize símbolos de Lewis para representar a 
reação que ocorre entre os átomos de Ca e F. (b) 
Qual € a fórmula química do produto mais pro- 
vável? (e) Quantos elétrons são transferidos? (d) 
Que átomo perde elétrons na reação? 


sua 
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817 


818 


820 


Determine a fórmula química do composto iôni- 
co formada entre os seguintes pares de clemen- 
tos: (a) Ale F, b) Ke S, (e) Y € O, (d) Mge N. 
Que composto iônico espera-se que seja formado 
como resultado da combinação dos seguintes pa- 
res de elementos? (a) bário e flúor, (b) césio e clo- 
ro, (0) io e nitrogênio, (d) alumínio e oxigênio. 
Escreva a configuração eletrônica de cada um 
dos seguintes fons e determine quais têm confi- 
gurações de gás nobre: (a) Sr?”, (b) TE, (€) Se”, 
(d) NES, (e) BE. (N) Mn, 

Escreva as configurações eletrônicas dos seguin- 
tes fons e determine quais têm configurações de 
gás nobre: (a) Cd, (b) PP, (e) Ze", (d), Ru", 
(ASS, (D Ag”. 

(a) A energia reticular costuma ser endotérmica. 
ou exotérmica? (b) Escreva a equação química 
que representa o processo de energia reticular 
para o NaCI. (e) Você acredita que sais como o 
NaCI, com fons carregados isolados, têm ener- 
gias reticulares maiores ou menores em compa- 
ração a sais como o CaO, que são compostos por 
fons duplamente carregados? 

O NaCle o KF têm a mesma estrutura cristalina. 
A única diferença entre os dois é a distância que 
separa cátions e ânions. (a) As energias reticu- 
lares do NaCl e do KF são fornecidas na Tabe- 
la 82, Com base nas energias reticulares, você 
acha que qual distância é a mais longa: Na-CI ou 
K-F? (b) Use o raio iônico dado na Figura 7.8 
para estimar as distâncias Na-Cle K-F. 

As substâncias iônicas NaF, CaO e SCN são iso- 
eletrônicas (elas têm o mesmo número de elé- 
trons). Examine as energias reticulares dessas 
substâncias na Tabela 8.2. Faça um gráfico da 
energia reticular no eixo vertical versus a carga 
do cátion no eixo horizontal. (a) Qual é a inclina- 
ção da linha? (b) Faça um gráfico da energia reti- 
cular no eixo vertical versus o quadrado da carga 
do cátion no eixo horizontal. Qual é a inclinação 
desta linha? (e) Compare de que maneira ficam 
os pontos quando é traçada uma linha unindo-os 
nos gráficos (a) e (b). Que tendência é mais line- 
ar, a energia reticular versus a carga do cátion, 
ou a energia reticular versus a carga do cátion a0 
quadrado? (d) Determine a energia reticular do 
composto TIC se considerarmos que o carbono 
tem carga 4+, 

(a) A energia reticular de um sólido iônico au- 
menta ou diminui G) quando a carga dos fons au- 
menta, (ii) quando o tamanho dos fons aumenta? 
(b) Disponha as seguintes substâncias não lista- 
das na Tabela 8.2 de acordo com as suas ener- 
gias reticulares, lstando-as em ordem crescente: 
Mes, KI, GaN, LiBr. 


sas 


827 


828 


829 
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as 


sa 


sas 


Considere os compostos iônicos KF, NaCl, NaBr, 
e LiCl. (a) Utilize raios iônicos (Figura 7,8) para 
estimar a distância cátion-ânion para cada com- 
posto. (b) Com base na sua resposta para o item 
(a), disponha esses mesmos quatro compostos. 
em ordem decrescente de energia reticular. (c) 
Confira suas previsões do item (b) com os valo- 
Tes experimentais da energia reticular dispostos 
na Tabela 8.2. As previsões para os raios iônicos. 
estão corretas? 

Qual das seguintes tendências em energia reticu- 
lar ocorre em razão de diferenças de raios iôni- 
cos? (a) NaCl > RbBr > CsBr, (b) BaO > KF, (e) 
SrO > SrClz. 

É necessário fornecer energia tanto para remover 
dois elétrons do Ca para formar o Ca?” quanto 
para que dois elétrons sejam adicionados ao O 
para formar O™. No entanto, o CaO é estável em 
relação aos elementos livres. Qual das afirma- 
ções seguintes é a melhor explicação para esse 
fenômeno? (a) A energia reticular do CaO é su- 
ficientemente grande para dominar esses proces- 
sos. (b) O CaO é um composto covalente e esses. 
processos são irrelevantes. (e) O CaO tem uma 
massa molar maior que o Ca e que o O. (d) A 
entalpia de formação do CaO é pequena. (e) O 
CaO é estável sob condições atmosféricas. 
Liste as etapas utilizadas na construção de um 
ciclo de Bom-Haber para a formação do Balz a 
partir de seus elementos. Qual das etapas você 
acredita que seja exotérmica? 

Utilize os dados do Apêndice C, da Figura 7.10 
e da Figura 7.12 para calcular a energi; lar 
do RbCI. 

(a) Com base nas energias reticulares do MgCh e 
do SrCl apresentadas na Tabela 8.2, que valores. 
você espera encontrar para a energia reticular do 
CaCt;? (b) Utilizando os dados do Apêndice C, 
da Figura 7.11, da Figura 7.13 e o valor da se- 
gunda energia de ionização do Ca, 1.145 KJ/mol, 
calcule a energia reticular do CaCh. 


LIGAÇÃO COVALENTE, ELETRONEGATIVIDADE 
E POLARIDADE DA LIGAÇÃO (SEÇÕES 8.3 E 8.4) 


(a) Determine se a ligação em cada composto é 
covalente ou não: (i) ferro, Gi) cloreto de sódio, 
Gii) água, (iv) oxigênio, (v) argônio, (b) Uma 
substância XY, formada com dois elementos di- 
ferentes, entra em ebulição a -33 °C. É provável 
que essa substância XY seja covalente ou iônica? 
Quais desses elementos não formam ligações co- 
valentes? S, H, K, Ar, Si. 

Usando símbolos de Lewis c estruturas de Lewis, 
faça um diagrama da formação do SiCl a partir 
de átomos de Si e de CI, mostrando os elétrons 


da camada de valência. (a) Inicialmente, quantos 
elétrons de valência o Si tem? (b) Inicialmente, 
quantos elétrons de valência o CI tem? (c) Quan- 
tos elétrons de valência há em torno do Si na mo- 
lécula de SiC1s? (d) Quantos elétrons de valência 
há em tomo de cada CI na molécula de SiCIs? (e) 
Quantos pares de elétrons ligantes há na molécu- 
Ja de SiCIs? 

Use símbolos de Lewis e estruturas de Lewis 
para fazer um diagrama da formação de PF; a 
partir de átomos de P e F, mostrando os elétrons 
da camada de valência. (a) Inicialmente, quan- 
tos elétrons de valência o P tem? (b) Inicialmen- 
te, quantos elétrons de valência cada F tem? (c) 
Quantos elétrons de valência há ao redor do P na 
molécula de PF? (d) Quantos elétrons de valèn- 
cia há ao redor de cada F na molécula de PF? (e) 
Quantos pares de elétrons ligantes há na molécu- 
Ja de PFy? 

(a) Construa uma estrutura de Lewis para o Oz, 
em que cada átomo fica com um octeto de elé- 
trons, (b) Quantos elétrons ligantes há nessa 
estrutura? (e) Você acredita que o comprimento 
da ligação O-O no O) é maior ou menor que a 
ligação O-O presente nos compostos com uma 
ligação simples O-O? Explique, 

8.36 (a) Construa uma estrutura de Lewis para o pe- 
róxido de hidrogênio, H202, em que cada átomo 
fica com um octeto de elétrons. (b) Quantos 
elétrons ligantes há entre os dois átomos de 
oxigênio? (c) Você acha que o comprimento da 
ligação O-O no HO; é maior ou menor que o 
comprimento da ligação O-O no 03? Explique. 
Qual das seguintes afirmações sobre a eletrone- 
Eatividade € falsa? (a) À eletroncgatividade é a 
capacidade que um átomo em uma molécula tem 
de atrair densidade eletrônica para si. (b) Eletro- 
negatividade tem o mesmo significado de afini- 
dade eletrônica. (c) Os valores numéricos para a 
eletronegatividade não apresentam unidades. (d) 
O Núor é o elemento mais eletronegativo. (e) O 
césio é o elemento menos eletronegativo. 

(a) Qual é a tendência de cletroncgatividade 
quando vamos da esquerda para a direita em um 
(b) De que manei- 


tabela periódica? (c) Verdadeiro ou falso: os ele- 
mentos mais facilmente ionizáveis são os mais 
eletronegativos. 


Com base apenas na tabela periódica, selecione 
o átomo mais cletronegativo em cada um dos se- 
guintes conjuntos: (a) Na, Mg, K, Ca; (b) P, S, 
As, Se; (c) Be, B, C, Si; (d) Zn, Ge, Ga, As. 
8.40 Consultando apenas a tabela periódica, selecione 
(a) o elemento mais eletronegativo no grupo 64: 
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(b) o elemento menos eletronegativo no grupo 

AI, Si, P; (e) o elemento mais elesroncgativo no 

grupo Ga, P, CI, Na; (d) o elemento no grupo K, 

C, Zn, F mais propenso a formar um composto 

iônico com Ba. 

Quais das seguintes ligações são polares? (a) 

B-F, (b) CHCI, (e) Se-O, (d) H-I. Qual é o 

átomo mais eletronegativo em cada ligação 

polar? 

8.42 Disponha as ligações em cada um dos seguintes. 
conjuntos em ordem crescente de polaridade: 
(a) C-F, O-F, Be-F; (b) O-CI, S-Br, C-P; (c) 
C-S, B-F, N-0. 

843 (a) Com base na Tabela 8.3, calcule as cargas efe- 
tivas sobre os átomos de H e de Br, da molécula 
de HBr, em unidades de carga eletrônica, e. (b) 
Se você colocasse o HBr sob pressão muito alta, 
de modo que seu comprimento de ligação dimi- 
nuísse significativamente, seu momento de dipolo 
aumentaria, diminuiria ou permaneceria igual se 
você assumisse que as cargas efetivas nos átomos 
não mudam? 

8.44 A molécula de monobrometo de iodo, IBr, tem 
comprimento de ligação de 2,49 À e momento 
de dipolo de 1,21 D. (a) Que átomo da molécu- 
la deverá ter uma carga negativa? (b) Calcule as 
cargas efetivas nos átomos de Ie Br no IBr em e. 

8AS Nos seguintes pares de compostos binários, deter- 
mine qual é a substância molecular e qual é a subs- 
tância iônica. Use a convenção adequada (para 
substâncias iônicas ou moleculares) para atribuir 
“um nome a cada composto: (a) SiF e LaFy, (b) 
FeClp e ReCle, (€) PbCL, é RbCI. 

8.46 Nos seguintes pares de compostos binários, de- 
termine qual é a substância molecular e qual é 
a substância iônica. Use a convenção adequada 
(para substâncias iônicas ou moleculares) para 
atribuir um nome a cada composto: (a) TiCI é 
CaF}, (b) CIF; e VFs, (c) SbCl e AIF. 


847 Represente estruturas de Lewis para as seguintes 
substâncias: (a) SiH, (b) CO, (e) SF, (d) HsSO4 
(o H está ligado ao O), (e) CIO7, (1) NH;OH. 

848 Escreva estruturas de Lewis para as seguintes 
substâncias: (a) HzCO (os dois átomos de H es- 
tão ligados ao C), (b) H:03, 
uma ligação C-C), (d) AsOy 
está ligado ao O), (f) NHCl. 

8.49 Qual das seguintes afirmações a respeito da carga 
formal é verdadeira? (a) Carga formal é igual ao 
número de oxidação. (b) Para melhor representar 
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[8.58] 


a estrutura de Lewis, você deve diminuir a carga 
formal, (c) A carga formal considera as diferentes 
eletroncgatividades dos átomos em uma molécula. 
(d) A carga formal é mais útil para compostos ið- 
nicos, (e) A carga formal é utilizada para calcular 
o momento de dipolo de uma molécula distômica. 
(a) Represente a estrutura de Lewis dominante da 
molécula de trifluoreto de fósforo, PF). (b) Deter- 
mine os números de oxidação dos átomos P e F. 
(e) Determine as cargas formais dos átomos de 
PeF 

Represente as estruturas de Lewis que obedecem 
À regra do octeto para cada um dos seguintes 
itens e atribua números de oxidação e cargas for- 
mais a cada átomo de: (a) OCS, (b) SOCI; (S é 
o átomo central), (e) BrOs , (d) HCIO; (o H está 
ligado ao 0). 

Para cada uma das seguintes moléculas ou fons de 
oxigênio e enxofre, escreva uma única estrutura. 
de Lewis que obedece à regra do octeto, e calcule 
os números de oxidação e as cargas formais em 
todos os átomos de: (a) SO) (b) SO, (e) S0,™ 
(d) Disponha essas moléculas/fons em ordem 
crescente de comprimento de ligação S-O. 

(a) Represente a(s) melhor(es) estrutura(s) de 
Lewis para o fon nitrito, NO, . (b) Com que aló- 
tropo de oxigênio ela se toma isoeletrônica? (c) 
Quais você espera que sejam os comprimentos. 


Considere o fon formato, HCO;”, que é o ânion 
formado quando o ácido fórmico perde um fon 
Hº.O H e os dois átomos de O estão ligados ao 
átomo central C. (a) Represente a(s) melhores) 
estrutura(s) de Lewis para esse fon. (b) São ne- 
cessárias estruturas de ressonância para descrever 
a estrutura? (e) Você acha que os comprimentos 
de ligação C-O no fon formato seriam maiores 
ou menores do que os no CO;? 

Ordene de modo crescente os comprimentos de 
ligação no CO, CO; e CO;™. 

Com base em estruturas de Lewis, ordene de 
modo crescente os comprimentos de ligação N-O 
no NO*, NO; e NOY. 

(a) Os comprimentos de ligação C-C no benzeno 
altemam menor-maior-menor-maior em tomo do 
anel? Explique. (b) Os comprimentos de ligação 
C-C no benzeno são menores que as ligações 
simples C-C? (e) Os comprimentos de ligação 
C-C no benzeno são menores que em ligações 
duplas C=C? 

A naftalina é composta pelo naftaleno, CioHs. 
uma molécula formada por dois anéis de seis 
membros de carbono compartilhados em um dos 
lados, conforme a seguinte estrutura de Lewis 
incompleta: 


(a) Represente todas as estruturas de ressonância 
do naftaleno. Quantas são? (b) Você acha que os 
comprimentos de ligação C-C na molécula são 
semelhantes sos das ligações simples C-C, aos 
das ligações duplas C=C, ou intermediários entre 
as ligações simples C-C e duplas C=C? (e) Nem 
todos os comprimentos de ligação C-C no nafta- 
Jeno são equivalentes. Com base em suas estutu- 
ras de ressonância, quantas ligações C-C na mo- 
lécula você acha que são menores que as outras? 


EXCEÇÕES À REGRA DO OCTETO (SEÇÃO 8.7) 


Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa: 
(a) A regra do octeto é baseada no fato de que 
uma camada preenchida com todos os elétrons 
de valência s e p em uma camada fica com oito 
elétrons. (b) O Si no Sit, não segue a regra do 
octeto porque o hidrogênio está em um estado de 
oxidação incomum. (e) Os compostos de boro 
são exceções frequentes à regra do octeto, uma 
vez que eles têm muito poucos elétrons em tomo 
do boro. (d) Os compostos em que o nitrogênio é 
o átomo central são exceções frequentes à regra 
do octeto, porque eles têm muitos elétrons em 
tomo do nitrogênio. 
Preencha os espaços em branco com os números. 
apropriados tanto para os elétrons quanto para as 
ligações (considerando que ligações simples são 
contadas como sendo somente uma, ligações du- 
plas como duas e ligações triplas como três). 
(a) O flúor tem — elétrons de valência e faz 
—  ligação(ões) em compostos. 
(b) O oxigênio tem — — elétrons de valência e 
faz — ligação(ões) em compostos. 
(e) Onitrogêniotem elétrons de valência e 
faz —— ligação(ões) em compostos, 
(8) O carbono tem elétrons de valência e 
faz ligação(ões) em compostos. 
Represente as estruturas de Lewis dominantes 
para as seguintes moléculas/íons cloro-oxigêni 
CIO, CIO", CIO; CIO, CIOs. Qual delas não 
obedece à regra do octeto? 
Para os elementos do terceiro período da tabela 
periódica e abaixo dele, a regra do octeto, muitas 
vezes, não é obedecida. Um amigo seu diz que 
isso ocorre porque esses elementos mais pesados. 


são mais propensos a fazer ligações duplas ou 
triplas, Outro amigo seu diz que isso ocorre por- 
que os elementos mais pesados são maiores e 
podem fazer ligações com mais de quatro áto- 
mos ao mesmo tempo. Qual de seus amigos está 
mais correto? 

Represente as estruturas de Lewis de cada um 
dos seguintes fons ou moléculas. Identifique 
aqueles em que a regra do octeto não é obedeci- 
da; determine qual átomo em cada composto não 
obedece a regra do octeto; e determine, para es- 
ses átomos, quantos elétrons estão em tomo dos 
seguintes átomos: (a) PH. (b) ATH, (€) N37, (d) 
CHCI, (e) Sa 

Represente as estruturas de Lewis de cada uma 
das seguintes moléculas ou fons. Identifique ca- 
sos em que a regra do octeto não é obedecida; 
determine qual átomo em cada composto não 
obedece a regra do octeto; e determine quantos 
elétrons estão em tomo dos seguintes átomos: (a) 
NO, (b) BF, (€) ICly”, (d) OPBry (P é o átomo 
central), (e) XeFs. 

Na fase de vapor, o BeCly é encontrado como 
uma molécula discreta. (a) Represente a estru- 
tura de Lewis dessa molécula, utilizando apenas 
ligações simples. Essa estrutura de Lewis satisfaz 
à regra do octeto? (b) Quais outras estruturas de 
ressonância possíveis satisfazem à regra do octe- 
to? (€) Com base nas cargas formais, que estrutu- 
ra de Lewis é a dominante para o BeCh? 

8.66 (a) Descreva a molécula de trióxido de xenônio, 
Xe), utilizando quatro estruturas de Lewis pos- 
síveis, com nenhuma, uma, duas ou três ligações 
duplas Xe-S. (b) Alguma dessas estruturas de 
ressonância satisfaz a regra do octeto para todos 
os átomos na molécula? (e) Alguma das qua- 
tro estruturas de Lewis tem múltiplas estruturas 
de ressonância? Em caso afirmativo, quantas 
estruturas de ressonância você encontra? (d) Qual 
das estruturas de Lewis em (a) produz as cargas 
formais mais favoráveis para a molécula? 
Considere a seguinte afirmação: “Para algumas 
moléculas e fons, uma estrutura de Lewis que 
satisfaça a regra do octeto não leva às cargas 
formais mais baixas, e uma estrutura de Lewis que 
Jeva às cargas formais mais baixas não satisfaz a 
regra do octeto”, lustre essa declaração usando o 
fon sulfito de hidrogênio, HSOs , como exemplo 
(o átomo de H está ligado a um dos átomos de 0). 
Alguns químicos acreditam que satisfazer a re- 
gra do octeto deve ser o principal critério para a 
escolha da estrutura de Lewis dominante de uma 
molécula ou fon. Outros químicos acreditam que 
obter as melhores cargas formais deveria ser o 
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principal critério. Considere o fon di-hidrogênio 
fosfato, HaPO,”, em que os átomos de H são li- 
gados aos átomos de S. (a) Qual é a estrutura de 
Lewis dominante caso satisfazer a regra do octe- 
to seja o principal critério? (b) Qual é a estrutura 
de Lewis dominante caso obter as melhores car- 
gas formais seja o principal critério? 


ENTALPIAS DE LIGAÇÃO (SEÇÃO 8.8) 


8.69 Com base na Tabela 8.4, estime o AH de cada 
uma das seguintes reações em fase gasosa (ob- 
serve que os pares solitários nos átomos não são 
mostrados): 


o n 


w 


j 
manm 

mM 

to a a — NEN + 3CI—CI 


a 


8:70 Com base na Tabela 8.4, estime o AH de cada 
uma das seguintes reações em fase gasosa: 


Br Br 
(a) Br—C—H + CI—CI— Br—C—Cl+ H—CI 
Br r 
H H 
o) n—s—¢—e—s—H + aum — 
Hu 


de al ji 
© H—N—N—H + CI—CI — 2H—N—CI 
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8.71 Com base na Tabela 8.4, estime o AH de cada 
uma das seguintes reações: 
(a) 2 CHalg) + Ox(g) — 2 CH;OH(g) 
(b) a(g) + Bra() —* 2 HBr(g) 
(c) 2 H,0,(8) — 2 H:0(g) + Og) 
8;72 Com base na Tabela 8.4, estime a variação de en- 
talpia para cada uma das seguintes reações: 
(a) HiC=0(8) + HCI) — HC —0—Ce) 
(b) H,0:(6)+2 CO(g) —* Ha(g)+2 COx(g) 
(€) 3 HC=CHzg)—* CoHn(g) (0s seis átomos 
de carbono formam um anel de seis membros 
com dois átomos de H em cada átomo de C) 
8:73 A amônia é produzida diretamente a partir do ni- 
trogênio e do hidrogênio, por meio do processo 
de Haber, que é, talvez, a reação química indus- 
trial mais amplamente utilizada no mundo. À re- 
ação química é: 


Not) +3 Nale) — 2 NH tg) 


(a) Com base na Tabela 8.4, estime a variação 
de entalpia da reação. Ela é exotérmica ou 
endotérmica? 

(b) Calcule a variação de entalpia tal como obti- 
da, utilizando valores de AH. 

8:74 (a) Utilize entalpias de ligação para estimar a va- 
riação de entalpia da reação que ocorre entre 
o hidrogênio e o etileno: 


Hale) + CaHa (g) — Ca (g) 


(b) Calcule a variação de entalpia padrão dessa 
reação, usando o calor de formação. 


8:75 Dadas as seguintes energias de dissociação de li- 
“gação, calcule a entalpia de ligação média da liga- 
qãoTi-CL. 


AMkJtmol) 
TU — Tg g 335 
TCI g) — TiChig) + CHg) 3 
TCI g) — TiCKg) + Olg) su 
Tg) — Tig) + Kg) 519 


8.76 (a) Usando as entalpias médias de ligação, de- 
termine qual das seguintes reações será mais 
exotérmica: 

0 Cg) +2 Fate) — CFale) 
Gi) COG)+3 Fag) — CEA) + OF2(8) 
(iii) COzlg) +4 Falg) — CFalg) +2 OFa(g) 
(b) Faça um gráfico com a entalpia de reação 
que você calculou no eixo vertical versus 
o estado de oxidação do carbono no eixo 
horizontal. Desenhe a linha que melhor se 
sta aos pontos que indicam os dados ob- 
dos. A inclinação dessa linha é positiva ou 
negativa? Isso quer dizer que, à medida que 
o estado de oxidação do carbono aumenta, a 
reação com o flóor elementar se torna mais 
ou menos exotérmica? 

(©) Determine a entalpia de reação da reação de 

carbono entre o fon carbonato com o flúor, 
a partir do seu gráfico e compare com o que 
você determinou usando entalpias médias de 
ligação. 


) EXERCÍCIOS ADICIONAI: 


8:77 Quantos elementos da tabela periódica são repre- 
sentados por um símbolo de Lewis com um único 
ponto? A que grupos eles pertencem? 

[8:78] Com base na Equação 8.4 e nos raios iônicos in- 
dicados na Figura 7.8, calcule a energia poten- 
cial dos seguintes pares de fons. Considere que 
os fons são separados por uma distância igual 
à soma de seus raios iônicos: (a) Na”, Br”; (b) 
Rb”, Br; (e) SP*, SÊ. 

8.79 (a) Considere as energias reticulares dos seguin- 
tes compostos: BeH, 3.205 kJ/mol; MgHo, 2.791 
KJ/mol; CaHha, 2410 KJ/mol; SrH, 2.250 KJ/mol: 
Baba, 2.121 KJ/mol. Faça um gráfico da energia 
reticular versus o raio do cátion desses compostos. 
Se você traçar uma linha ligando os pontos do grá- 
fico, a inclinação é negativa ou positiva? Explique. 


(b) A energia reticular do ZnHz é 2.870 kJ/mol. 
Com base nos dados apresentados no item (a), 
você acha que o raio do fon Zn?* estará mais pró- 
ximo do raio do elemento do grupo 2A? 

8.80 Com base nos dados da Tabela 8.2, estime (den- 
tro de 30 KJ/mol) a energia reticular de (a) LiBr, 
(b) CsBr, (e) CaCl; 

8.81 Uma substância iônica de fórmula MX tem uma 
energia reticular de 6 X 10º kJ/mol. A carga no 
fon Mé 1+, 2+ ou 3+? Explique. 

18.82] Com base no raio iônico dado na Figura 7.8, cal- 
cule a energia potencial de um par de fons Ca?* e 
O? que está apenas se tocando (a magnitude da 
carga eletrônica está na contracapa final do livro). 
Calcule a energia de um mol desse pur. Como esse 


valor pode ser comparado à energia reticular do 
CaO (Tabela 8.2)? Explique. 

Construa um ciclo de Bom-Haber para a forma- 
são do composto hipotético NaCly, no qual o fon 
de sódio tem carga 2+ (a segunda energia de ioni- 
zação do sódio está na Tabela 7.2). (a) Que valor 
a energia reticular deveria ter para a formação do 
NaCl; ser exotérmica? (b) Se estimássemos que 
a energia reticular do NaCl; fosse aproximada- 
mente igual à do MgCl (2.326 KJ/mol, de acordo 
com a Tabela 8.2), qual valor você obleria para a 
entalpia padrão de formação, 34º, do NaCl? 
Um colega de classe está convencido de que sabe 
tudo sobre eletronegatividade. (a) Segundo ele, se 
átomos de X e Y tiverem diferentes cletronega- 
tividades, a molécula diatômica X-Y será polar. 
Seu colega está certo? (b) Ele afirma também que 
quanto mais distantes dois átomos estiverem em 
uma ligação, maior será o momento de dipolo. 
Ele está certo? 

Considere o conjunto de elementos não metál 
O. P, Te, Le B. (a) Quais elementos formariam a 
ligação simples mais polar? (b) Quais elementos 
formariam a ligação simples com o maior com- 
primento? (e) Quais elementos formariam um 
composto de fórmula XY3? (d) Quais combina- 
ções de elementos provavelmente produziria um 
composto de fórmula empírica XaY;? 

A substância monóxido de cloro, CIO(s), é im- 
portante em processos atmosféricos que leva à 
destruição da camada de ozônio. A molécula de 
CIO tem um momento de dipolo experimental 
1,24 D, e o comprimento da ligação CI-O é de 
1,60 À. (a) Determine a magnitude das cargas 
nos átomos de Ce O em e. (b) Com base nas ele- 
tronegatividades dos elementos, que átomo você 
acredita que teria uma carga negativa parcial na 
molécula de CIO? (e) Utilizando cargas formais 
para se orientar, proponha a estrutura de Lewis 
dominante da molécula. (d) O ânion CIO” existe. 
Qual é a carga formal no CI da melhor estrutura 
de Lewis para o CIO”? 


[8.87] (a) A partir das eletronegatividades do Br e do 


CI, estime as cargas parciais nos átomos da mo- 
lécula Br-CI. (b) Com base nessas cargas par- 
ciais e nos raios atômicos dados na Figura 7.8, 
estime o momento de dipolo da molécula. (e) O 
momento de dipolo medido do BrCI é 0,57 D. Se 
você considerar que o comprimento de ligação 
no BrCI é a soma dos raios atômicos, quais são 
as cargas parciais nos átomos presentes no BrCL, 
utilizando o momento de dipolo experimental? 

Um dos principais desafios na implementação 
da “economia do hidrogênio” é encontrar uma 
maneira segura, leve e compacta de armazenar o 
hidrogênio para ser utilizado como combustível. 
Os hidretos de metais leves são atraentes para o 
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armazenamento de hidrogênio, pois podem arma- 
Zenar uma alta percentagem de peso de hidrogê- 
nio em um pequeno volume. Por exemplo, o Na- 
AIH, pode liberar 5,6% de sua massa como Hz 
mediante a decomposição do NaH(3), do A(s) e 
do Hlg). As ligações no NaAIH, são covalentes, 
unindo ânions poliatômicos, e iônicas. (a) Escre- 
va a equação balanceada da decomposição do 
NaAIH,, (b) Que elemento no NaAlH é o mais 
eletronegativo? Qual deles é o menos eletroneg 
tivo? (e) Com base nas diferenças de eletroncg: 
tividade, determine a identidade do ânion polia- 
mico. Represente uma estrutura de Lewis para 
esse fon. (d) Qual é a carga formal do hidrogênio 
no fon poliatômico? 

889 Embora o Iy” seja conhecido, o Fy” não é. Qual 
das frases a seguir é a explicação mais correta 
para isso? (a) É mais provável que o iodo seja 
deficiente em elétrons; (b) O flor é muito pe- 
queno para acomodar três pares de elétrons não 
ligantes e dois pares de elétrons ligantes; (c) O 
Ador é muito eletronegativo para formar ânions; 
(d) O hz é conhecido, mas o Fz não é; ou (e) O 
iodo tem afinidade eletrônica malor que o flóor, 

8.90 Calcule a carga formal no átomo indicado em cada 
uma das seguintes moléculas ou fons: (a) o átomo 
central de oxigênio no O3, (b) o fósforo no PFe 
(6) o nitrogênio no NO3, (d) o iodo no ICIs, (e) o 
cloro no HCIO; (o hidrogênio está ligado ao 0). 

8.91 (a) Determine a carga formal no átomo de clo- 
ro no fon hipoclorito, CIO”, e no fon perclorato, 
CIO, utilizando estruturas de ressonância em 
que o átomo de CI tem um octeto. (b) Quais são 
os números de oxidação do cloro no CIO” no 
CIOS? (€) O perclorato é um agente oxidante 
mais fone que o hipoclorito. Sugira uma explica- 
são para isso. 

8.92 As três estruturas de Lewis a seguir podem ser 


(a) Usando cargas formais, qual dessas três for- 
mas de ressonância é provável que seja a mais 
importante? (b) O comprimento da ligação N-N 
no N20 é 1,12 À, ligeiramente maior que uma 
ligação NeN típica: e o comprimento da ligação 
N-O é 1,19 À, ligeiramente menor que uma li- 
gação tipica (ver a Tabela 8.5). Com base nes- 
ses dados, que estrutura de ressonância melhor 
representa o N20? 

18.93] (a) A triazina, C3H3Nb, é parecida com o ben- 
zeno, exceto pelo fato de que, na triazina, todo 
grupo C-H é substituído por um átomo de nitro- 
gênio. Represente a(s) estrutura(s) de Lewis para 
a molécula de triazina. (b) Estime as distâncias 
das ligações carbono-nitrogènio no anel, 
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18.94] O ortodiclorobenzeno, C4H.CI, é obtido quando HA 


dois átomos de hidrogênio adjacentes do benzeno Bo SS Mm 
são substituídos por átomos de CI. Um esqueleto (e) DG Fa 
da molécula é mostrado a seguir. (a) Complete Hd 

uma estrutura de Lewis da molécula a partir de Ho SE 


ligações e pares de elétrons conforme necessário. 

(b) Há estruturas de ressonância para a molécula? 

Em caso afirmativo, represente-as. (€) As estrutu- 4 

ras de ressonância em (a) e (b) são equivalentes ji 

umas às outras assim como no benzeno? k Gin ji Tai 
ú 


a / A Isocis Acetonitila 
socianeto itri 
f—€, de metila 
ay * 
nc e 
Ned 18.98] Com relação à seção “Química aplicada” sobre 
PRA, explosivos, (a) utilize entalpias de ligação para 


estimar a variação de entalpia para a explosão de 
1,00 g de nitroglicerina. (b) Escreva a equação 
balanceada da decomposição de TNT. Considere 
que, após a explosão, o TNT é decomposto em 
Nolg), CO), HsO(3) e Cis). 

O “plástico” explosivo C-4, frequentemente uti- 
lizado em filmes de ação, contém a molécula de 
ciclotrimetilenotrinitramina, que é muitas vezes. 
chamada de RDX (do inglês, Royal Demolition 


a 


8.95 Considere a molécula hipotética B-A=B. As se- 
guintes afirmações são verdadeiras ou falsas? (a) 
Essa molécula não pode existir. (b) Se a resso- 
nância for importante, a molécula teria compri- 
mentos de ligação A-B idênticos. 

8.96 Uma reação importante para a conversão de gás 
natural em outros hidrocarbonetos úteis é a con- 
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versão de metano em etano. Dal 
2C — Cats (o) + Halo) OyO 
Na prática, essa reação é realizada na presença de H, A Pa 
oxigênio, que converte o hidrogênio produzido nl Seu 
em água, 
a a a 
20+ Jor — Cats) + HOW I A 1 
H H 


Com base na Tabela 84, estime o AH para essas 
duas reações. Por que a conversão do metano em 
etano é mais favorável quando oxigênio é utilizado? 

8.97 Dois compostos são isômeros quando têm fór- 


Cielotrimetilenotrinitramina (RDX) 


(a) Complete a estrutura de Lewis para a molé- 
cula, adicionando pares de elétrons não compar- 


mula química igual, mas diferentes arranjos dos 
átomos. Recorra à Tabela 8.4 para estimar o AH 
de cada uma das seguintes reações de isomeriza- 
ção em fase gasosa e indique que isômero tem a 
menor entalpia. 


"a 


9 ufof-o=a — nn fno-çoa 


tilhados em que eles são necessários. (b) A estru- 
tura de Lewis que você representou no item (a) 
tem estruturas de ressonância? Se sim, quantas? 
(6) A molécula provoca uma explosão pela de- 
composição em CO(g). Nag) e H20(g). Escreva. 
a equação balanceada da reação de decomposi- 
ção. (d) Com relação à Tabela 8.4, qual é o tipo 
mais fraco de ligação na molécula? (e) Use ental- 


nd i d pias médias de ligação para estimar a variação de 

os ao entalpia quando 5,0 g de RDX se decompõem. 
uey 8.100 Os comprimentos das ligações simples, duplas e 
"q triplas de carbono carbono, nirogênio- carbono, 
e carbono-oxigênio e nitrogênio-nitrogênio estão 
am ia a ia listados na Tabela 8.5. Faça um gráfico da entalpia 
Hon 4 de ligação (Tabela 84) versus o comprimento de 
Ónidodectileno  Acetaldeido ligação para essas ligações (como na Figura 8.17). 


(a) À afirmação: “quanto maior for a ligação, mais 


forte cla será” é verdadeira? (b) Disponha as forças 
relativas das ligações C-C, C-N, C-O e N-N da 
mais fraca para a mais forte. (€) Com base em scu 
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gráfico para a ligação carbono-carbono do item 
(a), estime a entalpia da ligação quádrupla C=C 
hipotética. 


(O) EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


s101 


8.102 


8.103 


s104 


O fon Ti?* é isoeletrônico com o átomo de Ca. 
(a) Escreva as configurações eletrônicas de Ti?” 
€ Ca, (b) Calcule o número de elétrons desempa- 
relhados de Ca e Ti?*, (c) Que carga o Ti deveria 
ter para ser isoeletrônico com o Ca?*? 

(a) Escreva as equações químicas que são utili- 
zadas no cálculo da energia reticular do SrCh(s) 
por meio do ciclo de Bom-Haber. (b) A segunda 
energia de ionização do Sr(g) é de 1.068 KJ/mol. 
Utilize esse fato, juntamente com os dados do 
Apêndice C, da Figura 7.10, da Figura 7.12 e da 
Tabela 8.2 para calcular o AH para o SrCh(s). 
A afinidade eletrônica do oxigênio é de -141 J7 
mol, correspondente à reação 


Out — og) 
A energia reticular do K10(5) é de 2.238 KJ/mol. 
Com base nesses dados, no Apêndice C e na Fi- 
gura 7.10, calcule a “segunda afinidade eletrôni- 
ca” do oxigênio, correspondente à reação: 
Out — O) 


Você e um colega são convidados para participar 
de uma pesquisa em um laboratório intitulada de 
“óxidos de Rutênio”, que deve ser trabalhada em 
dois tumos. No primeiro tumo, no qual seu parcei- 
ro deve trabalhar, são realizadas análises de com- 
posição, No segundo tumo, você deve determinar 
pontos de fusão. Ao entrar em seu tumo, você en- 
contra dois frascos sem rótulo, um contendo uma 
substância macia amarela e o outro um pó preto. 
Você também encontra as seguintes anotações no 
cademo do seu colega: Composto 1: 76,0% de Ru 
€ 24,0% de O (em massa), Composto 2: 61,2% de 
Ru € 38,8% de O (em massa). 
(a) Qual é a fórmula empírica do Composto 1? 
(b) Qual é a fórmula empírica do Composto 2? 
Ao determinar os pontos de fusão desses dois 
compostos, você descobre que o composto 
amarelo funde a 25 °C, enquanto o pó preto 
não funde até a temperatura máxima do seu 
aparelho, 1.200 “C. 
(€) Qual é a identidade do composto amarelo? 
(d) Qual é a identidade do composto preto? 


8.105 


8.106 


8.107 


8.108 


(©) Qual composto é molecular? 
(D Qual composto é iônico? 

Uma escala de eletroncgatividade é baseada no 
conceito de que a eletroncgatividade de qual- 
quer átomo é proporcional à energia de ioniza- 
ção do átomo menos sua afinidade eletrônica: 
eletronegatividade = K(] — EA), em que k é uma 
constante de proporcionalidade, (a) Como essa 
definição explica o motivo de a eletronegativi- 
dade do F ser maior que a do CJ, mesmo que 
Cl tenha maior afinidade eletrônica? (b) Por que 
tanto a energia de ionização quanto a afinidade 
eletrônica são relevantes para a noção de eletro- 
negatividade? (e) Utilizando dados do Capítu- 
lo 7, determine o valor de k, que levaria a uma 
eletronegatividade de 4,0 para F usando essa 
definição, (d) Utilize seu resultado para o item 
(e) e determine as eletronegatividades de CI e 
O usando essa escala. (e) Outra escala para a 
eletronegatividade a define como a média entre 
a primeira energia de ionização de um átomo e 
sua afinidade eletrônica. Utilizando essa escala, 
calcule as eletronegatividades dos halogênios 
é represente-as em uma escala de modo que o 
fMãor tenha eletronegatividade de 4,0. Nessa es- 
cala, qual é a eletronegatividade de Br? 

O composto hidrato de cloral, conhecido em his- 
tórias policiais como gotas knockout, é formado 
por 14,52% de C, 1,83% de H, 64,30% de CI, 
13,35% de O, em massa, e tem massa molar de 
165,4 g/mol. (a) Qual é a fórmula empírica des- 
sa substância? (b) Qual é a fórmula molecular 
dessa substância? (c) Represente a estrutura de 
Lewis da molécula, considerando que os átomos 
de Cl estão ligados a um único átomo de C e que 
há uma ligação C-C e duas ligações C-O no 
composto. 

A azida de bário é formada por 62,04% de Ba e 
37,96% de N. Cada fon azida tem carga líquida 
de 1- (a) Determine a fórmula química desse 
fon. (b) Escreva três estruturas de ressonância 
para o fon azida. (c) Qual estrutura é a mais im- 
portante? (d) Determine os comprimentos de li- 
ação no fon. 

O acetileno (C3H3) e o nitrogênio (No) têm uma 
ligação tripla, mas suas propriedades químicas 
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8.109 


s10 


são bastante diferentes. (a) Represente as estrutu- 
ras de Lewis das duas substâncias. (b) Consultan- 
do o Apêndice C, procure as entalpias de forma- 
ção do acetileno e do nitrogênio. Qual composto 
é mais estável? (c) Escreva equações químicas ba- 
lanceadas da oxidação completa do No para for- 
mar N;Os(g), é do acetileno para formar COx(g) 
é HO). (d) Calcule a entalpia de oxidação por 
mol do Ny e do CiHo (a entalpia de formação 
do N;Os(g) é de 11,30 KJ/mol). (e) Tanto o Nz 
quanto o C)Ha têm ligações wiplas com entalpias 
de ligação bastante altas (Tabela 8.4). Calcule a 
entalpia de hidrogenação por mol para ambos os. 
compostos: acetileno mais Hz para produzir me- 
tano, CHi; e nitrogênio mais Hz para produzir 
amônio, NHs. 

Sob condições especiais, o enxofre reage com 
amônia líquida anidra para formar um compos- 
to binário de enxofre e nitrogênio. Descobre-se 
que o composto é formado por 69,6% de S e 
30,4% de N. O valor medido de sua massa mo- 
lecular é de 184,3 g/mol. O composto ocasio- 
nalmente explode quando é tocado ou aquecido 
rapidamente. Os átomos de enxofre e nitrogê- 
nio da molécula são unidos em um anel. Todas 
as ligações do anel têm o mesmo comprimento. 
(a) Calcule as fórmulas empírica e molecular 
da substância. (b) Represente estruturas de 
Lewis para a molécula com base nas informa- 
sões fornecidas. (Dica: você deve encontrar um 
número relativamente pequeno de estruturas de 
Lewis dominantes.) (c) Determine as distâncias. 
de ligação entre os átomos no anel. (Observa- 
ção: a distância S-S no anel Sẹ é de 2,05 À). 
(d) Estima-se que a entalpia de formação do 
composto seja de 480 kJ/mol”!, O AH, de S(g) 
é de 222,8 kJ/mol”, Estime a entalpia de liga- 
ção média no composto. 

Uma forma comum do fósforo elementar é a mo- 
lécula tetraédrica de Ps, em que todos os quatro 
átomos de fósforo são equivalentes: 


P, 


À temperatura ambiente, o fósforo é um sólido. 
(a) Existe algum par solitário de elétrons na mo- 
lcula de P4? (b) Quantas ligações P-P existem 
na molécula? (c) Represente uma estrutura de 


sm 


san2 


s3 


Lewis para uma molécula linear de P4 que satis- 
faça a regra do octeto. Essa molécula tem estru- 
turas de ressonância? (d) Com base nas cargas 
formais, qual é mais estável, a molécula lincar ou 
atetraédrica? 

Considere o benzeno (CçH) na fase gasosa. (a) 
Escreva a reação de quebra de todas as ligações 
no CoHe(g) e utilize os dados do Apêndice C para 
determinar a variação de entalpia dessa reação. 
(b) Escreva a reação que corresponde à quebra de 
todas as ligações carbono-carbono no Celt). 
(€) Combinando suas respostas aos itens (a) e (b) 
e utilizando a entalpia de ligação média do C-H 
da Tabela 8.4, calcule a entalpia de ligação mé- 
dia das ligações carbono-carbono no CeHelg). 
(d) Compare sua resposta no item (c) aos valores 
para as ligações simples C-C e para as ligações 
duplas C=C na Tabela 8.4. A entalpia da ligação. 
C-C do benzeno está exatamente entre esses va- 
lores? Em caso negativo, que tipo de ligação é 
mais semelhante à do benzeno, ligações CC sim- 
ples ou duplas? 

As entalpias médias de ligação costumam ser 
definidas para moléculas em fase gasosa. Muitas 
substâncias são líquidas em seu estado padrão. 
“es (Seção 5.7) Com base em dados termoquími- 
cos apropriados retirados do Apêndice C, calcule 
entalpias médias de ligação no estado líquido para 
as seguintes ligações, e compare esses valores com 
os valores para a fase gasosa, indicados na Tabela 
8.4: (a) Br-Br, no Br); (b) C-CI, no CCL: 
(€) 0-0, no Hz03(1) (considere que a entalpia da 
ligação O-H é igual à ligação da fase gasosa). 
(d) O processo de quebra de ligações no estado Ií- 
quido, em comparação com o estado gasoso, cus- 
ta mais energia? Explique a diferença nos valores 
do AH entre as duas fases. 

Silício, o elemento, é o ceme de circuitos integra- 
dos e chips de computador em quase todos os dis- 
positivos eletrônicos. O Si tem a mesma estrutura 
que a do diamante: cada átomo é individualmente 
ligado a quatro átomos vizinhos. Diferentemente 
do diamante, o silício tem tendência a oxidar (para 
formar SiOz, outro sólido estendido) se exposto ao 
as. (a) Estime a entalpia de reação para a conver- 
são de | cm? de silício em SiOz. (b) De modo dife- 
rente do carbono, o silício raramente faz ligações 
múltiplas, Estime a entalpia de ligação de Si=Si, 
considerando que a razão entre a entalpia da li- 
gagão dupla Si=Si e a entalpia da ligação simples 
Si-Si é a mesma que a descrita para as ligações 
carbonor-carbono. 
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D) ELABORE UM EXPERIMENTO 


Você aprendeu que a ressonância do benzeno, Calle, con- 
fere a ele uma estabilidade especial. 

(a) Com base nos dados do Apêndice C, compare o calor 
de combustão de 1,0 mol de CsHs(g) 20 calor de com- 
bustão de 3,0 mols de acetileno, CzHx(g). Qual dos dois 
tem o maior poder calorífico: 1.0 mol de CeHglg) ou 3,0 
mols de C;H(g)? Seus cálculos são condizentes com o 
fato de o benzeno ser especialmente estável? (b) Repita 
o item (a), com as moléculas adequadas, para o tolueno 
(CgHsCHy), um derivado do benzeno que tem um grupo 
-CH no lugar de um H. (e) Outra reação que você pode 
usar para comparar moléculas é a hidrogenação, ou seja, 
a reação entre uma ligação dupla carbono-carbono e Hz 
para formar uma ligação simples C-C e duas ligações 
simples C-H. O calor experimental da hidrogenação do 
benzeno para produzir o ciclo-hexano (C6H2, um anel 
de seis membros com seis ligações simples C-C com 12 
igações C-H) é de 208 KJ/mol. O calor experimental da 
idrogenação do ciclo-hexeno (CsHjo. um anel de seis 
membros com uma ligação dupla C=C, cinco ligações 


simples C-C e 10 ligações C-H) para produzir o ciclo- 
-hexano é de 120 kJ/mol. Mostre como esses dados 
podem fornecer uma estimativa da energia de estabiliza- 
ção da ressonância do benzeno. (d) Os comprimentos de 
ligação ou ângulos no benzeno, em comparação a outros 
hidrocarbonetos, são suficientes para determinar se o 
benzeno apresenta ressonância e é especialmente estável? 
Explique. (e) Considere o ciclo-octatetracno, CsHg, que 
tem a estrutura octogonal mostrada a seguir. 


Ciclo-oxtatetraeno 


Que experimentos ou cálculos você poderia realizar para 
determinar se o ciclo-octatetraeno apresenta ressonânci: 


fer 9 


GEOMETRIA MOLECULAR E 
TEORIAS DAS LIGAÇÕES 


Conforme vimos no Capítulo 8, as estruturas de Lewis ajudam-nos a entender a compo- 
sição das moléculas e suas ligações covalentes. Contudo, as estruturas de Lewis não mostram 
um dos aspectos mais importantes das moléculas: o seu formato. O formato e o tamanho das 
moléculas — também chamado de arquitetura molecular — são definidos pelos ângulos e 
pela distância entre o núcleo dos átomos que o compõem. 


O formato e o tamanho da molécula de uma substância, em conjunto com a força e 
a polaridade de suas ligações, determinam, na maioria das vezes, as propriedades dessa 
substância. Alguns dos exemplos mais drásticos a respeito da importância da arquitetura 
molecular são vistos em reações bioquímicas. Por exemplo, a imagem que ilustra o início 
deste capítulo mostra um modelo molecular de atorvastatina, mais conhecida como Lipi- 
tor”. No organismo, o Lipitor inibe a ação de uma enzima essencial chamada HMG-CoA 
redutase (as enzimas serão discutidas na Seção 14.7). A HMG-CoA redutase é uma grande 
biomolécula complexa, fundamental na sequência bioquímica que sintetiza o colesterol 
no fígado. A inibição da ação da HMG-CoA redutase reduz a produção de colesterol. 
As moléculas do Lipitor têm duas propriedades que justificam sua eficácia farmacêutica: 
têm o formato adequado para se encaixar perfeitamente em uma cavidade importante da 
enzima HMG-CoA redutase, bloqueando, assim, o sítio de ligação das moléculas envol- 
vidas na síntese do colesterol. Além disso, suas moléculas têm átomos e configuração 
eletrônica adequados para produzir uma interação forte no interior da cavidade, assegu- 
rando que a molécula de Lipitor vai “se fixar” onde deveria. Assim, a ação do Lipitor é, 
em grande parte, uma consequência do formato e do tamanho da molécula, bem como das 
distribuições de carga em seu interior. Mesmo uma pequena modificação no formato ou 
no tamanho da molécula pode alterar a eficácia da droga. 

“Assim como o exemplo do Lipitor mostra, o formato e o tamanho molecular são im- 
portantes. Nosso primeiro objetivo neste capítulo é entender a relação entre estruturas de 
Lewis bidimensionais e formas moleculares tridimensionais. Vamos ver a íntima relação 
entre o número de elétrons envolvidos em uma molécula e o formato adotado por ela. Mu- 
nidos desse conhecimento, podemos examinar com mais detalhes a natureza das ligações 
covalentes. As linhas utilizadas para descrever as ligações nas estruturas de Lewis fome- 
cem importantes pistas sobre os orbitais que as moléculas usam na ligação. Ao examinar 
esses orbitais, podemos aumentar nossa compreensão do comportamento das moléculas. 
Dominar o material desse capítulo vai ajudá-lo em discussões futuras a respeito das pro- 
pricdades físicas e químicas das substâncias. 


O QUE VEREMOS 


9.1 | Geometrias moleculares Começaremos este 
capitulo discutindo a geometria molecular e examinando 
alguns dos formatos mais comuns vistos nas moléculas. 


9.2 | Modelo VSEPR Veremos como as geometrias 
moleculares podem ser previstas ao utilizar a repul- 
são dos pares de elétrons da camada de valência, ou 
modelo VSEPR, que é baseado nas estruturas de Lewis e 
na repulsão entre regiões de alta densidade de elétrons. 


9.3 | Geometria molecular e polaridade mole- 
cular Após conhecermos a geometria da molécula e 
o tipo de ligação existente nela, poderemos determi- 
nar se a molécula é polar ou apolar. 


9.4 | Ligação covalente e sobreposição orbital 
Vamos explorar como os elétrons são compartilhados 
entre os átomos em uma ligação covalente. Na teo- 
ria da ligação de valência, os elétrons de ligação são 
vistos como originários do orbital atômico em dois 
átomos. A ligação covalente é formada quando esses 
orbitais se sobrepõem. 


9.5 | Orbitais hibridos Para explicar a geometria 
molecular, vamos examinar como os orbitais de um 


átomo se misturam aos orbitais de outro átomo, ou 
hibridizam, para criar orbitais hibridos, 


9.6 | Ligações múltiplas Orbitais atômicos que con- 
tribuem para uma ligação covalente em uma molécula 
podem se sobrepor de diferentes maneiras, a fim de 
produzir uma ligação sigma e pi entre os átomos. Liga- 
ções simples consistem de uma ligação sigma, liga- 
ções múltiplas envolvem uma ligação sigma, e uma 
ou mais ligações pi. Estudaremos a disposição geomé- 
trica dessas ligações e como elas são exemplificadas 
em compostos orgânicos. 


9.7 | Orbitais moleculares Examinaremos um tra- 
tamento mais sofisticado de ligação chamado teoria 
orbital molecular, que introduz o conceito de orbitais 
moleculares ligantes e antilgantes, 

9.8 | Moléculas diatômicas do segundo periodo 
Estenderemos o conceito da teoria orbital molecular 
para construir diagramas de níveis de energia para 
moléculas diatômicas do segundo período. 


A DROGA MOSTRADA AQUI É A ATORVAS- 
TATINA, mais conhecida pelo seu nome comer- 
cial, Lipitor?. Ela é membro de uma classe de 
fármacos chamada estatinas, que reduzem os 
níveis de colesterol no sangue, diminuindo o 
risco de ataques cardiacos e derrames. O Lipitor 
foi sintetizado pela primeira vez em 1985 por 
Bruce Roth, da Warner-Lambert/Parke Davis 
(agora parte da Pfizer) e teve seu uso aprovado 
em 1996. Esse é o medicamento mais vendido 
da história, rendendo mais de US$125 bilhões 
PA sei 1997 e 2011. Em 2011, tornou-se dispo. 
// nível como medicamento genérico, 


l 


lá 
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9.1 | GEOMETRIAS MOLECULARES 


No Capítulo 8, usamos as estruturas de Lewis para 
explicar as fórmulas dos compostos covalentes, == (Se- 
ção 8.5) Entretanto, as estruturas de Lewis não indicam 
a forma das moléculas, mostrando apenas o número e 
os tipos de ligações. Por exemplo, a estrutura de Lewis 
do CCl, nos diz apenas que quatro átomos de CI estão 
ligados a um átomo de C central: 


A estrutura de Lewis é elaborada com todos os áto- 
mos no mesmo plano. Entretanto, como mostra a Figura- 
9.1, o verdadeiro arranjo tridimensional posiciona os áto- 
mos de CI nos vértices de um tetraedro, um sólido geo- 
métrico com quatro vértices e quatro lados, sendo cada 
um deles um triângulo equilátero. 

A forma de uma molécula é determinada por seus 
ângulos de ligação, ângulos formados pelas linhas que se 
unem ao núcleo dos átomos da molécula. Os ângulos de 
ligação de uma molécula e o comprimento das ligações 


<= (Seção 8.8) definem a forma e o tamanho da molécu- 
ta. Na Figura 9. 1, você verá que há seis ângulos de ligação 
CLC-CIno CCI, e todos têm o mesmo valor. O ângulo da 
ligação é de 109,5, característico de um tetraedro, Além 
disso, todas as ligações C-CI apresentam comprimento 
igual (1,78 À). Desse modo, a forma e o tamanho do CCL, 
são completamente descritos ao afirmar que a molécula 
da PR TS id 
138 

Começamos nossa discussão a respeito de formas 
moleculares com moléculas (e fons) que, assim como o 
CC, têm um único átomo central ligado a dois ou mais 
“átomos iguais, Tais moléculas têm a fórmula geral AB, 
na qual o átomo central À está ligado a n átomos de B. 
Por exemplo, tanto CO; como H;O são moléculas ABa, 
enquanto SO; e NH; são moléculas AB etc, 

O número de possíveis formas para moléculas AB, 
depende do valor de n. As moléculas mais comumente en- 
contradas para AB; e AB; estão dispostas na Figura 9.2. 
Uma molécula AB; deve ser linear (ângulo de ligação = 
180°) ou angular (ambos os ângulos = 180°). Para molécu- 
las AB, as duas formas mais comuns colocam os átomos de 
B nos cantos de um triângulo equilátro. Se o átomo de A 
está no mesmo plano que o átomo de B, a forma é chamada 
de irigonal plana. Se o átomo de A está acima do plano do 
“átomo de B, a forma é chamada de piramidal trigonal (uma. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Teredo 


Figura 9.1 Forma tetratdrica de CCl- 


AB linear ABzangular 


Figura 9.2 Formas de moléculas AB) e A83- 


ento espacial, o que determina as dimensões relativas da esfera? 


ceu 
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pirâmide com um triângulo equilátero de base). Algumas 
moléculas ABs, como CIF}, têm forma de T, uma forma re- 
Iativamente incomum mostrada na Figura 9.2. Os átomos 
estão em um plano com dois ângulos B-A-B com cerca de 
90° e um terceiro ângulo com cerca de 180°. 

Notavelmente, as formas de quase todas as moléculas 
AB, podem ser derivadas de apenas cinco disposições ge- 
ométricas básicas, mostradas na Figura 9.3. Todos são 
arranjos altamente simétricos dos n átomos de B em volta 
do átomo central A. Já vimos as primeiras três formas: 
linear, trigonal plana e tetraédrica. A forma bipiramidal 
trigonal para ABs pode ser imaginado como uma trigonal 
plana AB; com dois átomos adicionais, um acima e um 
abaixo do plano do triângulo equilátero. A forma octa- 
éárica para ABg tem todos os seis átomos de B a uma 
distância igual do átomo central A, com ângulos de 90* 
B-A-B entre todos os B vizinhos. À sua forma simétrica 
(e o seu nome) é derivada do ociaedro, com oito lados, 
sendo todos eles triângulos equiláteros. 


A 
Y 


“Você deve ter notado que algumas das formas discu- 
tidas não estão entre as cinco apresentadas na Figura 9.3. 


Por exemplo, na Figura 9.2, nem a forma angular da molé- 
cula SO; nem a forma piramidal trigonal da molécula NF3 
estão entre as formas listadas na Figura 9.3, Entretanto, 
como veremos a seguir, podemos derivar formas adicio- 
nais, como a angular e a piramidal trigonal, partindo de um. 
dos nossos cinco arranjos básicos. Por exemplo, a partir de. 
um tetraedro, podemos remover sucessivamente átomos. 
dos vértices, conforme a Figura 9.4. Quando um átomo 
é removido de um dos vértices de um tetraedro, o frag- 
mento restante AB tem uma geometria trigonal piramidal. 
Quando um segundo átomo é removido, o fragmento res- 
tante AB tem uma geometria angular, 

Por que a maioria das moléculas AB, têm formas 
relacionadas com aquelas mostradas na Figura 9.3? Po- 
demos prever essas formas? Quando A é um elemento 
representativo (do bloco s ou do bloco p da tabela perió- 
dica) podemos responder essa questão usando o modelo 
de repulsão de pares de elétrons da camada de valên- 
cia (VSEPR). Embora o nome seja bastante imponente, 
o modelo é bem simples, com capacidade de fazer previ- 
sões úteis, como veremos na Seção 9. 


Reflita 


Além da tetraádiica, outra forma comum para moléculas AB, 
é a quadrada plana, Todos os cinco átomos estão dispostos no 
mesmo plano, com os átomos de B nos vértices e o átomo de A 
no centro do quadrado. Qual das formas da Figura 9.3 poderia 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Quais dessas formas moleculares você espera para a molécula SF? 


de ho 


AB; linear 


ABs bipiramidal vigonal 


AB;wigonal plana 


AB, tetraédrica 


ABg octaédrica 


Figura 9.3 Formas que permitem as distâncias máximas entre os átomos de B em 


molécuaças, 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Ao passar de uma forma tetraédrica para uma angular, faz diferença escolher quais dois átomos serão removidos? 


Piramidal trigonal 


Figura 9.4 Arranjos derivados da forma molecular tetraėdrica. 


9.2 | MODELO VSEPR 


Imagine que você amarrou dois balões idênticos em 
suas extremidades, Como mostra a Figura 9.5, os dois 
balões naturalmente ficam orientados em sentidos opos- 
tos, ou seja, eles tentam se afastar o máximo possível um 
do outro, Se adicionarmos um terceiro balão, eles se orien- 
tam em direção aos vértices de um triângulo equilátero; e, 
se adicionarmos um quarto balão, eles adotam uma forma. 
tetraédrica, Vemos que existe uma melhor geometria para 
cada número de balões. 

Em alguns aspectos, os elétrons nas moléculas se 
comportam como esses balões. Vimos que uma ligação 
covalente simples é formada entre dois átomos quando 
um par de elétrons ocupa a região entre os dois núcleos. 
<= (Seção 8.3) Um par de elétrons ligantes pode, 
definir a região na qual os elétrons são encontra- 
dos com maior probabilidade, Vamos nos referir a essa 
região como domínio eletrônico. Da mesma maneira, 
um par de elétrons não ligantes (ou par isolado), que 
também foi discutido na Seção 8.3, define um domínio 
eletrônico que está localizado predominantemente em 
um único átomo. Por exemplo, a estrutura de Lewis de 


F k 


f 
Dois balões com 
orientação lincar 


Três balões com orientação 
trigonal plana 
Figura 9.5 Analogia com balões para os domínios eletrônicos. 


NH, tem quatro domínios eletrônicos ao redor do átomo 
de nitrogênio central (três pares de ligações, geralmente 
representados por linhas curtas, e um par não ligante 
representado por pontos): 


Pares não ligantes 


real) 


Cada ligação múltipla em uma molécula também 
constitui um domínio eletrônico simples. Portanto, a sc- 
guinte estrutura de ressonância para o O; tem três domí- 
nios eletrônicos em volta de um átomo de oxigênio cen- 
tral (uma ligação simples, uma ligação dupla e um par de 
elétrons não ligantes): 


0-6 


Em geral, cada par não ligante, ligação simples ou 


ligação múltipla produz um único domínio eletrônico ao 
redor do átomo central de uma molécula, 


Quatro balões com 


CAPITULOS GEOMETRIA MOLECULAR E TEORIAS DAS LIGAÇÕES | 365 


Reflita 


Suponha que uma molécula especifica A83 tenha uma estrutu- 
ra de ressonância. 


Essa estrutura segue a regra do octeto? Quantos dominios ele- 
trônicos estão ao redor do átomo A? 


O modelo VSEPR é baseado na ideia de que os do- 
mínios eletrônicos são carregados negativamente €, por- 
tanto, se repelem. Assim como os balões da Figura 9.5, 
os domínios eletrônicos tentam ficar distantes uns dos ou- 
tros. O melhor arranjo para um determinado número de 
domínios eletrônicos é aquele que minimiza as repulsões 
enire eles, De fato, a analogia entre os domínios eletrô- 
nicos e os balões é tão próxima que as mesmas geome- 
trias preferenciais são encontradas em ambos os casos. 
Como os balões na Figura 9.5, dois domínios eletrônicos. 
são lineares, três domínios eletrônicos estão orientados de 
forma trigonal planar, e quatro estão orientados na forma 
de um tetraedro. Esses arranjos, para cinco ou seis domi- 
nios eletrônicos estão resumidos na Tabela 9.1. Se você 
comparar as geometrias presentes na Tabela 9.1 com as 
apresentadas na Figura 9.3, verá que são iguais. As formas 
de diferentes moléculas e fons AB, dependem do número 
de domínios eletrônicos que circundam o átomo central. 

A distribuição dos domínios eletrônicos em tomo do 
átomo central de uma molécula ou fon AB, é chamada. 
de geometria do domínio eletrônico, Em contrapartida, 
a geometria molecular representa o arranjo apenas dos 
átomos em uma molécula ou fon — qualquer par não li- 
game presente na molécula não faz parte da descrição da 
geometria molecular. 

Para determinar a forma de uma molécula, primeiro 
usamos o modelo VSEPR para prever a geometria do do- 
mínio eletrônico. Sabendo quantos dos domínios são de 
pares não ligantes, podemos prever a geometria molecular. 


Quando todos os domínios eletrônicos de uma molécula 
resultam de ligações, a geometria molecular é idêntica à 
geometria do domínio eletrônico. No entanto, quando um 
ou mais domínios envolvem pares de elétrons não ligantes, 
devemos lembrar que a geometria molecular implica ape- 
nas domínios eletrônicos decorrentes das ligações, mes- 
mo que os pares não ligantes contribuam para a geometria. 
do domínio eletrônico. 

Podemos gencralizar os passos que seguimos ao apli- 
car o modelo VSEPR para prever a forma de moléculas e 
fons da seguinte maneira: 


1. Desenhe a estrutura de Lewis da molécula ou fon sso 
(Seção 8.5) c conte o número de domínios eletrônicos 
existentes ao redor do átomo central, Cada par de clé- 
trons não ligantes, cada ligação simples, cada ligação 
dupla e cada ligação tripla contam como um domínio. 
eletrônico. 

2. Determine a geometria do domínio eletrônico, orga- 
nizando os domínios eletrônicos em tomo do átomo 
“central para que as repulsões entre eles sejam mini- 
mizadas, conforme a Tabela 9.1, 

3. Use a distribuição dos átomos ligados ao átomo cen- 
tral para determinar a geometria molecular. 


A Figura 9,6 mostra como essas etapas são utiliza- 
das para prever a geometria de uma molécula de NH3. As. 
três ligações e um par não ligante na estrutura de Lewis 
evidenciam que temos quatro domínios eletrônicos. Por- 
tanto, a geometria do domínio eletrônico do NH; apre- 
sentada na Tabela 9.1 é tetraédrica. Com base na estrutura. 
de Lewis, sabemos que um domínio eletrônico ocorre em 
razão de um par não ligante que ocupa um dos quatro vér- 
tices do teiracdro, Ao determinar a geometria molecular, 
consideramos apenas os três domínios da ligação N-H. 
Isso leva a uma geometria piramidal. A situação é igual ao 
desenho do meio da Figura 9.4, na qual a remoção de um 
dos átomos da molécula tetraédrica resulta em uma mo- 
écula piramidal. Observe que o arranjo tetraédrico dos 
quatro domínios eletrônicos nos leva a prever a geometria. 
molecular piramidal trigonal. 

Uma vez que a geometria molecular piramidal trigonal 
é baseada na geometria do domínio eletrônico teiracdrico, 


Figura 9.6 Determinação da geometria molecular do NH 


Depos use a Tabela 9.1 para 
eternas a peometr cometa 
para o domino eletrônico. 
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Tabela 9.1 Geometria do domínio eletrônico como uma função do número de dominios eletrônicos. 


Número de Configuração dos 
domínios eletrônicos domínios eletrônicos. 


Geometria dos Angulos de 
“domínios eletrônicos ligação previstos 


109,57 


120% 


é 


180° 
Trigonal no 
plana 

Tevrata 109,5 
Trigonal no 
bipiramidal Eu 
Octabáica soe 


o ângulo ideal das ligações é V09.5º, Veremos em breve 
que os ângulos das ligações se desviam dos valores ideais 
quando os átomos circundantes e os domínios eletrônicos 
não são idênticos. 


Reflita 


Do ponto de vista do modelo VSEPR, o que os pares de elétrons 
não ligante, as ligações simples e as ligações múltiplas têm 
em comum? 


Para entender melhor, vamos analisar o seguinte 
exemplo: determinar a geometria de uma molécula de 
CO. Sua estrutura de Lewis revela dois domínios eletrô- 


nicos (cada um com uma ligação dupla) em volta de um 
carbono central: 


ü=c=ğ 


Os dois domínios eletrônicos orientam-se em uma 
geometria de domínio eletrônico linear (Tabela 9.1). Uma 
vez que nenhum domínio eletrônico é um par de elétrons. 
não ligantes, a geometria molecular também é linear e a 
ligação O-C-O tem um ângulo de 180°. 

A Tabela 9.2 resume as possíveis geometrias mole- 
culares quando uma molécula AB, tem até quatro domí- 
nãos eletrônicos ao redor de A. Essas geometrias são impor- 
tantes porque incluem todos as formas normalmente vistas. 
em moléculas ou fons que obedecem a regra do octeto. 
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Tabela 9.2 Geometria dos dominios eletrônicos e geometrias moleculares para moléculas com dois, très e quatro dominios eletrônicos 
dicundando um átomo central 


Número Configuração 


de domínios dos domínios Domínios Domínios Geometria 
eletrônicos eletrônicos. ligantes não ligantes molecular Exemplo 
Linear linear 
3 3 o 
: q z 
Eai pi Trigonal plana 
2 1 
Angular 
N 
; soa de À 
E nda 
Tenisa i 
3 1 i, 
A, 
Piramidal 
tngonal 


Usando o modelo VSEPR 
“Aplique o modelo VSEPR para prever a geometria molecular de (a) O3 e (b) SnCty”. 


SOLUÇÃO 

Analise Temos a fórmula molecular de uma molécula e de um Planeje Para prever a geometria molecular, representamos 
nion poliatômico, ambos em conformidade com a fórmula uma estrutura de Lewis e contamos os domínios eletrônicos ao 
geral AB, e com um átomo central do bloco p da tabela pe- redor do átomo central para verificar a geometria do domínio. 
riódica. (Observe que, para o Os, os átomos À e B são átomos. eletrônico. Obiemos, então, a geometria molecular a partir da 
de oxigênio.) distribuição dos domínios oriundos de ligações, 
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Resolva 
(a) Podemos representar duas estruturas de ressonância para 
00s: 


Por causa da ressonância, as ligações entre o átomo de O cen- 
tra e os átomos de O periféricos apresentam o mesmo com- 
primento. Em ambos, a estrutura de ressonância do átomo de 
O central está ligada aos outros átomos de O periféricos e tem 
um par não ligante. Assim, há très domínios eletrônicos em 
voltado átomo central. (Lembre-se de que uma ligação dupla 
conta como um único dominio eletrônico. A distribuição de 
três domínios eletrônicos é trigonal plana (Tabela 9.1). Dois 
os domínios têm origem em uma ligação, e o terceiro é oriun- 
do de um par não ligante. Portanto, a geometria molecular é 
angular, com um ângulo ideal de 120° (Tabela 9:2) 


4 > oo 


Comentário Perceba que esse exemplo ilustra que, quando uma 
molécula exibe ressonância qualquer uma das estruturas resso- 
nantes pode ser utilizada para prever a geometria molecular. 
C) A estrutura de Lewis para o SnChy é 


o 


O átomo central de Sn está ligado a três átomos de CI e apre- 
senta um par não ligante. Assim, temos quatro domínios eletô- 
nicos: isso significa que a geometria do dominio eletrônico € 
teradáica (Tabela 9.1), com um dos vértices ocupado por um 
Par de elétrons não ligante. A geometria de domínio eletrônico 
tetraárico com três domínios ligantes e um não ligante nos con- 
az A uma geometria molecular piramidal trigonal (Tabela 9.2). 


arñņa => op 

a 
Para praticar; exercício 1 
Considere as seguintes moléculas fons AB: PC. SO AIC. 
SO; e CHs*, Quantas dessas moléculas e fons você acredita 
que apresentam uma geometria molecular trigona plana? (a) 1 
2e) 3(d)4 (e) 5 
Para praticar: exercício 2 


Determine o domínio eletrônico e as geometrias moleculares 
para (a) SeCla, (b) CO;%, 


EFEITO DOS ELÉTRONS NÃO LIGANTES 
E DAS LIGAÇÕES MÚLTIPLAS NOS 
ÂNGULOS DAS LIGAÇÕ 

Podemos aprimorar o modelo VSEPR para explicar 
pequenos desvios das geometrias ideais resumidas na Ta- 
bela 9.2, Por exemplo, considere o metano (CH), a amônia 
(NH) e a água (H20). Todos têm a geometria do domínio 
eletrônico tetraédrica, mas os seus ângulos de ligação dife- 
rem ligeiramente: 


i Q 
u4un ndu 


Hs 


9 
(da 


Observe que os ângulos de ligação diminuem à medida 
que o número de pares de elétrons não ligantes aumenta. Um 
par de elétrons ligante é atraído por ambos os núcleos dos 
“átomos ligados, mas um par não ligante é atraído, predomi- 
nantemente, por um único núclco. Uma vez que um par não 
ligante experimenta menor atração nuclear, seu domínio cle- 
trônico é mais espalhado que o domínio eletrônico de um par 


ligante (Figura 9.7). Portanto, pares de elétrons não ligan- 
tes ocupam mais espaço que os pares ligantes. Resumindo, 
eles agem como balões maiores e mais cheios na analogia 
apresentada na Figura 9.5, Por isso, domínios eletrônicos 
para pares de eléirons não ligantes exercem maior força 
de repulsão em domínios eletrônicos adjacentes e tendem a 
comprimir os ângulos de ligação. 

Como ligações múltiplas apresentam maior densida- 
de eletrônica que ligações simples, elas também represen- 
tam domínios eletrônicos maiores. Considere a estrutura. 
de Lewis do fosgênio, CICO: 


Uma vez que três domínios eletrônicos estão em volta 
de um átomo central, podemos esperar uma geometria tri- 
“gonal plana com ângulos de ligação de 120º, Entretanto, 
as ligações duplas parecem agir mais como pares de elé- 
trons não ligantes, reduzindo o ângulo da ligação CI-C-CI 
para tt 
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Clear 
mec 


o 
qdo 


Em geral, domínios eletrônicos para ligações múlti- 
plas exercem uma força repulsiva maior sobre domínios 
eletrônicos adjacentes que os domínios eletrônicos de li- 
ação simples, 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que o volume ocupado por um dominio de par de elétrons não. 
iganes é maior que o volume ocupado por um domínio igante? 


Par de elétrons ligantes 


o, 


Par não ligante 


dd 


Reflita 
Uma das estruturas de ressonância para o fon nitrato é: 


Os ângulos de ligação nesse ion são de 120º, Essa observação 
está de acordo com a discussão anterior a respeito do efeito de 
ligações múltiplas nos ângulos de ligação? 


MOLÉCULAS COM CAMADAS DE 
VALÊNCIA EXPANDIDAS 


Átomos do terceiro período em diante podem estar 
circundados por mais de quatro pares de elétrons, œo (Se- 
são 8.7) Moléculas com cinco ou seis domínios eletrôni- 
cos ao redor do átomo central têm a geometria molecular 
baseada na geometria de domínio eletrônico bipiramidal 
trigonal (cinco domínios) ou octaédrica (seis domínios) 
(Tabela 9.3). 

A geometria de domínio eletrônico mais estável para 
cinco domínios eletrônicos é a bipiramidal trigonal (duas. 
pirâmides trigonais compartilhando a mesma base). Dife- 
rentemente das outras configurações vistas, os domínios 
eletrônicos em uma bipirâmide trigonal podem ter duas. 
posições geométricas distintas. Dois domínios apontam 
para posições axiais, e três apontam para posições equa- 
toriais (Figura 9.8). Todo domínio axial faz um ângulo 
de 90º com qualquer domínio equatorial. Todo domínio 
equatorial faz um ângulo de 120º com qualquer um dos 
outros dois domínios equatoriais e um Angulo de 90º com 
qualquer um dos domínios axiais. 

Imagine que uma molécula tem cinco domínios ele- 
trônicos e há um ou mais pares não ligantes. Os domí- 
nios dos pares não ligantes ocupam uma posição axial 
ou equatorial? Para responder essa pergunta, devemos 
determinar qual localização minimiza a repulsão entre os 
domínios. A repulsão entre dois domínios é maior quando 
estão a 90º um do outro, do que quando estão a 120°. Um 
domínio equatorial está a 90° de apenas dois outros do- 
mínios (os domínios axiais), mas um domínio axial está 
a 90° de outros três domínios (os domínios equatoriais). 
Portanto, um domínio equatorial experimenta uma repul- 
são menor que um domínio axial. Como os domínios dos 
pares não ligantes exercem uma repulsão maior do que os 
pares ligantes, os domínios não ligantes sempre ocupam 
as posições equatoriais em uma bipirâmide trigonal. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é o ângulo de ligação formado por um átomo axial, um áto- 
mo central e qualquer átomo equatorial? 


Figura 9.8 Em uma geometria bipiramidal trigonal existem dois 
tipos de posições para os outros átomos. 
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Tabela 9.3 Geometrias dos domínios eletrônicos e geometrias moleculares para moléculas com cinco e seis dominios eletrônicos 


ircundando um átomo centrat 
Número de Configuração 
dominios dos dominios Dominios Dominios Geometria 
eletrônicos eletrônicos ligantes não ligantes molecular Exemplo 
5 5 o + P Pes 
Bpramial Bipiramidal 
trgora! vigonal 
4 1 Q} > E? 
Gangora 
3 2 g- ah 
fomadeT 
2 3 xy 
6 6 o Se 
Ocrédica 
5 1 + 2 Bis 
Piramidal quadrada 
4 2 - A 
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Reflita 


Pode parecer que uma geometria quadrada plana com quatro do- 
minios eletrônicos ao redor de um átomo central seria mais favo- 
rável do que uma tetraédica. Aponte uma razão para a tetédrca 
ser a melhor com base nos ângulos entre os domínio eletrônicos. 


A geometria de domínio eletrônico mais estável para 
seis domínios eletrônicos é a octaédrica. Um octacdro é 
um poliedro com seis vértices e oito lados, sendo cada 
um formado por um triângulo equilátero. Um átomo com 
seis domínios eletrônicos ao seu redor pode ser visto 


como se estivesse no centro do octuedro com os domi- 
nios eletrônicos apontando na direção dos seis vértices, 
conforme a Tabela 9.3. Todos os ângulos de ligação são 
de 90º e os seis vértices são equivalentes. Portanto, se 
um átomo tem cinco domínios eletrônicos ligantes e um 
domínio não ligante, podemos colocar esse domínio não 
ligante em qualquer um dos seis vértices do octaedro. 
O resultado é sempre uma geometria molecular pirami 
dal quadrada. Entretanto, quando temos dois domínios. 
eletrônicos não ligantes, sua repulsão é minimizada ao 
apontá-los em lados opostos do octacdro, formando, as- 
sim, uma geometria molecular quadrada plana, como 
mostra a Tabela 9.3, 


Geometria molecular em moléculas com camadas de valência expandidas 
Use o modelo VSEPR para determinar a geometria molecular de (a) SF4 e (b) IFs- 


SOLUÇÃO 

Analise As moléculas são do tipo AB, com um átomo central 
no bloco p. 

Planeje Primeiro vamos representar as estruturas de Lewis e, 
então, usar o modelo VSEPR para determinar a geometria do 
domínio eletrônico. 

Resolva 

(a) A estrutura de Lewis do SF; é 


O enxofre tem cinco domínios eletrônicos ao seu redor: quatro 
ligações S-F e um domínio eletrônico de um par não ligante. 
Cada domínio aponta para os vértices de uma bipirâmide tri 
Bonal. O domínio do par não ligante aponta para uma posição 
equatorial. As quatro ligações apontam para as quatro posições. 
restantes, resultando em uma geometria molecular que é des- 
crita com forma de gangorra: 


dep 


Comentário A estrutura observada experimentalmente é mos- 
trada na direita. Podemos inferir que o domínio eletrônico não 
ligante ocupa uma posição equatorial, como previsto. As li- 
gações axiais c equatoriais S-F estão ligeiramente curvadas, 
afastando-se do domínio não ligante. Isso sugere que os domi- 
nios ligantes sio “empurrados” pelo domínio não ligante, que 
exerce uma força de repulsão maior (Figura 9:7). 

(A estrutura de Lewis do IFs € 


O iodo tem seis domínios eletrônicos ao seu redor, e um deles. 
é não ligante. Portanto, a geometria do domínio eletrônico é 
octaédrica, com uma posição ocupada por um par não ligante, 
ea geometria molecular é piramidal quadrada (Tabela 9.3). 


F 
Fal aF 
Sá 

Comentário Como o domínio não ligante é maior do que os. 

domínios ligante, prevemos que os quatro átomos de F na 

base da pirâmide serão empurrados em direção ao átomo de F 

Do topo. Experimentalmente, vemos que o ângulo entre a base 


Se átomos e o F no topo é de 82°, menor que o ângulo ideal de 
90” para um octaedro, 


Para praticar: exercício 1 
Imagine que certa molécula AB, tem a geometria molecular 
quadrada plana. Leia as afirmações a seguir sobre a molécula 
escolha a aliemativa correta? 

Ó) A molécula tem quatro domínios eletrônicos em volta do 
átomo central de A. 

Gü) Os ângulos B-A-B entre os vizinhos do átomo de B é 
de gor. 

Gi) A molécula tem dois pares de elétrons não ligantes no áto- 
modA. 


=> 
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(a) Apenas uma das afirmações está correta. 
(b) As afirmações (i) e Gi) estão corretas. 
(6) As afirmações (i) e (ii estão corretas. 
(d) As afirmações (ii) e Gii) estão corretas 


Para praticar: exercício 2 
Determine o domínio eletrônico e as geometrias moleculares 
de (a) BrFy e (SE. 


(6) Todas as afirmações estão corretas 
FORMA DE MOLÉCULAS MAIORES Ho: 
Apesar de as moléculas e os fons que consideramos o e E 
conterem apenas um átomo central, o modelo VSEPR í 
pode ser estendido às moléculas mais complexas. Consi- H 
dere a molécula de ácido acético, por exemplo: 
Podemos usar o modelo VSEPR para prever a geometria de cada átomo: 
! 
na C- Ö—H 
H 
Nürmero de domínios eletrônicos E z 
Geometria do dominio eltboico | Tewaćärca | Trigonal plana | Tavaćarica 
Previsão do Sngulo delação wS o WS 


O C à esquerda tem quatro domínios eletrônicos (to- 
dos ligantes), então, a geometria do domínio eletrônico 
e a geometria molecular em torno do átomo são tetraé- 
dricas. O C central tem três domínios eletrônicos (con- 
tando a ligação dupla como apenas um domínio), e faz 
“com que tanto a geometria do domínio eletrônico quanto 
a geometria molecular sejam trigonais planas. O O à di- 
reita tem quatro domínios eletrônicos (dois ligantes e dois 


não ligantes), então, a geometria do domínio eletrônico é 
tetraédrica e a geometria molecular é angular. Espera-se. 
que os ângulos de ligação entre o átomo central de Ce o 
átomo de O desviem ligeiramente dos valores ideais 120° 
e 109,5º, por causa da demanda espacial de múltiplos pa- 
res de elétrons ligamtes e não ligantes. 

Nossa análise da molécula de ácido acético aparece 
na Figura 9.9, 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Na estrutura real do ácido acético, espera-se que qual ângulo de ligação seja menor? 


e in 


nte) A geometria do domínio e'etrônico é Enter 
tetraédrica e a geometria moleadar trigonal plana e a geometria molecuar teraferca e a geometria molecular 
éterédica OOOO évigonaipiara EE i 


Figura: Pes] e [e 
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) EX 
Determinando ângulos de ligação 


Colírio para olhos secos geralmente contêm um polímero solúvel em água chamado poli(álcoo! vinilico), sendo baseado na 


molécula orgânica instável do álcool vinílico: 


Determine os valores aproximados dos ângulos de ligação entre H-O-C e O-C-C no álcool vinilico. 


SOLUÇÃO 

Analise Com base na estrutura de Lewis, devemos determinar 
os dois ângulos de ligação. 

Planeje Para determinar um ângulo de ligação, primeiro de- 
finimos o número de domínios eletrônicos que circundam o 
“átomo central da ligação. O ângulo ideal corresponde à geo- 
metria do domínio eletrônico em tomo do átomo. O ângulo 
será um pouco comprimido por elétrons não ligantes ou liga- 
ões múltiplas. 

Resolva Na ligação H-O-C, o átomo de O tem quatro domí- 
nios eletrônicos (dois ligantes e dois não ligams). Portanto, a 
geometria do dominio eletrônico em volta do O é teraédrica: 
isso significa que o seu ângulo ideal seria de 109,5". O ângulo 
da ligação H-O-C é um pouco comprimido pelos pares não. 
rapa e RS 
Para prever o ângulo da ligação O-C-C, devemos examinar o 
átomo central do ângulo. Na molécula, há três átomos ligados. 
a esse átomo de C e nenhum par não ligante, por isso tem ao 
redor dela três domínios eletrônicos. À geometria do domínio 
eletrônico prevista é trigonal plana, resultando em um ângulo. 
ideal de ligação de 120°. Em razão do tamanho maior do do- 
mínio C=C, o Angulo de ligação deverá ser um pouco maior 
doque 120º, 


Para praticar: exercício 1 
Os átomos do composto metil-hidrazina, CHgNs, utilizado 


“como um propulsor de foguete, são conectados da seguinte 
maneira (observe que os pares isolados não são mostrados): 


Quais são os valores ideais para os ângulos das ligações C-N-N 
€ H-N-H, respectivamente? 

(a) 109,5%e 109,5* 

(b) 109,5* e 120° 

(6) 120° e 109,5º 

(a) 120° e 120º 

(e) Nenhuma das anteriores 


de 
Determine os ângulos das ligações H-C-H e C-C-C no 


9.3 | GEOMETRIA MOLECULAR E 
POLARIDADE MOLECULAR 


Agora que já temos uma noção das formas que as mo- 
léculas adotam e o motivo de elas adotarem essas formas, 
vamos voltar a um tópico que discutimos na Seção 8.4, 
chamado polaridade da ligação e momentos de dipolo. 
Conforme vimos, a polaridade da ligação é uma medida. 
de quão uniformemente os elétrons de uma ligação são 
compartilhados entre dois átomos ligados. Assim como a 
diferença de eletronegatividade entre dois átomos aumen- 
ta, a polaridade da ligação também aumenta. «== (Seção 


84) Vimos que o momento de dipolo de uma molécula 
diatômica é a medida da quantidade de separação de carga 
presente em uma molécula. 

Para uma molécula com mais de dois átomos, o 
momento de dipolo depende tanto das polaridades das 
ligações individuais quanto da geometria da molécula. 
Para cada ligação na molécula, consideramos o dipolo 
da ligação, que é o momento de dipolo devido apenas 
aos dois átomos presentes naquela ligação. Por exemplo, 
considere a molécula linear CO;. Conforme a Figura 
9.10, cada ligação C=O é polar, e como as ligações 
C=O são idênticas, os dipolos da ligação são iguais em 
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magnitude, Um gráfico da densidade eletrônica da mo- 
écula mostra claramente que as ligações individuais são 
polares, mas o que podemos dizer do momento de dipolo 
geral da molécula? 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual é a soma dos dois vetores vermelhos no topo da figura? 


Dipolos da ligação com sentido 
igual e com sentidos opostos 


A/N 


— Lo 


35 25 35 
Momento de dipolo total =0 


me 
HE = 


Figura 9,10 CO, uma molécula apolar. Os números representam 
os valores de eletronegatvidade para esses doss átomos. 


Os dipolos da ligação e os momentos de dipolo são 
quantidades vetoriais, ou seja, ambos têm uma magni- 
tude e uma direção. O momento de dipolo de uma molé- 
cula poliatômica representa a soma dos vetores dos seus. 
dipolos de ligação. As magnitudes e a direção dos dipo- 
los da ligação devem ser consideradas quando os vetores 
são somados. Embora os dois dipolos da ligação no CO3 
sejam iguais em magnitude, eles têm direções opostas. 


Somá-los é o mesmo que somar dois números que são 
iguais em magnitude, mas com sinais opostos, como 100 
+ (-100) Os dipolos da ligação, assim como os núme- 
ros, “cancelam” um a0 outro, Portanto, o momento de 
dipolo do CO; é zero, mesmo que as ligações individu- 
ais sejam polares. A geometria da molécula determina 
que o momento de dipolo total seja zero, tornando a mo- 
lécula de CO; apolar. 


Reflita 


A molécula O=C=S é linear e tem uma estrutura de Lewis aná- 
loga à estrutura do CO. Você acha que essa molécula é apolar? 


Dipolos de ligação 


A 
E E 


Figura 9.11 Hy0, uma molécula polar, Os números representamos 
valores de letonegatiiade 


individuais. Por isso, devemos representar a estrutura de 


EXERCÍCIO RESOLVIDO 9.4 
Polaridade das moléculas 
Determine se essas moléculas são polares ou apolares: (a) BrC1, (b) SO), (e) SFe. 
SoLuçÃo 
Analise Com base em três fórmulas moleculares, devemos de- 
terminar se as moléculas são polares. 


Planeje Uma molécula com apenas dois átomos é polar se 
os átomos diferem em eletronegatividade. Já a polaridade. 
de uma molécula com três ou mais átomos depende tanto da 
geometria molecular quanto das polaridades das ligações. 


Lewis de cada molécula com três ou mais átomos e deter- 
minar sua geometria molecular. Em seguida, bascamos-nos. 
nos valores de eletronegatividade para determinar a dire- 
ção das ligações dipolares. Por último, verificamos se os 
dipolos da ligação se cancelam para que tenhamos uma 
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molécula apolar ou se ces se reforçam, resultando em uma 
molécula polar. 

Resolva 

(a) O cloro é mais cletroncgativo que o bromo. Todas as molé- 
culas diatômicas com ligações polares são moléculas polares. 
Consequentemene, o BCI é polar, com o cloro carregando a 
carga parcial negativa: 


B—a. 


O momento de dipolo do BrCI medido é p = 0.57 D- 
(b) Como o oxigênio é mais cletronsgativo que o enxofre, o 
SO, tem ligações polares. As três formas de ressonância po- 
dem ser escritas do seguinte modo: 


Seg; — p=5—ğ: — jpeg; 


Para cada uma dessas, o modelo VSEPR prevê uma geometria 
molecular angular, Uma vez que a molécula é angular, os dipo- 
los das ligações não se cancelam e a molécula é polar: 


dá “So 


Experimentalmente, o momento de dipolo do SO; € = 1,63 D. 


(6) O dor é mais eletronegativo que o enxofre, portanto os dipo- 
tos das ligações apontam em direção ao ldor Para que fique mais 
claro, apenas um dipolo S-F é mostrado. As sis ligações S-F sio- 
organizadas em octacdros, que ficam em tomo do enxofre central: 


Uma vez que a geometria molecular do octaedro é simétrica, 
os dipolos da ligação se cancelam e a molécula é apolar, isso. 
significa que p= 0 


Para praticar: exercício 1 

Considere uma molécula AB. na qual A e B têm cletronegati- 
vidades diferentes, Sabe-se que a molécula tem um momento. 
“de dipolo total igual a zero. Quais dessas geometrias molecu- 
lares a molécula pode ter? (a) Piramidal trigonal (b) Trigonal 
plana (e) Em forma de T (8) Tetraédrica (e) Mais de uma das 
opções anteriores. 


Para praticar: exorcício 2 


Determine se as moléculas a seguir são polares ou apolares 
(a) SP4. (b) ICI. 


Agora, vamos considerar o H;O, uma molécula angu- 
lar com duas ligações polares (Figura 9.11). Mais uma 
vez, as duas ligações são idênticas e os dipolos das liga- 
ções são iguais em magnitude. Entretanto, como a molé- 
cula é angular, os dipolos da ligação não se opõem direta- 
mente uns aos outros e, portanto, não se cancelam. Assim. 
a molécula de H20 tem um momento de dipolo total di- 
ferente de zero (= 1,85 D), sendo uma molécula polar. 
O átomo de oxigênio carrega uma carga parcial negativa e 
cada átomo de hidrogênio tem uma carga parcial positiva, 
como ilustrado no modelo de densidade eletrônica. 


A Figura 9,12 ilustra alguns exemplos de molé- 
culas polares e apolares, todas com ligações polares. As. 
moléculas nas quais o átomo central é simetricamente 
circundado por átomos idênticos (BF; e CC) são apo- 
lares. Para moléculas AB,. nas quais todos os átomos. 
de B são iguais, algumas formas simétricas — lincar 
(ABa). trigonal plana (AB), tetraédrica (AB), bipira- 
midal trigonal (ABs) e octaédrica (ABg) — devem levar 
a moléculas apolares, mesmo que as ligações individuais. 
sejam polares. 


Br 40 
Apolar 
Figura 9.12 Moléculas polares e apolares com ligações polares. Os números. 
representam essere de eloegaraoe 
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9.4 | LIGAÇÃO COVALENTE E 
SOBREPOSIÇÃO ORBITAL 


O modelo VSEPR fomece um meio simples para pre- 
ver as geometrias moleculares, mas não explica por que 
as ligações entre os átomos são formadas. Desenvolvendo 
teorias sobre ligações covalentes, os químicos abordaram 
o problema por outro ponto de vista, utilizando a mecã- 
nica quântica, Como podemos usar os orbitais atômicos. 
para explicar a ligação, levando em conta a geometria 
molecular? A unilo entre a noção de Lewis das ligações 
entre os pares de elétrons e a ideia dos orbitais atômicos. 
leva a um modelo de ligação química, chamado teoria da 
ligação de valência, na qual pares de elétrons ligantes se 
concentram nas regiões entre os átomos, os pares de elé- 
trons não ligantes ficam em regiões específicas no espaço. 
Estendendo essa abordagem para incluir os modos pelos 
quais os orbitais atômicos podem se misturar uns aos ou- 
tros, temos uma imagem explicativa que corresponde ao 
modelo VSEPR. 

Na teoria de Lewis, uma ligação covalente se forma 
quando os átomos compartilham os seus elétrons, porque 
o compartilhamento concentra a densidade eletrônica en- 
tre os núcleos, Na teoria da ligação de valência, vemos que 
o acúmulo de densidade eletrônica entre os dois núcleos 
ocorre quando um orbital atômico de valência de um dos 
“átomos compartilha espaço, ou se sobrepõe, com o orbital 
atômico de outro átomo. À sobreposição de orbitais permi- 
te que dois elétrons de spin oposto compartilhem o espaço 
entre os núcleos, formando uma ligação covalente. 

A Figura 9.13 apresenta três exemplos de como a 
teoria da ligação de valência descreve a ligação entre dois 
“átomos para formar uma molécula. No exemplo da forma- 
ção do Ha, cada átomo de hidrogénio tem um único clé- 
tron no orbital 1s, À medida que os orbitais se sobrepõem, 
a densidade eletrônica se concentra entre os dois núcleos. 
Como os elétrons são simultaneamente atraídos na região 
de sobreposição por ambos os núcleos, eles unem os áto- 
mos e formam uma ligação covalente. 

A ideia de que a sobreposição de orbitais produz uma 
ligação covalente se aplica igualmente bem a outras mo- 
Jéculas. Por exemplo, no HCI, o cloro tem a configuração 
eletrônica [Nc]35/3p”. Todos os orbitais de valência do 
cloro estão preenchidos, exceto um dos orbitais 3p, que 
possui um único elétron. Esses pares de elétrons 3p em- 
parelham com o elétron 1s do H para formar a ligação 
covalente no HCI (Figura 9.13). Como os outros dois or- 
bitais 3p do cloro já estão preenchidos com um par de elé- 
trons, eles não participam da ligação com o hidrogênio. 
Da mesma forma, podemos explicar a ligação covalente 
no Clh em termos da sobreposição do orbital 3p parcial- 
mente preenchido de um átomo de CI com o orbital 3p 
parcialmente preenchido do outro átomo. 

Existe sempre uma distância ideal entre os dois nå- 
cleos em qualquer ligação covalente. A Figura 9.14 
ilustra como a energia potencial de um sistema formado 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


De que maneira a ideia de sobreposição explica por que o com- 
primento da ligação no HCI é maior que da ligação no Hz? 


a Gi 
Figura 9.13 Ligações covalentes no Hz, no HCl e no 
Cy resultantes de sobreposição dos orbitals atômicos 


por dois átomos de H varia à medida que os átomos se li- 
gam para formar uma molécula Ha. Quando os átomos es- 
tão infinitamente distantes, eles não percebem a presença 
um do outro, fazendo com que a energia se aproxime de 
zero. À medida que a distância entre os átomos diminui, 
a sobreposição entre seus orbitais Ls aumenta. Em razão 
do resultante aumento da densidade eletrônica entre os 
núcleos, a energia potencial do sistema diminui. Isto é, a 
força da ligação aumenta, como mostra a diminuição na 
energia potencial do sistema. Entretanto, a Figura 9.14 
também mostra que a encrgia aumenta drasticamente 
quando a distância entre os dois núcleos de hidrogênio é 
menor do que 0,74 À. O aumento na energia potencial do 
sistema, que se tora significativo em pequenas distân- 
cias intemucleares, deve-se, principalmente, à repulsão 
eletrostática entre os núcleos. A distância internuclear no 
vale da curva de energia potencial (nesse exemplo, em 
0,74 À) corresponde ao comprimento da ligação da mo- 
lécula. A energia potencial nesse vale corresponde à for- 
qa da ligação. Dessa maneira, o comprimento da ligação 
observado é a distância na qual as forças de atração entre 
cargas diferentes (elétrons e núcleos) são equilibradas 
por forças repulsivas entre cargas iguais (etron-elétron 
e núcico-núcico). 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Na parte esquerda da cuna, a energia potencial é maior que zero. O que faz com que isso aconteça? 


Figura 9.14 Formação da molécula de Hz à medida que os orbitais atômicos se sobrepõem. 


9.5 | ORBITAIS HÍBRIDOS 


O modelo VSEPR, simples como é, faz um excelente 
trabalho em prever a forma das moléculas, apesar de não 
ter nenhuma relação óbvia com o preenchimento e com 
os formatos dos orbitais atômicos. Por exemplo, gostaría- 
mos de entender como explicar a configuração tetraédrica. 
das ligações C-H no metano com relação aos orbitais 2s 
e 2p do átomo central de carbono, que não são voltadas 
para os vértices do tetraedro. Como podemos conciliar a 
noção de que ligações covalentes são formadas a partir 
da sobreposição dos orbitais atômicos com as geometrias. 
moleculares originadas do modelo VSEPR? 

Para começar, vamos relembrar que os orbitais atô- 
micos são funções matemáticas resultantes do modelo 
mecânico-quântico para a explicar a estrutura atômica. 
ses (Seção 6.5) Para explicar as geometrias moleculares, 
consideramos frequentemente que os orbitais atômicos de 
um átomo (geralmente o átomo central) se misturam para 
formar novos orbitais, chamados orbitais híbridos. O for- 
mato de qualquer orbital híbrido é diferente dos formatos 
dos orbitais atômicos originais. O processo de misturar or- 
bitais atômicos é uma operação matemática denominada. 
hibridização. O número total de orbitais atômicos pre- 
sentes em um átomo permanece constante, de modo que 
o número de orbitais híbridos presentes em um átomo é 
igual ao número de orbitais atômicos que são misturados. 

Ao examinarmos os tipos comuns de hibridização, 
observe a conexão entre o tipo de hibridização e algumas 
das geometrias moleculares previstas pelo modelo VSEPR: 
linear, angular, trigonal plana e tetraédrica. 


ORBITAIS HÍBRIDOS sp 

Para ilustrar esse processo de hibridização, considere 
a molécula do BeF», que apresenta a seguinte estrutura 
de Lewis: 


:E—Be—fs 


O modelo VSEPR prevê corretamente que o Ber é 
lincar, com duas ligações Be-F idênticas, Desse modo, 
como podemos usar a teoria de ligação de valência para 
descrever essa ligação? A configuração eletrônica do F 
(15252pº) indica um elétron desemparelhado no orbital 
2p. Esse elétron pode ser emparelhado com um elétron de- 
semparelhado do Be, para formar uma ligação covalente 
polar. Entretanto, quais orbitais no átomo de Be se sobre- 
põem com os do átomo de F para formar as ligações Be-F? 

O diagrama do orbital de um átomo de Be no estado 
fundamental é: 
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Agora, o átomo de Be tem dois elétrons desempare- 
Ihados, podendo formar duas ligações covalentes polares 
com átomos de F. Entretanto, as duas ligações não seriam 
idênticas, pois o orbital 2s do Be seria usado para formar 
uma das ligações € o orbital 2p seria usado para formar a 
outra. Portanto, embora a promoção de um elétron per- 
mita que duas ligações Be-F sejam formadas, ainda não 
explicamos a estrutura do BeF. 

Podemos resolver esse dilema “misturando” os orbi- 
tais 2s com um orbital 2p para gerar dois novos orbitais, 
conforme a Figura 9.15. Assim como os orbitais p, cada. 
novo orbital tem dois lobos. Entretanto, ao contrário do 
orbital p, um lobo é bem maior que o outro, Os dois novos. 
orbitais são idênticos em formato, mas seus lobos maiores. 
apontam em direções opostas. Esses dois novos orbitais, 
coloridos de roxo na Figura 9.15, são orbitais híbridos. 
Como hibridizamos um orbital s e um p, chamamos cada 
híbrido de orbital híbrido sp. De acordo com o modelo de 
ligação de valência, uma configuração linear de domínio 
eletrônico implica uma hibridização sp. 

Para o átomo de Be no BeF, escrevemos o diagrama 
de orbital para formar dois orbitais híbridos sp da seguinte 
maneira: 


LIBRE 
ko p % 


Os elétrons nos orbitais híbridos sp podem formar 
ligações com os dois átomos de flúor (Figura 9.16). 
Uma vez que os orbitais híbridos sp são equivalentes, mas 
apontam em direções opostas, o BeF; tem duas ligações 


Figura 9.15 Formação de orbitais hibridos sp. 


idênticas e geometria linear, Usamos um dos orbitais 2p 
para a hibridização, deixando livres os dois orbitais atômi- 
cos 2p restantes do Be que permanecem não hibridizados. 
Lembre-se de que cada átomo de flúor tem outros dois 
orbitais atômicos p de valência, cada um contendo um par 
de elétrons não ligantes. Esses orbitais atômicos não fo- 
ram exibidos na Figura 9.16 para simplificar a ilustração. 


Reflita 


Qual é a orientação de dois orbitais p não hibidizados em Be 
com relação às duas ligações Be-F7 


ORBITAIS HÍBRIDOS sp? E sp? 


Sempre que misturamos um certo número de or 
tais atômicos, temos como resultado o mesmo número de 
orbitais híbridos. Todo orbital híbrido é equivalente aos 
outros, mas aponta para direções diferentes. Desse modo, 
misturar um orbital atômico 2s e um 2p produz dois orbi- 
tais híbridos sp equivalentes, que apontam para direções. 
opostas (Figura 9.15). Outras combinações de orbitais atð- 
micos também podem ser hibridizadas para que diferentes 
geometrias sejam obtidas. Por exemplo, no BF), misturar 
os orbitais atômicos 2s e dois dos orbitais atômicos 2p 
produz três orbitais híbridos sp? (pronuncia-se *'s-p-dois”) 
equivalentes (Figura 9.17). 

Os três orbitais híbridos sp? estão no mesmo plano, 
120º um do outro. Eles são utilizados para fazer três 
ligações equivalentes com três átomos de flúor, produzin- 
do a geometria molecular trigonal plana do BF}. Observe 
que um orbital atômico 2p não preenchido permanece não 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que é aceitável considerar apenas os lobos grandes dos orbitais hibridos de Be na ligação com F? 


Tata aa 


><. 


Orbital atômico 
2pdoF 


ID 


nss | 


= 


Figura 9.16 Formação de duas ligações equivalentes Be-F no Bef. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é o ângulo formado entre os lobos dos três orbitais hibridos sp?? 


Um orbital s 


4 
a 


Dois orbitais p 


Figura 9.17 Formação de orbitais hibridos sp. 


Orbitais hibridos sp? 
juntos (apenas os 
Tobos maiores) 


Três orbitais 
híbridos sp? 


hibridizado, está orientado perpendicularmente ao plano 
definido pelos três orbitais híbridos sp?, com um lobo aci- 
ma e um abaixo do plano. Esse orbital não hibridizado 
será importante quando discutirmos ligações duplas na 
Seção 9.6. 

Um orbital atômico s pode ser misturado com todos 
os três orbitais atômicos p na mesma subcamada. Por 
exemplo, o átomo de carbono no CHa forma quatro liga- 
ções equivalentes com os quatro átomos de hidrogênio. 
Prevemos esse processo como resultado de uma mistura. 
entre os orbitais atômicos 2s e os três orbitais atômicos 
2p do carbono para criar quatro orbitais híbridos sp” (pro- 
nuncia-se “s-p-três”) equivalentes. Cada orbital híbrido 
sp’ tem um lobo maior que aponta em direção a um dos 
vértices de um tetraedro (Figura 9.18), Esses orbitais 
híbridos podem ser utilizados para formar uma ligação de 
dois elétrons pela sobreposição com os orbitais atômicos 
de outro átomo, como o H. Usando a teoria de ligação de 
valência, podemos descrever a ligação no CH4 como uma 
sobreposição de quatro orbitais híbridos sp’ equivalentes. 
no C com um orbital 1s dos quatro átomos de H para for- 
mar quatro ligações equivalentes. 


Reflita 


Em um átomo hibridizado sp?, vimos que havia um orbital 29 
não hibridizado. Quantos orbitais 29 não hibidizados restam 
em um átomo com orbitais hibridos sp?? 


A ideia da hibridização também é usada para des- 
crever a ligação de moléculas que contêm pares de elé- 
trons não ligantes. Por exemplo, no H;0, a geometria do 


“domínio eletrônico em torno do átomo de O central é qua- 
se tetraédrica (Figura 9.19). Dessa maneira, os quatro 
pares de clétrons podem ser visualizados ocupando orbi- 
tais híbridos sp’. Dois dos orbitais híbridos são ocupados 
por pares de elétrons não ligantes e os outros dois formam 
ligações com os átomos de hidrogênio, 


MOLÉCULAS HIPERVALENTES 


Até este momento, a nossa discussão sobre a hibri- 
dização envolveu apenas elementos do segundo período, 
especificamente o carbono, o nitrogênio e o oxigênio. Os. 
elementos do terceiro período em diante introduzem um 
novo conceito, pois, em muitos dos compostos que eles. 
formam, esses elementos são hipervalentes — têm mais. 
de um octeto de elétrons em tomo do átomo central, «> 
(Seção 8.7) Na Seção 9.2, estudamos que o modelo VSE- 
PR funciona bem para prever as geometrias de moléculas. 
hipervalentes, a exemplo de: PCls, SE é BrFs, No entan- 
to, podemos estender o uso dos orbitais híbridos para des- 
crever a ligação nessas moléculas? Resumindo, a resposta 
para essa pergunta é que seria melhor não usar orbitais. 
híbridos em moléculas hipervalentes, como discutiremos. 
embreve. 

O modelo de ligação de valência que desenvolvemos. 
para os elementos do segundo período funciona bem para 
compostos de elementos do terceiro período, desde que 
não tenhamos mais do que um octeto de elétrons nos or- 
bitais da camada de valência. Por exemplo, é adequado 
discutir a ligação que ocorre no PF; ou no H;S em relação. 
aos orbitais híbridos s e p no átomo central. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual dos orbitais p você acredita que contribui mais na mistura que vai gerar o orbital hibrido sp, localizado à extrema direita da 
segunda fileira da figura? 


z z z z 
* Rd id y 
“ x £ “ 
s P » P 


PAD wsv 
«do. 
” 
Figura 9.18 Formação de orbitais híbridos sp". 
RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Faz diferença qual dos dois orbitais hibridos sp? são usados para se ligar aos dois pares eletrônicos não ligantes? 


Figara 9.19 Descrição de um orbital hibrido de H0. 
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Para compostos com mais de um octeto, podemos 
imaginar como seria aumentar o número de orbitais hí- 
bridos formados mediante a inclusão de orbitais da ca- 
mada de valência d. Por exemplo, para o SFe, podemos 
imaginar como seria misturar dois orbitais 3d de enxofre 
além do 3s e três orbitais 3p para totalizar seis orbitais hí- 
bridos, Entretanto, os orbitais 3d do enxofre são substan- 
cialmente mais energéticos que os orbitais 3s e 3p, então, 
a quantidade de energia necessária para formar os seis. 
orbitais híbridos é maior que a quantidade liberada na 
formação das ligações dos seis átomos de flúor. Cálculos. 
teóricos sugerem que os orbitais 3d do enxofre não parti- 
cipam de forma significativa na ligação entre o enxofre e 
os seis átomos de flãor, e que não seria válido descrever 
a ligação no SF usando seis orbitais híbridos. O modelo. 
de ligação mais detalhado, necessário para discutir a li- 
gação no SF e em outras moléculas hipervalentes, exige 
um detalhamento além do escopo de um livro de química. 
geral, Felizmente, o modelo VSEPR, que explica as pro- 
priedades geométricas de tais moléculas utilizando a re- 
pulsão eletrostática, prevê de maneira eficaz a geometria 
dessas moléculas. 

Essa discussão remete aos modelos científicos que 
não representam a realidade, mas sim a tentativa de des- 
crever aspectos da realidade que tivemos a possibilidade 
de medir, a exemplo das distâncias da ligação, as ener- 
gias da ligação, as geometrias moleculares etc. Um 
delo funciona até certo ponto, como no caso dos orbitais 
híbridos. O modelo dos orbitais híbridos para elementos. 


do segundo período tem se mostrado muito útil e é par- 
te essencial de toda e qualquer discussão sobre ligação e 
geometria molecular em química orgânica. No entanto, 
quando se trata de moléculas como a de SF, encontramos. 
limitações no modelo. 


RESUMO DOS ORBITAIS HÍBRIDOS 
Em resumo, os orbitais híbridos proporcionam um 

modelo adequado para ser usado em teorias de ligação de 

valência que descrevem ligações covalentes em molécu- 
las com um octeto de elétrons ou menos em volta de seu 

“átomo central, e no qual a geometria molecular está de 

acordo com a geometria do domínio eletrônico prevista 

no modelo VSEPR. Enquanto o conceito de orbitais hi- 
bridos tem um valor de previsão limitado, quando conhe- 
cemos a geometria do domínio eletrônico, podemos em- 
pregar a hibridização para descrever os orbitais atômicos 
usados na ligação com o átomo central. 

As etapas a seguir permite-nos descrever os orbitais 
híbridos usados por um átomo nas ligações: 

1. Represente a estrutura de Lewis para a molécula ou 
o fon, 

2. Use o modelo VSEPR para determinar a geometria 
“do domínio eletrônico em tomo do átomo central. 

3. Especifique quais são os orbitais híbridos necessá- 
rios para acomodar os pares de elétrons, com base nas 
configurações geométricas desses orbitais (Tabela 
9.4). 


Tabela 9.4 Configurações geométricas caracteristicas de conjuntos de orbitais hibridos. 


Conjuntode Conjunto de 
orbital atômico orbitais hibridos Geometria Exemplo 
sp Befy Hoc 
sap 850; 
sepp CH NHs, HO, Ng 
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EXERCÍCIO Ri 


Descrição da hibridização de um átomo central 


Descreva a hibridização do orbital em tomo de um átomo central no NH. 


SOLUÇÃO 
Analise Com base na fórmula quimica de um ânio poliatô- 
mico, devemos descrever o tipo de orbital híbrido em tomo do 
átomo central. 

Planeje Para determinar a hibridização no átomo central, deve- 
mos conhecer a geometria do domínio eletrônico ao seu redor. 
Assim, representamos a estrutura de Lewis para determinar o 
número de domínios eletrônicos ao redor do tomo central A 
hibridização está de acordo com o número € a geometria dos 
domínios eletrônicos em tomo do stomo central, como previsto 
no modelo VSEPR. 


Cein 


Como existem quatro domínios eletrônicos em tomo do N, a 
geometria do domínio eletrônico é tetradrica. A hibridização 


que resulta em uma geometria de domínio eletrônico tetra. 
dica €a sp? (Tabela 9.4) Dois dos orbitais híbridos sp? contêm 
pares de elétrons não ligantes e os ouros dois são utilizados 
para fazer ligações com os átomos de hidrogênio. 

Para praticar: exercício 1 

Para qual das seguintes moléculas ou fons a descrição a seguir 
se aplica? "A ligação pode ser explicada ao utilizar um con- 
Junto do ortitnis Mividos q? mo fomo ccctal, com um dos 
orbitais hibridos com um par de elétrons não ligante”, 

(a) CO; (b) HS (€) O; (d) CO; (e) Mais de uma das alter- 
ativas está correta. 

Para praticar: exercício 2 

Determine a geometria do domínio eletrônico e a hibridização 
do átomo central no SO; 


Esses passos estão ilustrados na Figura 9.20, que 
mostra como ocorre a hibridização do N no NH3. 


9.6 | LIGAÇÕES MÚLTIPLAS 


Nas ligações covalentes vistas até o momento, a den- 
idade eletrônica está concentrada em tomo da linha que 
conecta os dois núcleos (eixo internuclear). Esta linha 
passa pelo meio da região de sobreposição, formando um 
tipo de ligação covalente, chamada ligação sigma (o). 


A sobreposição de dois orbitais s no Ha, a sobreposição 
dos orbitais s e p no HCI, a sobreposição de dois orbitais. 
p no Cl; (ilustradas na Figura 9.13) e a sobreposição de 
um orbital p e de um orbital híbrido sp no BeF; (Figura 
9.16) são ligações o. 

Para descrever as ligações múltiplas, devemos consi- 
derar um segundo tipo de ligação, que é resultado da sobre- 
posição de dois orbitais p orientados perpendicularmente 
ao eixo intemuclcar (Figura 9.21), A sobreposição la- 
teral dos orbitais p produz a ligação pi (7). Na ligação 
7, a região de sobreposição está acima e abaixo do eixo 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como poderiamos modificar a figura se estivéssemos lidando com o PH3, em vez de com o NH3? 


Figura 9.20 Descrição dos orbitais hibridos de ligação no NH). Observe a compacaço com a Figura 9.6 Aqui focamos os 
oia Ibidos que fazem Igates e consideram os pares eletrônicos não gates. 
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Ligação 
DP: 
a ções 


Ligação m 


Eixo 
internuclear 


P P 


Figura 9.21 Comparação entre as ligações a e m. Observe qae as dus regiões de 
sobregesição na Egação w, acima e abalo do oiee, constem uma Iação simples w. 


intemuclear, Diferentemente da ligação a, em uma liga- 
ção 7, a densidade eletrônica não está concentrada no cizo 
intemuclcar. Embora não esteja evidente na Figura 9.21, a 
orientação lateral dos orbitais p em uma ligação 77 toma a 
sobreposição mais fraca. Isso normalmente faz com que as 
ligações 7 sejam mais fracas que as ligações o, 

Em quase todos os casos, uma ligação simples repre- 
senta uma ligação or. Uma ligação dupla consiste em uma. 
ligação a mais uma ligação 7, e uma ligação tripla é uma 
ligação or mais duas ligações 7: 


HH he 

| 7% 

Uma ligação o Uma ligação o 
€ uma ligação m 


Uma lig 
cdas ieem 


Para ver como essas ideias são usadas, podemos 
considerar o etileno (CzHa), que tem uma ligação dupla 
C=C. Conforme ilustrado pelo modelo de bola e vareta na 
Figura 9.22, os três ângulos de ligação em cada carbono 
são de aproximadamente 120°, sugerindo que cada átomo 
de carbono usa orbitais híbridos sp? (Figura 9.17) para 
formar as ligações ar com os outros carbonos e com os 
dois hidrogênio. Como o carbono tem quatro elétrons de 
valência, depois da hibridização sp?, um elétron de cada 
carbono permanece no orbital 2p não hibridizado. Ob- 
serve que esse orbital 2p não hibridizado é diretamente 
perpendicular ao plano com três orbitais sp? hibridizados. 

“Agora, vamos percorrer as etapas para construir as 
ligações na molécula de etileno. Cada orbital híbrido sp? 
presente em um átomo de carbono contém um elétron. A 
Figura 9.23 mostra como podemos visualizar primeiro 
a formação da ligação o C-C pela sobreposição de dois 
orbitais híbridos sp”, cada um em um átomo de carbono. 


Dois elétrons são usados na formação da ligação o C-C. 
Em seguida, a ligação o C-H é formada ao se sobrepor ao 


e 


Figura 9.22 Geometria molecular trigonal plana do etileno. A 
ação dupla é formada por ura ação w C-C e uma igação w C-C. 


orbital híbrido sp? restante no átomo C com um orbital 1s 
em cada átomo H. Usamos mais oito elétrons para formar 
as ligações C-H. Assim, 10 dos 12 elétrons de valência da 
molécula C7H são utilizados para formar cinco ligações o. 

Os dois cléwons de valência permanecem nos orbitais 
2p não hibridizados, sendo um elétron em cada carbono. Os 
dois orbitais podem se sobrepor um ao outro lateralmente, 
conforme a Figura 9.23. À densidade eletrônica resultante 
está concentrada acima e abaixo da ligação C-C existente: 
uma ligação 7 (Figura 9.21). Portanto, a ligação dupla C=C 
no etileno consiste em uma ligação or e uma ligação 7. 

Muitas vezes, referimos-nos aos orbitais atômicos 2p 
não hibridizados de um átomo hibridizado sp? como um 
orbital py (“pê-pi”), porque ele é um orbital p que pode 
ser envolvido na formação de uma ligação 7. Assim, a li 
“ação 7 de dois elétrons do etileno é formada pela sobre- 
posição de dois orbitais pe, sendo um em cada átomo de 
C, e cada um acomodando um elétron. Lembre-se de que 
a formação de uma ligação 7 envolve uma sobreposição 
“lateral” do orbital pyp, em comparação a uma sobreposi- 
ção frontal como a que ocorre na ligação o C-C e C-H. 

Embora não possamos observar experimentalmente a 
ligação 7 de maneira direta (tudo o que podemos obser- 
var é o posicionamento dos átomos), a estrutura do etileno 
fornece uma forte evidência da sua presença, Primeiro, o 
“comprimento da ligação C-C no etileno (1,34 À) é menor 
“do que em compostos com ligação simples C-C (1,54 À), 
consistente com a presença de uma ligação dupla C=C 
mais forte. Em segundo lugar, todos os seis átomos de 
CH estão no mesmo plano. Os orbitais py em cada áto- 
mo de C que fazem a ligação 7 podem atingir uma boa 
sobreposição somente quando os dois fragmentos CHy 
estão no mesmo plano. Como as ligações 7 podem con- 
ferir rigidez à molécula, € necessário que porções dessa 
molécula sejam planas. 


Reflita 


A molécula chamada diszina tem a fórmula NaH e a seguinte 
estrutura de Lewis 
H-N=N—H 


Você espera que a diazina seja uma molécula linear (com todos os. 
quatro átomos na mesma Inha)? Se não, você espera que a mo- 
Véia seja plana (com todos os quatro átomos no mesmo plano)? 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que é importante que os orbitais hibridos sp? dos dois átomos de carbono estejam no mesmo plano? 


Orbitais híbridos sp? 


fraou 


Ligação o 
cc 


Figura 9.23 Estrutura orbital do etileno, CiM- 


Ligações triplas também podem ser explicadas utili- 
zando orbitais híbridos. Por exemplo, o acetileno (C3H3) é 
uma molécula lincar com uma ligação tripla: H-C=C-H. 
A geometria molecular sugere que cada átomo de carbo- 
no utiliza um orbital híbrido sp para formar uma ligação 
o com os outros carbonos e um hidrogênio. Assim, cada 
átomo de carbono tem dois orbitais 2p não hibridizados, 
com ângulo adequado, um em relação ao outro € com o 
eixo do conjunto sp híbrido (Figura 9.24). Dessa forma, 
temos dois orbitais ps remanescentes em um átomo de 
carbono sp hibridizado, Esses orbitais py se sobrepõem 
para formar um par de ligações 7. Assim, uma ligação. 


tripla no acetileno consiste em uma ligação or e duas li- 
eações m. 

Embora seja possível fazer uma ligação 7 a partir de 
orbitais d, as únicas ligações 7 que vamos considerar são 
aquelas formadas pela sobreposição dos orbitais p. Essas 
ligações 17 podem ser formadas somente se os orbitais p 
não hibridizados estiverem presentes nos átomos ligantes. 
Portanto, apenas átomos que têm hibridização sp e sp” 
podem formar ligações 7. Além disso, ligações duplas e 
triplas (portanto, ligações 77) são mais comuns em molé- 
culas com átomos do segundo período, especialmente C, 
Ne O. Átomos maiores, como S, P e Si, formam ligações. 
= com menor facilidade. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Com base no modelo de ligações do etileno e do acetileno, qual molécula deve ter a maior energia na ligação carbono-carbono? 


Oninictanitoap 


cado 


Orbitais 2p (pa) 
ESS nda 
Ligação g C-H Ligação C-C 


sfo 


Formam a ligação 
mec 


Ligação r c-C 


Figara 9.24 Formação de duas ligações m no acetileno, CiM. 


ESTRUTURAS RESSONANTES, 


Nas moléculas que temos discutido até o momento, os 
elétrons ligantes estão localizados. Com isso, queremos. 
dizer que os elétrons a e 7 estão totalmente associados 
aos dois átomos que formam a ligação. Entretanto, em 
muitas moléculas, não podemos descrever adequadamen- 
te a ligação como totalmente localizada. Essa situação 
surge principalmente em moléculas com duas ou mais 
estruturas ressonantes que envolvem ligações 7. 

Uma molécula que não pode ser descrita com liga- 
ções 7 localizadas é o benzeno (CH), com duas estrutu- 
ras de ressonância: oco (Seção 8.6) 


O-0 -© 
O benzeno tem um total de 30 elétrons de valência. 
Para descrever as ligações do benzeno usando orbitais 


híbridos, primeiro devemos selecionar o esquema de hi- 
bridização que está de acordo com a geometria molecu- 
tar. Como cada carbono é cercado por três átomos com 
ângulos de 120º, o conjunto híbrido adequado é o sp?. 
Seis ligações o C-C localizadas e seis ligações o C-H 
híbridos sp?, 
conforme a Figura 9.26(a). 24 elétrons de va- 
tência formam a ligação or da molécula. 

idização de cada átomo C é sp?, existe 
um orbital pe em cada átomo C, sendo que cada um é 
orientado perpendicularmente ao plano da molécula. A 
situação é muito semelhante àquela no etileno, exceto 
que agora temos seis orbitais p formando um anel, como 
ilustra a Figura 9.26 (b). Os seis elétrons de valência 
“ocupam os seis orbitais py, um por orbital. 

Podemos imaginar usar os orbitais p, para formar 
três ligações localizadas 7. Conforme a Figura 9.27, 
existem dois modos equivalentes de fazer essas ligações 
localizadas, de modo que cada uma corresponda a uma 
estrutura de ressonância. Entretanto, uma representação 
que ilustre ambas as estruturas de ressonância tem os seis. 
= elétrons “espalhados” entre todos os seis átomos de 
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) EXERCÍCIO RESOLV 


Descrição de ligações or e 7 em uma molécula 


O formaldeído tem a seguinte estrutura de Lewis: 


Descreva como as ligações do formaldeído são formadas com reação à sobreposições dos orbitais hibridos e não hibridizados. 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos descrever a ligação do formaldeído com re- 
lação aos orbitais híbridos. 

Planeje Ligações simples são ligações o, e ligações duplas 
consistem em uma ligação o e uma ligação 7. As formas pe- 
tas quais essas ligações são formadas podem ser deduzidas da 
geometria molecular, que, por sua vez, determinamos usando 
o modelo VSEPR. 

Resolva O átomo de C tem três domínios eletrônicos so seu 
redor, sugerindo uma geometria trigonal plana com ângulos de 
ligação de aproximadamente 120". Essa geometria implica or- 
bitais híbridos sp? no C (Tabela 9.4). Esses hibridos são usados 


Para praticar: exercicio 1 


para formar duas ligações C-H e uma ligação r C-O com o C. 
Um orbital 2p permanece não hibridizado (o orbital py) no 
carbono, perpendicular ao plano dos três híbridos ap?, 

O átomo de O também tem três domínios eletrônicos ao seu 
Fedor, portanto, assumimos que ele tem hibridização sp?, Um 
desses orbitais híbridos participa na ligação o C-O, enquan- 
to os outros dois acomodam os pares de elétrons não ligantes 
do átomo de O, Desse modo, da mesma maneira que o átomo 
de C, o átomo de O tem o orbital py sobreposto para formar 
uma ligação w C-O (Figura 9.25). 


Orbitais que contèm 
pares de eéra 
não ligantes 


Acabamos de chegar à uma descrição da ligação para a mo- 
cula de formaldeído, Leia as seguintes afirmações sobre a 
molécula é marque as que forem corretas. 

G) Dois dos elétrons da molécula são usados para fazer a liga- 
ção w na molécula, 

Gi) Seis elétrons da molécula são usados para fazer a ligação 
cr na molécula. 


O comprimento da ligação C-O no formaldeído deveria 
ser mais curto do que no metanol, HsCOH. 

(0) Apenas uma das afirmações está correta. 

(D) As afirmações (i) e Gi) estão cometas. 


(d) As afirmações (ii) e (ii) estão corretas. 
(6) Todas as afirmações estão corretas. 


“de carbono na acetonitrila: 


(b) Descreva a hibridização de cada átomo de carbono c, (e) 
determine o número de ligações o e = na molécula. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Quais são os dois tipos de ligação ar encontrados no benzeno? 


-gage t 


ligações or 


(b) orbitais py 


Figura 9.26 Rede de ligações v e = no benzena, CH (a) Estrutura das gages o (b) As Igações 
são formadas a art da sobreposição dos oba 2p no hibridizados nos seis mos de carbono. 


Ligação 7 localizada 


Ligação deslocalizada 


TE. 


Figura 9.27 Ligações x deslocalizadas no benzeno. 


carbono, como mostra a Figura 9.27, à direita. Observe 
como essa representação espalhada corresponde ao dese- 
nho de um círculo dentro de um hexágono, que usamos 
com frequência para representar um benzeno, Esse mode- 
Jo leva-nos a prever que todos os comprimentos nas liga- 
ções carbono-carbono serão idênticos, com um compri- 
mento de ligação entre uma ligação simples C-C (1,54 Å) 
e uma ligação dupla C=C (1,34 À). Essa previsão está de 
acordo com o comprimento da ligação carbono-carbono, 
observada no benzeno (1,40 À). 

Uma vez que não podemos descrever as ligações 7 
no benzeno como individuais entre átomos vizinhos, di- 
zemos que o benzeno tem um sistema deslocalizado de 
seis elétrons 7 entre seis átomos de carbono. À desloca- 
lização eletrônica em suas ligações + garante ao benzeno 


) EXERCÍCIO RESC 
Ligações deslocalizadas 


uma estabilidade especial. A deslocalização eletrôni 
nas ligações s também é responsável pela coloração de 
muitas moléculas orgânicas. Um último ponto importante. 
para lembrar com relação às ligações 17 deslocalizadas é 
a restrição que elas conferem à geometria da molécula. 
Para uma sobreposição ideal dos orbitais p todos os áto- 
mos envolvidos em uma rede de ligação 7 deslocalizada 
devem estar no mesmo plano. Essa restrição impõe certa 
rigidez à molécula, que não existe em outras moléculas. 
que apresentam apenas ligações ø (veja o quadro A Quí- 
mica e a vida). 

Se você fizer um curso sobre química orgânica, 
verá muitos exemplos a respeito de como a deslocal 
ção eletrônica influencia as propricdades das moléculas. 
orgânicas. 


Descreva a ligação no fon nitrato, NO;”. Esse fon tem ligações = deslocalizadas? 


SOLUÇÃO 

Analise Dada a fórmula química de um ânion poliatômico, de- 
vemos descrever a ligação e determinar se o fon tem ligações 
= deslocalizadas, 


Planeje O primeiro passo é representar a estrutura de Lewis. 
Múltiplas estruturas de ressonância que envolvem a localiza- 
ção da ligação dupla em diferentes posições sugerem que o 
componente da ligação dupla é deslocalizado. 
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Resolva Na Seção 8.6, vimos que o NOs” tem três estruturas. 
de ressonância, 


Em cada estrutura, a geometria do domínio eletrônico do ni- 
trogênio é trigonal plana, o que implica uma hibridização sp? 
do átomo de N. Quando consideramos a ligação w desloca- 
lizada, é útil considerar que o5 átomos com pares isolados e 
que estão ligados no átomo central também estão hibridizados 
ap, Assim, podemos visualizar que cada átomo de O no ânion 
tem três orbitais híbridos sp? no plano do fon. Cada um dos. 
quatro átomos tem um orbital hibrido pp orientado perpendi- 
cularmente ao plano do fon. 

O fon NO; tem 24 elétrons de valência. Podemos usar pri- 
meiro os orbitais hibridos p? nos quatro fomos para coastrair 
as uts ligações or N-O. Isso utiliza todos os híbridos sp? no 
átomo de N e um híbrido sp? em cada átomo de O, Cada um 
dos dois sp? hibridos em cada átomo de O é usado para acomo- 
dar o par de elétrons não ligante. Dessa forma, para qualquer 
uma das estruturas de ressonância, temos o seguinte arranjo no 
plano do fon: 


Observe que contabilizamos um total de 18 elétrons — seis 
as três ligações a N-O, e 12 como pares não ligantes do do 
mo de O. Os seis elétrons remanescentes ficarão localizados 
no sistema do fon. 

Os quatro orbitais py — um em cada um dos quatro átomos. 
— são usados para construir o sistema + Para qualquer uma 


das estruturas de ressonância apresentadas, podemos imaginar 
uma ligação simples I N-O localizada, formada pela sobre- 
posição do orbital py em um dos átomos de O. Os átomos de O- 
remanescentes têm pares não ligantes nos seus orbitais py. As- 
sim, para cada estrutura de ressonância, temos a siação de- 
mostrada na Figura 9.28. Entretanto, como cada estrutura de 
ressonância contribui igualmente para a estrutura do NO,” ob- 
“servada. representamos a ligação = como deslocalizada sobre 
as três ligações N-O, conforme a figura vista anteriormente. 
Vemos que o fon NOy” tem um sistema a deslocalizado com 
seis elétrons emre os quatro átomos presentes no fon. 


Uma das três 


Ligação m 
localizada N — O 


Figura 9.20 Representações localizadas e deslocalizadas. 
do sistema = com sei elétrons presentes no NO5”. 


Para praticar: exercicio 1 
Quantos elétrons há em um sistema 7 na molécula de ozônio, 
o? 

20) (6) 14 (6) 18 

Para praticar: exercicio 2 


Qual desses compostos tem ligação deslocalizada: SO. SOs, 
SO”, HCO, NH? 


CONCLUSÕES GERAIS SOBRE 
LIGAÇÕES o Em 


Com base nos exemplos vistos, podemos chegar a al- 
gumas conclusões úteis para usar orbitais híbridos e des- 
crever estruturas moleculares: 

1. Cada par de átomos ligado divide um ou mais pares de 
elétrons. Cada linha de ligação que fizermos na estru- 
tura de Lewis representa dois elétrons divididos. Em 
cada ligação cr, pelo menos um par de elétrons está 


localizado no espaço entre os átomos. O conjunto apro- 
priado de orbitais hibridos usados para formar ligações 
entre os átomos e seus vizinhos é determinado pela 
observação da geometria molecular. A correlação entre 
o conjunto de orbitais híbridos e a geometria em tomo 
do átomo está descrita na Tabela 94. 

2. Como os elétrons presentes na ligação o estão loca- 
lizados na região entre dois átomos ligados, eles não 
contribuem significativamente para a ligação entre 
quaisquer outros dois átomos. 


carry 
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vasco 


A visão começa quando a luz é focada pela lente do olho em 
direção à retina, camada de células que reveste o globo ocular. A 
retina contém células fotorreceptora, chamadas de bastonetes 
e cones (Figura 9.29), Os bastonetes são sensíveis à luz fraca 
e utilizados na visão notuma. Os cones são sensíveis as cores. O 
topo dos bastonetes e dos cones contém uma molécula chama- 
da rodopsina, que consiste de uma proteína, a opsina, ligada a 
um pigmento púrpura avermelhado, chamado retinol. Mudanças 
estruturais em tomo de uma ligação dupla na porção retinol da 
molécula disparam uma série de reações químicas que resultam 
na visão, 

Sabemos que uma ligação dupla entre dois átomos é mais forte 
que uma ligação simples entre os mesmos átomos (Tabela $4). 
Agora, estamos em condições de apreciar outro aspecto das li- 
ações duplas: elas conferem rigidez à molécula. 

Considere uma ligação dupla C-C no etileno. Imagine rota- 
cionar um grupo -CH do etileno com relação ao outro, como 
ilustrado na Figura 9.30. Essa rotação destrói a sobreposição 
do orbital po, quebrando a ligação 1, um processo que requer 
energia considerável. Assim. a presença de uma ligação dupla 
diminui a rotação das ligações na molécula. Em comrapartida, 
moléculas podem rotacionar quase livremente em tono do ixo 


Figura 9.29 Dentro do olho. Varredura eletrônica com reake de 
ce micotogdica de bastonetes e cones na retna do olho humana. 


intemuclear em ligações simples (o), sendo que esse movimen- 
to não tem nenhum efeito na sobreposição orbital para uma li- 
zação ø. À rotação permite que uma molécula com uma ligação 
simples possa ser torcida e dobrada quase como se os seus áto- 
mos estivessem unidos por dobradiças. 

Nossa visão depende da rigidez nas ligações duplas no retinol. 
Em sua forma normal, a rigidez do retinol é mantida pelas lig 
ões duplas. À luz que entra no olho é absorvida pela rodopsina, 
sendo exatamente a energia dessa luz que é usada para quebrar 
a componente w das ligações duplas, mostradas em vermelho. 
na Figura 9.31, A quebra da ligação dupla toma possível a 
rotação em tomo do cixo de ligação, mudando a geometria da 
molécula de retinol. Esta então se separa da opsina, provocando 
a reação que produz o impulso nervoso que o cérebro interpreta 
como a sensação da visão. São necessárias apenas cinco mo- 
Néculas em uma pequena distância reagindo dessa forma para 
produzir a sensação da visão. Assim, apenas cinco fótons de luz 
são necessários para estimular o olho. 

Lentamente, o retinol volta para a sua forma original e se liga 
novamente À opsina. A lentidão desse processo ajuda a explicar 
o motivo de a luz intensa causar cegueira temporária, A luz faz 
com que todo o retinol se separe da opina, não restando nenhu- 
ma molécula para absorver a luz. 

Exercícios relacionados: 9.112, 9.116 


Ligação C—C 
H 
Ha, H u 
' S "i 

n n " 
Rotação de 90º H 
em tomo da 
ligação dupla 

Figura 9.30 A rotação em tomo da ligação dupla 


carbono-carbono no etileno quebra a ligação 1. 


Figura 9.31 Molécula de rodopsina, a base química da visão. Quando a rodopsina absorve a kuz visivel o componentes das igações duplas, 
destacado em vermelha, se quebra, permitindo a rotação que produ uma matança ra geomei molar arnes que ação seja tela 
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3. Quando os átomos compartilham um ou mais pares de 
elétrons, um par é usado para formar uma ligação or 
e os demais pares para formar ligações 1. Os centros 
de densidade das cargas nas ligações 7 ficam acima e 
abaixo do eixo intemuclear. 

4. Moléculas podem ter sistemas xr que se estendem por 
mais de dois átomos ligados. Os elétrons em sistemas 
estendidos são chamados de deslocalizados. Pode- 
mos determinar o número de elétrons em um sistema 
7 de moléculas utilizando o processo que discutimos 
nesta seção, 


Reflita 


Quando dois átomos estão ligados por uma ligação tripla, qual é 
a hibridização dos orbitais que constitui o componente de liga- 
são o da ligação? 


9.7 | ORBITAIS MOLECULARES 


Ao mesmo tempo em que a teoria de ligações de 
valência ajuda a explicar algumas das relações entre as 
estruturas de Lewis, os orbitais atômicos € a geometria. 
molecular, ela não é eficaz para explicar todos os aspectos 
da ligação. Por exemplo, à teoria de ligações de valên- 
cia não consegue descrever o estado de excitação das 
moléculas, o qual precisamos entender para explicar de 
que maneira as moléculas absorvem luz, dando-lhes cor. 

Alguns aspectos da ligação são mais bem explicados 
por um modelo sofisticado, chamado teoria dos orbitais. 
moleculares. No Capítulo 6, vimos que os elétrons dos 


“átomos podem ser descritos por funções de onda, o que 
chamamos de orbital atômico, De mancira semelhante, 
a teoria dos orbitais moleculares descreve os elétrons da 
molécula, usando funções de ondas específicas e cada uma 
delas é chamada de orbital molecular (OM). 

Orbitais moleculares têm muitas características se- 
melhantes às dos orbitais atômicos. Por exemplo, um OM 
pode acomodar, no máximo, dois elétrons (com spins 
opostos), tem uma energia definida e podemos visuali- 
zar a distribuição de sua densidade eletrônica usando uma 
representação de superfície limite, como fizemos com os 
orbitais atômicos. Contudo, diferentemente dos orbit 
atômicos, OM estão associados com toda a molécula e 
não apenas com um átomo. 


ORBITAIS MOLECULARES DA 
MOLÉCULA DE HIDROGÊNIO 


Começamos nosso estudo sobre a teoria OM anali- 
sando a molécula de hidrogênio, Ha. Vamos usar os dois 
orbitais atômicos 1s (um em cada átomo de H) para cons- 
truir o orbital molecular de Ho. Sempre que dois orbitais 
atômicos se sobrepõem, dois orbitais moleculares são 
formados. Assim, à sobreposição dos orbitais 1s de dois 
“átomos de hidrogênio para formar Hz produz dois OM. 
O primeiro OM, mostrado no canto inferior direito da 
Figura 9,32, é formado ao somar as funções de onda 
para os dois orbitais 1s. Isso é denominado combinação 
construtiva. A energia do OM resultante é menor do que 
a energia dos dois orbitais atômicos do qual ele foi feito, 
denominado orbital molecular ligante, 

O segundo OM é formado pelo que se chama de com- 
binação destrutiva: combinar dois orbitais atômicos de tal 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual é o valor da função de onda OM ars no plano nodal? 


Comisraçãodestra que 
leao ora clear” 
artigure do Hy 


Figura 9.32 Os dois orbitals moleculares de H: um OM ligante e um OM antiligante. 
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forma que a densidade eletrônica seja anulada na região 
central na qual os dois se sobrepõem. O processo é discu- 
tido em mais detalhes na Seção "Olhando de perto”, que 
será vista mais adiante neste capítulo. A energia do OM re- 
sultante, chamado orbital molecular antiligante, é maior 
que a energia dos orbitais atômicos. O OM antiligante do 
Ho é mostrado no canto superior direito da Figura 9.32. 

Como ilustrado na Figura 9.32, a densidade cletrôni- 
ca do OM ligante está concentrada na região entre os dois 
núcleos, Esse OM com formato de salsicha é o resultado 
da soma de dois orbitais atômicos para que as funções de 
onda dos orbitais atômicos encontrem-se na região entre 
os dois núcleos, Como um elétron nesse OM é atraído 
pelos dois núcleos, o elétron é mais estável (iem menos 
energia) que um orbital atômico 1s de um átomo de hi- 
drogênio isolado, Além disso, como esse OM concentra a 
densidade eletrônica entre os dois núcleos, ele mantém os 
átomos unidos em uma ligação covalente. 

Por sua vez, o OM antiligante tem pouca densidade 
eletrônica entre os núcleos. Em vez de se combinar na 
região entre os núcleos, a função de onda do orbital atô- 
mico é anulada nessa região, deixando a maior densidade 
eletrônica nos lados opostos aos dois núcleos. Assim, um 
OM antiligante exclui os elétrons da região na qual a li- 
gação se formaria. Orbitais antiligantes apresentam, inva- 
riavelmente, um plano na região entre os núcleos onde a 
densidade eletrônica é zero. Esse plano é chamado plano 
nodal do OM. (O plano nodal é mostrado como uma li- 
nha tracejada na Figura 9.32 e nas figuras subsequentes.) 
Um elétron em um OM antiligante é repelido da região 
de ligação, sendo, portanto, menos estável por ter maior 
energia do que um orbital atômico 1s de um átomo de 
hidrogênio, 


Veja que, na Figura 9.32, a densidade eletrônica em 
“ambos os OM ligante e antiligante do Hz está centralizada 
em tomo do eixo intemuclear. OM desse tipo são chama- 
dos de orbitais moleculares sigma (0) (em analogia às li- 
gações o). O OM sigma ligante do Hz está marcado como 
“1, de modo que o subscrito indica que o OM é formado 
a partir de dois orbitais 1s. O OM antiligante do Hz está 
marcado como g“, (lê-se “sigma-asterisco-um-s”); 
asterisco indica que o OM é antiligante. 

As energias relativas de dois orbitais atômicos Is e 
dos orbitais moleculares formados são representadas por 
um diagrama de níveis de energia (também chamado de 
diagrama de orbital molecular). Tal diagrama mostra 
os orbitais atômicos interagindo à esquerda e à direita, e 
os OM no centro, conforme a Figura 9.33. Da mesma 
forma que os orbitais atômicos, cada OM pode acomodar 
dois elétrons com seus spins emparelhados (princípio de 
exclusão de Pauli). == (Seção 6.7) 

Como mostra o diagrama OM para o H presente na 
Figura 9.33, cada átomo H tem um elétron, então no Hz 
temos dois elétrons. Esses dois elétrons ocupam o OM 
“com menor energia de ligação (0). € seus spins são em- 
parelhados. Os elétrons que ocupam o orbital molecular 
ligante são chamados de elétrons ligantes. Uma vez que 
o OM qr, tem menos energia do que um orbital atômico 
1s H, a molécula Hj é mais estável do que dois átomos de 
H separados. 

Por analogia, com a configuração eletrônica dos áto- 
mos, a configuração eletrônica das moléculas pode ser 
escrita com elétrons sobrescritos para indicar ocupação. 
A configuração eletrônica do Hz é, então, o?,. 

A Figura 9.33 também mostra o diagrama de níveis de 
energia para a molécula hipotética Hez, que requer quatro 
elétrons para preencher seu orbital molecular. Como pode 
haver apenas dois elétrons no OM tj, OS outros dois 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


O que aconteceria com a energia de um OM cry, se os átomos de H, da Ha, fossem separados a uma distância duas vezes maior 


que a distância normal de sua igação? 


OM antiligante livre 


Molécula de H, 
i 


Molécula estável 


OM antiligante ocupado 


Figura 9.33 Diagrama dos níveis de energia e a configuração eletrônica do Hz e do He 
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elétrons devem ocupar o OM o*4,. Assim, a configuração 
eletrônica do Hez é 07, O". A redução de energia obser- 
vada na passagem de orbitais atômicos do He para o OM 
ligante do He é compensada pelo aumento de energia na 
passagem dos orbitais atômicos para o OM antiligante do 
Hez," Por isso, a molécula Hez é uma espécie instável. 
A teoria do orbital molecular prevê corretamente que o 
hidrogênio forma moléculas diatômicas enquanto o hélio 
forma apenas moléculas monostômicas. 


ORDEM DE LIGAÇÃO 


Na teoria do orbital molecular, a estabilidade de uma 
ligação covalente está relacionada com sua ordem de li- 
gação, definida como metade da diferença entre o número 
de elétrons ligantes e o número de elétrons antiligantes: 


Ordem de ligação = } (nº de elétrons ligantes — nº de 
elétrons antiligantes) [9.1] 


Usamos metade da diferença porque estamos acos- 
tumados a pensar nas ligações como pares de elétrons. 
Uma ordem de ligação igual a | representa uma ligação 
simples, uma ordem de ligação 2 representa uma ligação 
dupla e uma ordem de ligação 3 representa uma ligação 
tripla. Como a teoria dos OM também considera molécu- 
las com um número ímpar de elétrons, ordens de ligação 
de 172, 3/2 ou 5/2 também são possíveis. 

Agora, vamos considerar a ordem de ligação no Hz 
e Hey, observada na Figura 9.33. O Ha tem dois elétrons 


ligantes e nenhum elétron antiigante, então ele tem uma 
ordem de ligação igual a 1. Como o Hez tem dois elétrons. 
ligantes e dois elétrons antiligantes, ele tem uma ordem de 
ligação 0, isso significa que não existe nenhuma ligação. 


Reflita 


Suponha que, no Ho, um elétron seja excitado do OM ar, para 
o OM o. Você espera que os átomos de H permaneceriam 
ligados um a0 outro ou que a molécula se separaria? 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Quais elétrons deste diagrama contribuem para a estabilidade 
dolon He;*? 


im 


tan 
Figara 9.34 Diagrama dos niveis de energia para o lon Ney". 


Ordem de ligação 
Qual a ordem de ligação do fon Hez”? Você acha que esse fon seria estável quando comparado ao átomo He isolado e ao fon He*? 


SOLUÇÃO 

Analise Vamos determinar a ordem de ligação do fon Hez” e 
usar esse dado como base para prever sua estabilidade. 
Planeje Para determinar a ordem de ligação, devemos deter- 
minar o número de elétrons presente na molécula e como eles 
preenchem os OM disponíveis. Os elétrons de valência do He 
estão no orbital Is, e os orbitais Lr são combinados para re- 
sultar em um diagrama como aquele do Hz ou do He (Figura 
933). Se a ordem de ligação for maior que O, esperamos que 
exista uma ligação e que seus fons sejam estáveis. 

Resolva O diagrama de níveis de energia para o fon Hez’ foi 
demostrado na Figura 9.34. O fon tem três elétrons. Dois 
estão posicionados no orbital molecular ligante e o terceiro no 
orbital molecular antiligante. Assim. a ordem de ligação é 
Ordem de ligação =} 2- 1)=} 


Como a ondem de ligação é maior que O, determinamos que 
o fon Hez’ é estável em relação ao He e ao He isolados, A 
formação do Hez” no estado gasoso tem sido demostrada em 
experimentos. 

Para praticar: exercício 1 

Quantas das seguintes moléculas e fons têm ordem de ligação 
de: Ha Ha’, Hy ces? 

MO) 2034 

Para praticar: exercício 2 


Qual é a configuração eletrônica e a ordem de ligação do fon 
Hr? 


* OM amtligantes são ligeiramente mais desfavoráveis energticamente que OM ligantes, que por sua vez são energicamente favoráveis. Assim, 
“sempre que houver o mesmo número de eltros em orbitais fans e atlipantes, a energia da molécula é levemente maior que aquela para os 


tomos separados. Como resultado, nenhuma ligação é formata. 
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9.8 | MOLÉCULAS DIATÔMICAS DO 
SEGUNDO PERÍODO 


Considerando a descrição OM de moléculas diatô- 

micas além do Hj, inicialmente, vamos restringir nossa. 

discussão a moléculas diatômicas homonucleares (com- 
postas por dois átomos idênticos) de elementos do segun- 
do período. 

Átomos do segundo período têm orbitais de valèn- 
cia 2s € 2p, € precisamos considerar como cles interagem 
para formar o OM. As regras a seguir resumem algumas 
das principais diretrizes para a formação dos OM e como- 
eles são preenchidos por elétrons: 

1. O número de OM formados é igual ao número de or- 
bitais atômicos que se combinam. 

2. A combinação de orbitais atômicos é sempre mais 
eficiente quando são combinados orbitais com ener- 
gias similares. 

3. A eficácia com a qual dois orbitais atômicos se com- 

binam é proporcional a sua sobreposição. Isso signi- 

fica que, quanto maior for o grau de sobreposição, 

menor será a energia do orbital molecular ligante, e 

proporcionalmente, maior será a energia do orbital 

molecular antiligante. 

Cada OM pode acomodar no máximo dois elétrons, 

com seus spins emparelhados (princípio de exclusão 

de Pauli). ce (Seção 6.7) 

5. Quando os OM de mesma energia são ocupados, um 
elétron entra em cada orbital (com o mesmo spin) an- 
tes que os pares de spin sejam formados (regra de 
Hund), ce (Seção 


ORBITAIS MOLECULARES DO Liz E 
DO Be; 

O lítio tem configuração eletrônica 15º25!, Quando o 
Mtio metálico é aquecido acima do seu ponto de ebulição 
(1.342ºC), moléculas de Liz são encontradas em estado 
gasoso. A estrutura de Lewis do Liz indica uma ligação 
simples Li-Li. Agora, vamos usar o OM para descrever 
a ligação no Lip. 

A Figura 9.35 mostra que os orbitais atômicos 1s 
é 2s têm níveis de energia consideravelmente diferentes. 
Com base nisso, podemos assumir que o orbital 1s em um 
átomo de Li interage com um orbital 1s do outro átomo 
(regra 2). Da mesma maneira, os orbitais 2s interagem 
apenas uns com os outros. Observe que combinar os qua- 
tro orbitais atômicos produz quatro OM (regra 1). 

Os orbitais 1s do lítio são combinados para formar 
os OM oe 0, ligantes e antiligantes, como aconteceu 
em Hj. Os orbitais 2s interagem um com o outro da mes- 
ma maneira, produzindo OM ligantes (oz) e antiligantes 
(a*i). Em geral, a separação entre OM ligantes e antili- 
gantes depende da extensão em que os orbitais atômicos 
constituintes se sobrepõem (grau de sobreposição). Como. 


os orbitais 2s de Li se estendem para mais além do nů- 
cleo do que os orbitais Is, a sobreposição dos orbitais 2s 
é mais eficiente, Como resultado, a diferença de energia 
entre os orbitais oa e a*s é maior que a diferença de 
energia entre os orbitais o, € 0%, Os orbitais 1s do Li 
têm menor energia que os orbitais 2s, entretanto, a energia. 
do OM antiligante 0, é muito menor que a energia do 
OM ligante zs 

Cada átomo de Li tem três elétrons, desse modo, seis 
elétrons devem ser acomodados nos OM do Liz. Confor- 
me a Figura 9.35, esses elétrons ocupam os OM 0 1s, 9*4; 
€ «2, cada um acomodando dois elétrons. Há quatro elé- 
trons nos orbitais moleculares ligantes e dois nos orbi- 
tais moleculares antiligantes, então, a ordem de ligação é 
4-2) = 1. A molécula tem uma ligação simples, con- 
cordante com a estrutura de Lewis. 

Como ambos os OM cr, € g * 4 do Li estão comple- 
tamente preenchidos, os orbitais 1s quase não contribuem 
para a ligação. A ligação simples do Liz se deve essencial- 
mente à interação dos orbitais de valência 2s dos átomos 
de Li. Esse exemplo ilustra a regra geral de que os elétrons 
do caroço geralmente não contribuem significativamente 
para a ligação nas moléculas. Essa regra é equivalente a 
usar apenas elétrons de valência quando representamos. 
uma estrutura de Lewis. Dessa forma, de agora em diante 
não precisaremos considerar os orbitais 1s quando discu- 
tírmos outras moléculas do segundo período. 

A descrição de OM para Be; segue prontamente o 
diagrama de níveis de energia do Liz. Cada átomo de Be 
tem quatro elétrons (15º25º), então, devemos acomodar oito 
elétrons nos orbitais moleculares. Portanto, preenchemos 
completamente os OM g'is 0 *in Tas € O 3, Como temos 
“o mesmo número de elétrons ocupando orbitais molecu- 
lares ligantes e antiligantes, a ordem de ligação é zero, 
assim, a molécula Be; não existe. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual dos OM no diagrama terá planos nodais? 


e 
A 
oi, 


m 


Energia 


“i mi 


Figara 9.35 Diagrama dos niveis de energia da molécula Lz. 
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Reflita 
Você acha que o Bez? seria um ion estável? 


ORBITAIS MOLECULARES A PARTIR DE 
ORBITAIS ATÔMICOS 2p 

Antes que possamos considerar as demais moléculas. 
diatômicas do segundo período, devemos olhar os OM 
resultantes da combinação dos orbitais atômicos 2p. As 
interações entre os orbitais p são apresentadas na Figura 
9.36, em que o eixo z foi arbitrariamente escolhido como o 
eixo internuclear, Os orbitais 2p, orientam-se frontalmente. 
Assim como foi feito com os orbitais s, podemos combi- 
nar os orbitais 2p, de duas maneiras. Uma combinação 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


concentra a densidade eletrônica entre os núcicos, sendo, 
portanto, um orbital molecular ligante. Outra combinação 
exclui a densidade eletrônica da região entre os núcleos, 
representando, assim, um orbital molecular antiligante. 
Em ambos os OM, a densidade eletrônica encontra-se ao 
longo do eixo internuclear, dessa forma, eles são orbitais 
moleculares o: 03, € 0%, 

Os outros orbitais 2p Se sobrepõem lateralmente, con- 
centrando a densidade eletrônica acima e abaixo do eixo 
internuclear. OM desse tipo são chamadas de orbitais 
moleculares pi (7), em analogia às ligações 17. Obtemos 
um OM ligante 7 ao combinarmos orbitais atômicos 2p, e 
também orbitais atômicos 29, Esses dois orbitais molecu- 
lares 772, têm a mesma energia, ou seja, são degenerados. 
Da mesma forma, temos dois OM antiigantes 7*zp per- 
pendiculares um ao outro, como os orbitais 2p dos quais 


Em qual dos OM a sobreposição dos orbitais atômicos é maiot, no ars ou no m2;? 


so 


OM antligamto 


Sobreposição frontal 


DeD 
>99: S- ; 
WP: 2p; 


Figura 9.36 Representações de superlicie limite dos orbitais moleculares formados pelos orbitais 2p. 
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eles se originam. Esses orbitais 1*2 têm quatro lobos, 
apontando em direções opostas ao núcleo, conforme a 
Figura 936. 

Os orbitais 2p, em dois átomos apontam diretamente 
um para o outro. Assim, a sobreposição de dois orbitais. 


2p; é maior que a dos dois orbitais 29; e 2p, Portanto, 
de acordo com a regra 3, esperamos que o OM q", tenha. 
menor energia e seja mais estável que o OM mrap. Do mes- 
mo modo, o OM d'*,, deve ter maior energia e ser menos. 
estável que os OM 7º, 


[DCE cases nos orsma: 


Nossas discussões sobre orbitais atômicos no Capítulo 6 e sobre 
‘orbitais moleculares neste capitulo destacam algumas importan- 
tes aplicações da mecânica quântica em química. No tratamento 
mecânico-quintico dos elétrons em átomos e moléculas, esta- 
mos interessados principalmente em determinar duas de suas ca- 
racterísticas: sua energia e sua distribuição espacial. Lembre-se 
de que, ao resolver a equação de onda de Schrödinger, obtemos a 
energia dos elétrons, E, e função de onda. y, sendo que 4 não tem 
um significados físicos direto. ==> (Seção 6.5) As representa- 
ções das superficies limites para orbitais atômicos € moleculares 
poe aprsscatarsos tié a manasto sio bascodus or (cidade 
de probabilidade), que fornece a probabilidade de encontrarmos 
um elétron em um determinado ponto no espaço. 

Como as densidades de probabilidade são os quadrados das fan- 
ções, seus valores não podem ser negativos (zero ou positivo) 
em todos os pontos do espaço. Entretanto. as próprias funções 
podem ter valores negativos. A situação é igual no da função 
de seno representada graficamente na Figura 9.37, No gráfico 
superior, a função seno é negativa para x, entre O e 47, e posi- 
tiva para x, entre O € +r. Dizemos que a fase da função seno é 


Ciclo completo da onda seno 
Fase positiva 


s| 


Figura 9.37 Gráfico da função seno e da mesma função 
elevada ao quadrado. 


ATÔMICOS E MOLECULARES 


negativa entre O e -7 e positiva entre O e +r. Se levarmos a 
função seno ao quadrado (gráfico inferior), teremos dois picos 
que são simétricos ao original. Ambos os picos são positivos, 
porque o quadrado de um número negativo é um número positi- 
vo. Isso significa que perdemos a informação da fase da função 
quando a elevamos ao quadrado. 

Assim como a função seno, as funções de onda mais complexas 
para os orbitais atômicos também podem ter fases. Considere, 
por exemplo, o gráfico de um orbital 1s, representado na Figu- 
ra 9.38. Note que, aqui, representamos esse orbital de maneira 
um pouco diferente da Seção 66. A origem é o ponto em que o- 
núcleo está localizado, e a função de onda para o orbital 1s que 
se entende do ponto de origem para o espaço, O gráfico mostra. 
o valor de ý para uma fatia tomada ao longo do eixo z. Abaixo 
do gráfico está a representação de superfície limite do orbital 
1s. Observe que os valores de função de onda 1s são sempre 
um número positivo (os valores positivos estão pintados de ver- 
melho na Figura 9.38). Assim, ele tem apenas uma fase. Note 
também que a função de onda se aproxima de zero somente a 
uma grande distância do núcio. Portanto, não há nenhum nó, 
como vimos na Figura 6.22. 

No gráfico para o orbital 2p.. da Figura 9.38, a função de onda 
tem seu sinal alterado quando passa por z = 0, Note que as duas 
metades da onda têm o mesmo formato, no entanto, uma apre- 
senta valores positivos (em vermelho) e a outra, valores negativo 
(em azul). Analogamente à função seno, a função de onda muda 
de fase quando passa pela origem. Matematicamente, a função 
de onda 2p, é igual a zero sempre que z = 0, Isso corresponde 
a qualquer ponto no plano 1y, entio, dizemos que o plano xy é 
o plano nodal do orbital 2p,- A função de onda do orbital p é 
bem similar à função seno, pois ela é formada por duas partes 
iguais com fases opostas. A Figura 9.38 faz uma representação 
típica usada por químicos da função de onda para o orbital p° 
Os lobos vermelhos e aruis indicam fases diferentes do orbital. 
(Observe que as cores não representam a carga como nas repre- 
sentações das figuras 9.10 e 9.11.) Assim como na função seno, 
a origem é um nó. 

O terceiro gráfico da Figura 9.38 indica que, quando elevamos 
ao quadrado a função de onda do orbital 2p, temos dois picos 
que são simétricos em relação à origem. Ambos os picos são 
positivos porque elevar um número negativo ao quadrado resulta 
em um número positivo. Assim. conforme aconteceu na função 
seno, perdemos a informação da fase da função quando a ele- 
“vamos ao quadrado. Do quadrado da função de onda do orbital 
Pe obtemos a densidade de probabilidade para o orbital, que é 


* O desenvolvimento dessa função matemática tridimensional (e seu quadrado) est além do escopo deste livro, e, como é tipicamente feita por 


químicos, estamos usando lobos com a mesma forma da Figura 623. 
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Figura 9.38 Fases nas funções de onda dos orbitais atômicos e p. A ia vermelha fica um valor posto na função da onda e a atu um valor 
rega, 


dada pela representação de superfície limite na Figura 9.38. Isso 
é o que vimos nas representações de orbitais p anteriormente. 
<= (Seção 6.6) Para essa função de onda elevada ao quadrado. 
ambos os lobos têm a mesma fase e, portanto, sinal igual. Utili- 
“ramos essa representação ao longo do livro porque cla tem uma 
interpretação física simples: o quadrado de uma função de onda 
em qualquer ponto do espaço representa a densidade eletrônica. 
naquele momento. 

Os lobos da função de onda para os orbitais d também têm fases 
diferentes. Por exemplo, a função de onda do orbital do tem 
quatro lobos, com a fase de cada lobo oposta a seu lobo vizinho 
mais próximo (Figura 9.39). A função de onda dos outros or- 
‘bitais d também tem lobos nos quais a fase desse lobo é oposta 
ao seu lodo adjacente. 

Entretanto, porque precisamos considerar a complexidade intro- 
duzida ao considerarmos as fases das funções de onda? Embora 
seja verdade que a fase não é necessária para visualizar a for- 
ma de um orbital atômico em um átomo isolado, ela se toma 
importante quando consideramos a sobreposição de orbitais na 
teoria dos orbitais moleculares. Vamos recorrer à função seno. 
novamente como um exemplo. Se você somar duas funções seno 
com a mesma fase, els se somam construtivamente, resultando 
em maior amplitude; mas, se você somar duas funções seno com 
fases opostas, elas se somarão destrutivamente, anulando uma 
aoura 

A ideia de interações construtivas ou destrutivas nas funções 
de onda é essencial para entender a origem dos orbitais mole- 
culares ligantes e antiligamtes. Por exemplo, a função de onda 
de OM cr, do H é gerada pela adição das funções de onda do MAG 
orbital Ls em um átomo com a função de onda do orbital Is em Figura 9.39 Fases no orbital d. 
outro átomo, sendo que ambos os orbitais tëm a mesma fase. 
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Nesse caso, as funções de ondas dos orbitais atômicos se so 
brepoem construtivamente para criar uma densidade eletrônica. 
entre os dois átomos (Figura 9.40). A função de onda do OM 
art, do Ho € gerada pela subtração da função de onda do or- 
bital 1s em um átomo da função de onda para outro orbital 1s 
de outro átomo. O resultado é que a função de onda do orbital 
atômico se sobrepõe destrutisamente para criar uma região com 
densidade eletrônica nula entre dois átomos — um nó. Observe 
a similaridade entre essa figura e a Figura 9.32. Já na Figura 
9.40, utilizamos linhas vermelhas e azuis para denotar as fases. 
positivas é negativas nos orbitais atômicos do H. Entretanto, 
químicos podem usar representações de superfície limite com 
cores diferentes ou com uma fase sombreada e outra sem som- 
brcamento, para indicar as duas fases. 

Quando elevamos a função de onda do OM «ri, a0 quadrado, 
temos a representação da densidade eletrônica que vimos antes, 
na Figura 9,32, Observe mais uma vez que perdemos a informa- 
ção da fase quando olhamos a densidade eletrônica. 

A função de onda de orbitais atômicos e moleculares é usada por 
químicos para compreender muitos aspectos da ligação quimi- 
ca, da espectroscopia e da reatividade. Se você fizer um curso. 
de química orgânica, provavelmente verá ilustrações de orbitais 
para mostrar as fases, como nesta seção. 

Exercícios relacionados: 9.107, 9.119, 9.121 


Combinação destrutiva 
i 

O-0—-BD'O 
Orbital Orbital 1 
atômico 1s atômico ls Orbital molecular of, 

aA 
o o— ŒD 
Su oie nas 
S Re 


Figura 9.40 Orbitais moleculares a partir de funções de onda de 
orbitais atômicos. 


CONFIGURAÇÕES ELETRÔNICAS DO Bz 
ATÉ O Ne; 


Podemos combinar nossa análise da formação de OM 
a partir dos orbitais s (Figura 9.32) e dos orbitais p (Figu- 
ra 9,36) para construir um diagrama de níveis de energia 
(Figura 9.41) para moléculas diatômicas homonucica- 
res dos elementos boro até o neônio. Todos eles têm como- 
orbitais atômicos de valência os orbitais 2s e 2p. Assim, 
é possível notar as seguintes características no diagrama: 


Os orbitais atômicos 2s têm substancialmente menos 

energia do que os orbitais atômicos 2p. ==> (Seção 

6.7) Consequentemente, os OM formados a partir de 

orbitais 25, ligante e antiligante, têm menor energia. 

que o OM menos energético derivado dos orbitais 
atômicos 2p. 

2. A sobreposição entre os dois orbitais 2p; é maior que 
aquela entre dois orbitais 2p, ou 2p,. Como resulta- 
do, o OM ligante 3, tem menos energia que os OM 
mip, € 0 OM antiligante a*zp tem mais energia que 
05 OM mp 

3. Tanto o OM 12, quanto 07%, são duplamente de- 
generados, isto é, existem dois OM degenerados de 


Antes de adicionarmos elétrons ao diagrama de níveis 
de energia da Figura 9.41, devemos considerar mais um 
efeito, Construímos o diagrama desconsiderando quais- 
quer interações entre orbitais 2s em um átomo e orbi- 
tais 2p no outro, Tais interações são possíveis e de fato 
acontecem. A Figura 9.42 apresenta a sobreposição de 


orbitais 2s de um átomo com o orbital 2p de outro, Essas. 
interações aumentam a diferença de energia entre os OM 
T3, € 03 com a energia de o, diminuindo e a de 03, 
aumentando (Figura 9.42), Essas interações 25-2p podem 
ser fortes o suficiente para que a ordem de energia do OM 
seja alterada: para Ba, Ca, € Nz, O OM crap está acima da 
energia do OM p- Para Oy, Fz é Nez, O OM ozp está 
abaixo da energia do OM 172p. 

Dada a ordem de energia dos orbitais moleculares, é 
uma questão simples determinar a configuração eletrônica. 
das moléculas diatômicas do Bz até o Ney. Por exemplo, o 
átomo de boro tem três elétrons de valência. (Lembre-se 
de que estamos ignorando os elétrons 15). Assim, para o 
Ba, temos que acomodar seis elétrons nos OM. Quatro 
deles preenchem os OM ø 3, € 02, não contribuindo para 
ligações efetivas. O quinto elétron fica no OM 172p, € O 
sexto, no outro OM 7p. com os dois elétrons apresen- 
tando o mesmo spin. Portanto, a ligação By é de ordem 1. 

Cada vez que movemos um elemento do segundo 
período para a direita, outros dois elétrons devem ser co- 
Tocados no diagrama da Figura 9,41. Por exemplo, ao mo- 
vermos o Ca, temos dois elétrons a mais que o Bz € esses 
elétrons estão posicionados nos OM 72p, preenchendo-os. 
completamente. As configurações eletrônicas e as ordens. 
de ligação do By até o Ney são dadas na Figura 9.43. 


CONFIGURAÇÕES ELETRÔNICAS E 


PROPRIEDADES MOLECULARES 


Em alguns casos, a maneira como as substânci: 
se comportam em um campo magnético pode fornecer 
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a, periodo. 
% Lo O diagrama não sue negra atecação ente os tas atômicos 
— E 2a de um átomo com eba astoics 2p de oro toma, eos 
epeimenos mosvam que este agama aplica se somente às 
moitas Op, Fp e Nep, 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Quais orbitais moleculares trocaram sua energia relativa do grupo da direita em comparação ao grupo da esquerda? 


Interação 25-2p crescente 


Oy Fy Ney B} Ca Na 


Figura 9.42 Eleito das interações entre os orbitais atômicos 2s € 2p. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual diferença na configuração eletrônica é responsável pela maior parte da diferença entre a entalpia de ligação no Nz e no Fa? 


Maior interação 2s-2p Menor interação 2s-2p 
B: G N o Fy Nez 

a}, cj 1 

"i, "h 

a [] mo, [u1 

» ON M mi oa [E 1 1 

a E [i 1 a E 1 1 

a E 1 1 ao E 1 1 
Cem e ção 1 p ; 3 1 o 
pd ço O 0 w w m is - 
Coop hoo 1 1a no ia va = 
Conama mapato Permuputsmo Diemgmo Danagi Pts Damagen — — 
Figura 9,43 Configurações eletrônicas dos orbitais moleculares e alguns dados experimentais para moléculas diatômicas do 


informações sobre o arranjo de seus elétrons. Moléculas 
com um ou mais elétrons desemparelhados são atraídas 
por um campo magnético. Quanto mais elétrons desem- 
parelhados em uma espécie, mais forte será a atração. 
Esse tipo de comportamento magnético é chamado de 
paramagnetismo. 

Por outro lado, substâncias sem elétrons desempare- 
Ihados são fracamente repelidas por um campo magnético, 
sendo essa propriedade chamada de diamagnetismo. A 
distinção entre paramagnetismo e diamagnetismo é ilus- 
trada em um antigo método para medir propriedades mag- 
néticas (Figura 9.44). Esse método consiste em medir 
a massa de substâncias na presença e na ausência de um 
campo magnético. Aparentemente, uma substância pa- 
ramagnética pesa mais em um campo magnético, e uma 
substância diamagnética pesa menos. O comportamento 
magnético observado em moléculas diatômicas do segun- 
do período está de acordo com a configuração eletrônica 
mostrada na Figura 9.43. 


Reflita 


A Figura 9.43 indica que o Cz é diamagnética Isso seria espera- 
do se o OM cr tivesse menos energia que o OM m29? 


As configurações eletrônicas nas moléculas também 
podem estar relacionadas à distância das ligações e às 
entalpias de ligação. <=> (Seção 8.8) Com o aumento da 


ordem de ligação, a distância entre as ligações diminui e 
a entalpia da ligação aumenta. O Na, por exemplo, cı 
ordem de ligação é 3, tem uma distância de ligação curta 
e uma grande entalpia de ligação. A molécula de No não 
reage facilmente com outras substâncias para formar os. 
compostos de nitrogênio. A alta ordem de ligação aj 
da a explicar sua excepcional estabilidade, Entretant 
também devemos observar que moléculas com ordem de. 
ligação igual não têm as mesmas distâncias e entalpias 
de ligação. A ordem de ligação é apenas um dos fatores 
que influenciam essas propriedades. Outros fatores são a 
carga nuclear e o grau de sobreposição orbital. 

A ligação no Oz é um caso bem interessante para a 
teoria do orbital molecular. A estrutura de Lewis dessa 
molécula mostra uma ligação dupla e um completo empa- 
relhamento dos elétrons: 


OO menor comprimento da ligação O-O (1,21Å) e a 
entalpia relativamente alta (495 kJ/mol) estão de acordo 
com a presença de uma ligação dupla. Entretanto, a Figu- 
ra 943 indica que a molécula tem dois pares de elétrons. 
desemparelhados e, portanto, deveria ser paramagnética, 
um detalhe que não é perceptível na estrutura de Lewis. O 
paramagnetismo do O) é demonstrado na Figura 9.45, 
confirmando a previsão da teoria de OM. A descrição do 
OM também prevê corretamente a ordem de ligação 2, 
assim como a estrutura de Lewis. 
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Figura 9.44 Determinando as propriedades magnéticas da amostra. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


O que voc esperaria obsenar se o nitrogênio liquido fosse colocado entre os polos magnéticos? 


Figura 9.45 Paramagnetismo do O). Quando o origino us é derramado em um in, ele "e adere" 


Orbitais moleculares de um on diatômico do segundo período 
Para o fon 04º, determine (a) o número de elétrons desemparelhados, (b) a ordem de ligação, e (e) a entalpia da ligação e o 


comprimento da ligação 


SOLUÇÃO 

Analise Nossa tarefa é determinar várias propriedades do cá- 
ton; 

Planeje Usaremos a descrição de OM do O;* para determi- 
nar as propriedades desejadas. Primeiro, devemos definir o 
número de elétrons no 04º e, então, fazer um diagrama de 
energia do OM. Os elétrons desemparelhados são aqueles sem 
dum par com spin oposto. A ontem de ligação é metade da dife- 
renga entre o número de elétrons ligante c antiligantes. Após 
calcular a ordem de ligação, podemos usar a Figura 9.43 para. 
estimar a entalpia de ligação e o comprimento da ligação. 


Solucione 
(a) O fon 0º tem 11 elétrons de valência, um a menos que o 
O. O elétron removido do O; para formar o O;* é um dos dois 
elétroos ts, desemparelhados (veja Figura 9.43). Portanto, o 
O tem um elétron desemparihado. 

(b) A molécula tem oito elétrons ligantes (igual ao Ox) e três 
elétrons antiligantes (um a menos que o 03). Assim, sua ordem 
deligaçãoé 


le-3=2} 
je-»-24 
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(e) A ordem de ligação do 0:* está entre a do Oz (ordem de 
ligação 2) e a do N3 (ordem de ligação 3). Assim, a entalpia da 
ligação e o comprimento da ligação devem estar ente os valo- 
tes de Oze No, aproximadamente 700 kJ/mol e 1,15 Å. (Os va- 
loves medidos experimentalmente são 625 kJ/mol e 1.123 Å) 


Para praticar: exercicio 1 
Disponha os seguintes fons moleculares da menor para a maior 
ordem de ligação: C3?", Ny, Or e Fr 


(CP! <N <O <FI (b) Fr <07< N7 < Còt 

(Or <C <P < NY (0) Ci < Fy < Oy <N 

(JE <C <O <N 

Para praticar: exercicio 2 

Determine as propricdades magnéticas c a ordem de ligação do 
(a) fon peróxido, 07%, e (b) fon acetileto, Ca. 


Indo de O; para Fp, adicionamos dois elétrons que 
preenchem completamente o OM 7*zp. Assim, espera- 
mos que Fz seja diamagnético e tenha uma ligação sim- 
ples F-F, de acordo com a estrutura de Lewis. Finalmente, 
a adição de mais dois elétrons para fazer o Nez preenche 
todos os OM ligantes e antiligantes. Dessa forma, a or- 
dem de ligação de Nez é zero, e é provável que esta mo- 
lécula não exista. 


MOLÉCULAS DIATÔMICAS 
HETERONUCLEARES 


Os princípios que usamos no desenvolvimento da 
descrição OM de moléculas diatômicas homonucleares 
podem ser estendidos para as moléculas diatômicas he- 
teronucleares — quando dois átomos presentes na molé- 
cula não são iguais — e concluímos essa seção com uma 
fascinante molécula diatômica heteronuclear — o óxido 
nítrico, NO. 

A molécula de NO controla várias funções importan- 
tes da fisiologia humana. Nossos corpos as usam para, 
por exemplo, relaxar os músculos, matar células estranhas. 
e reforçar a memória. O Prêmio Nobel de Fisiologia ou 
Medicina de 1998 foi entregue para três cientistas por 
uma pesquisa que descobriu a importância do NO como 
uma molécula “sinalizadora” no sistema cardiovascular. 
O NO também funciona como um neurotransmissor e 
está envolvido em muitos outros processos biológicos. O 
fato de que o NO desempenhava um papel tão importante 
no metabolismo humano era ignorado até 1987, pois ele 
tem um número ímpar de elétrons e é altamente reativo. A 
molécula tem 11 elétrons de valência e duas estruturas de 
Lewis possíveis, A estrutura de Lewis com a menor carga. 
formal coloca o elétron ímpar no átomo de N: 


“Ambas as estruturas indicam a presença de uma liga- 
ção dupla, mas quando comparadas com as moléculas da 
Figura 9.43, o comprimento da ligação experimental no 
NO (1,15 À) sugere uma ordem de ligação superior a 2. 
Como lidamos com o NO aplicando o modelo de OM? 
Se os átomos em uma molécula diatômica heteronu- 
clear não diferem consideravelmente em eletronegativi- 
dade, os seus OM assemelham-se àqueles presentes em 


sistemas diatômicos. homonueleares, com uma modifi- 
cação importante: a energia dos orbitais atômicos de um 
“átomo mais eletronegativo é menor que os orbitais atômi- 
cos de um átomo menos eletronegativo. Na Figura 9.46, 
vemos que os orbitais atômicos 2s e 2p do oxigênio são 
ligeiramente menos energéticos que os do nitrogênio, isso 
porque o oxigênio é mais eletronegativo que o nitrogênio. 
O diagrama de níveis de energia dos OM para o NO é bem. 
semelhante com o de uma molécula diatômica homonu- 
clear — como os orbitais 2s e 2p nos dois átomos intera- 
“gem, os mesmos tipos de OM são produzidos. 

Há outra diferença importante nos OM de moléculas 
heteronucieares. Os OM ainda são uma mistura de or- 
bitais atômicos de ambos os átomos, mas, em geral, um 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Quantos elétrons há na camada de valência do NO? 


Orbitais Orbitais Orbitais 
mômicosdeN moleculares de NO atômicos de O 


ÁtomodeN — Moléculade NO Átomo de O 


Figara 9.45 Diagrama de níveis de energia para orbitais 
atômicos e moleculares no NO. 
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OM de uma molécula diatômica heteronuclear tem uma 
contribuição maior do orbital atômico com energia mais 
próxima da dele. No caso do NO, por exemplo, o OM 
ligante o3, tem energia mais próxima do orbital atômico 
2s do O que o orbital atômico 2s de N. Como resultado. 
90M az, tem uma contribuição ligeiramente maior do O 


do que do N — os orbitais não são uma mistura uniforme. 
de dois átomos, como era o caso das moléculas diatômi- 
cas homonuclcares. Da mesma forma, o OM antiligante 
az, é mais fortemente atraído em direção ao átomo de 
N, pois o seu OM tem energia mais próxima da do orbital 
atômico de N. 


Se você fosse incumbido de identificar o maior desafio tecno- 
lógico do século XXI, você poderia responder “energia”, dando 
como argumento o fato de que o desenvolvimento de fontes de 
energia sustentáveis é fundamental para atender as necessidades. 
das futuras gerações em nosso planeta. Uma das mais notáveis. 
fontes de energia limpa é o sol, que libera diariamente energia 
suficiente para alimentar o mundo por milhões de anos. Nosso 
desafio é captar energia suficiente dessa fonte de maneira que 
nos permita usá-la de acordo com as nossas necessidades. Cél- 
las solares fotovoltaicas convertem a luz solar em energia wtili- 
zável, e o desenvolvimento de células solares mais eficientes € 
uma das formas de atender As necessidades futuras da Terra em 
relação à energia. 

Como funciona a conversão de energia solar? Fundamental- 
mente devemos ser capazes de usar os fótons solares, em espe- 
cial a porção visível do espectro, para excitar os elérons de 
moléculas e materiais para diferentes níveis de energia. As cores. 
brilhantes ao seu redor — das suas roupas, imagens deste livro, 
comida ete — existem por causa da absorção seletiva da luz 
visível por processos químicos, Para entender melhor, podemos 
pensar nesse processo dentro do contexto da teoria do orbital 
molecular: a luz excita os elétrons de um orbital molecular ocu- 
pado para um não ocupado de maior energia. Como os OM têm 
energias definidas, apenas luz de comprimentos de onda especí- 
ficos podem excitar os eléirons. 

Ao discutirmos a absorção de luz pelas moléculas, podemos 
focar nos dois OM representados na Figara 9.47. O orbitat 
molecular ocupado de maior energia (HOMO, do inglês high- 
est occupied molecular orbital) representa o OM de mais ala 
energia a receber elétrons, O orbital molecular não ocupado de 
menor energia (LUMO, do inglês lowest unoccupied molecular 
orbital representa o OM seguinte ao HOMO, ou seja, o de me- 
nor energia, não populado. Por exemplo, no Ny, o HOMO é o 
OM oe 0 LUMO € 0 OM m*a (Figura 9.43). 

A diferença de energia entre HOMO e LUMO — conhecida 
como a diferença HOMO-LUMO — está relacionada à menor 
energia necessária para excitar os elétrons na molécula. Subs- 
tâncias incolores ou brancas geralmente têm uma grande dife- 
renga HOMO-LUMO, de modo que a luz visível não tem ener- 
ga suficiente para excitar os elétrons para um nível superior. A 
energia mínima necessária para excitar um elétron do HOMO. 
para LUMO no Nz corresponde à luz com comprimento de onda 
inferior a 200 nm, que está dentro do espectro ultravioleta. c> 
(Seção 6.4) Como resultado, o Nz não pode absorver luz visível 
e, portanto, € incolor. 


A magnitude da diferença de energia entre estados eletrônicos 
ocupados e não ocupados é essencial para a conversão da ener- 
gia solar. Idealmente, queremos uma substância que absorva 
“o máximo possível de fótons solares, para converter a energia 
desses fótons em energia utilizável, O dióxido de titânio é um 
material facilmente disponível, que pode ser, de certo modo, 
eficiente em converter luz em eletricidade. Entretanto, o TIO; 
E branco e absorve apenas uma pequena quantidade de energia 
solar radiante. Cientistas estão trabalhando para desenvolver 
células solares nas quais o TiO; é associado à moléculas alta- 
mente coloridas, cujas diferenças HOMO-LUMO correspon- 
“em à região do visível e do infravermelho próximo — molé- 
culas que podem absorver mais do espectro ola. Se o HOMO. 
essas moléculas é superior em energia ao HOMO do TIO), a 
excitação dos elétrons fui das moléculas para o TIO; gerando. 
eletricidade quando o dispositivo for iluminado com luz e 
conectado a um circuito extemo. 

A conversão eficiente de energia solar promete ser uma das 
áreas mais importantes e interessantes do futuro, tanto do ponto 
Se vista do desenvolvimento cientifico quanto do tecnológico. 
Muitos alunos de química podem acabar trabalhando em áreas 
que vão impactar o portfólio da energia mundial. 

Exercicios relacionados: 9.109,9.120, Elabore um experimento 


im 


Diferença 
HOMO — LUMO 


E C 


Figura 9.47 Definição do orbital molecular ocupado 
“de maior energia e do não ocupado de menor energia. A 
Srença de energia enie eles é a Serena HOMO-LUMO. 


Varres] 
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Completamos o diagrama do OM para o NO preen- 
chendo os OM da Figura 9.46 com 11 elétrons de valência. 
Oito elétrons ligantes e três antiligantes dão a ordem de 
ligação de 448 — 3) = 21, que coincide melhor com os 
experimentos do que com a estrutura de Lewis. O elétron 
desemparelhado está localizado em um dos OM 7*»p que 


tem uma contribuição maior do átomo de N. (Poderíamos. 
ter colocado esse elétron tanto no OM 77%, da esquerda 
quanto no da direita). Assim, a estrutura de Lewis que 
coloca o elétron desemparelhado no nitrogênio (preferen- 
cial com base na carga formal) é a descrição mais preci 
da verdadeira distribuição eletrônica na molécula. 


O enxofre elementar é um sólido amarelo formado por moléculas de Sy. A estrutura molecular do Sy é um anel retorcido, com 
oito membros (veja Figura 7.27). Aquecer o enxofre elementar em altas temperaturas produz moléculas de $3 gasoso: 


Ses) — AS lg) 


(a) Qual elemento do segundo período tem a configuração eletrônica que mais se assemelha à do enxofre? (b) Use o modelo 
VSEPR para prever os ângulos da ligação S-S-S no Sp e a hibridização de S no Sp. (e) Use a teoria do OM para determinar a or- 
dem da ligação enxofre-eazofre no Sz. ocê acha que essa molécula é diamagnética ou paramagnética? (d) Use a emtalpia média 


de ligação (Tabela 8.4) para estimar a variação de entalpia dessa reação. Essa reação é exotérmica ou endotérmica? 


soLuçÃo 
(a) O enxofre é um elemento do grupo 6A com configuração 
eletrônica INef3423p4, Espera-se que ele seja mai eletronica- 
mente similar o oxigênio (configuração eletrônica [Hej2º 29%, 
que está imediatamente acima dele na tabela periódica. 

CO) A estrutura de Lewis do Sy é: 


Há uma ligação simples entre cada par de átomos de S e dois. 
pares de elétrons isolados em cada átomo de S. Assim, vemos 
quatro domínios eletrônicos em tomo de cada átomo de $ e es- 
peramos que haja uma geometria do domínio eletrônico tetraé- 
dica correspondente à hibridização sp’. Por causa dos pares não 
ligantes, esperamos que os ângulos S-S-S meçam pouco menos 
que 109.5”, o ângulo tetraéárico. Experimentalmente, o ângulo 
S-S-S do Sg é 108º, em concontância com as previsões. Curio- 
samente, se o Sy fosse um anel plano, ele teria ângulos S-S-S de 


135°. Em vez disso, o anel de Sy é retorcido para acomodar os 
menores ângulos determinados pela hibridização sp”, 

(6) Os OM do Sz são análogos aos do Oz, mesmo que os OM 
do Sz sejam construídos a partir dos orbitais atômicos 3s e 3p 
do enxofre. Além disso, o S tem o mesmo número de elétrons 
de valència do O. Desse modo, por analogia no Oz, esperamos 
que o S tenha uma ordem de ligação 2 (uma ligação dupla). 
e que seja paramagnétco, com dois elétrons desemparelhados. 
nos orbitais moleculares *s, do Sa. 

(d) Estamos considerando a reação na qual a molécula de Ss 
se desfaz em quatro moléculas de S3. Com base nos itens (b) 
e (€), vemos que o Sy tem ligações S-S simples e o Sz tem li- 
gações S=S duplas. Portanto, durante a reago, estamos que- 
brando oito ligações S-S simples e formando quatro ligações. 
S-S duplas. Podemos estimar a entalpia da reação aplicando. 
a Equação 8.12 e a entalpias médias de ligação da Tabela 8.4: 
Als =BD(S-S)-4D(S=S) = 8266K) - 4418K) = +56] 
Lembre-se de que D(X-Y) representa a entalpia da ligação 
X-Y. Como AHvea > 0, a reação é endotérmica, (Seção 54) O 
alo valor positivo de A, indica que altas temperaturas são 
necessárias para que a reação ocorra 


RESUMO DO CAPITULO E TERMOS-CHAVE 


GEOMETRIAS MOLECULARES (INTRODUÇÃO E SEÇÃO 
9.1) A forma e o tamanho das moléculas tridimensionais são 
determinados pelo ângulo de suas ligações e pelo compri- 
mento da ligação, Moléculas com um átomo central A, cir- 
cundadas por n átomos B. chamadas AB,, aceitam as grande 
variedade de formas geométricas, dependendo do valor de n 
é dos átomos envolvidos. Na maioria esmagadora dos casos, 
a geometria tem cinco formas básicas (linear, trigonal plana, 
tetraédrica, bipiramidal trigonal e octaddrica). 


MODELO VSEPR (SEÇÃO 9.2) O modelo de repulsão dos 
pares de elétrons da camada de valência (VSEPR) racionaliza 
a geometria molecular, baseando-se na repulsão entre os domi- 
nios eletrônicos, que são regiões em tomo do átomo central nas 
quais é mais provável de serem encontrados os elétrons. Os pares 
de elétrons ligantes, que são aqueles que fazem as ligações, e 
os pares de elétrons não ligantes, também chamados de pares. 
isolados, criam domínios eletrônicos em torno do átomo central. 
De acordo com o modelo VSEPR, os domínios eletrônicos são 
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orientados de modo que minimizam as repulsões eletrostáticas, 
ou seja, ficam o mais distante possível uns dos outros. 
Domínios eletrônicos de pares não ligantes exercem uma repul- 
são ligeiramente maior do que aquela exercida por pares ligan- 
tes, levando à determinadas posições favoráveis aos pares não 
ligantes e desvios dos ângulos de ligação dos seus valores ide- 
ais, Domínios eletrônicos de ligações múltiplas exercem uma 
repulsão ligeiramente maior do que aqueles com ligação sim- 
ples. À disposição dos domínios eletrônicos ligantes em tomo- 
“dos átomos é chamada de geometria molecular. 


POLARIDADE MOLECULAR (SEÇÃO 9.3) O momento de 
dipolo de uma molécula polistômica depende da soma vetorial 
“os momentos de dipolo associados às ligações individuais, cha- 
mada de dipolo de ligação, Algumas formas moleculares, como 
a linear AB; e a trigonal plana AB), levam ao cancelamento do 
dipolo da ligação, produzindo uma molécula apolar, aquela na. 
qual o momento de dipolo é igual a zero. Em outras, como a 
angular AB; e a piramidal AB; o dipolo de ligação não é can- 
celado e a molécula é polar (ou seja, o momento de dipolo será 
diferente de zero). 


LIGAÇÃO COVALENTE E A TEORIA DA LIGAÇÃO DE 
VALÊNCIA (SEÇÃO 9.4) A teoria da ligação de valència 
é uma extensão da nação das ligações dos pares eletrônicos de 
Lewis. Na teoria da ligação de valência, as ligações covalentes 
são formadas quando os orbitais atômicos de átomos vizinhos se 
sobrepõem uns dos outros. A região de sobreposição apresenta 
maior estabilidade para os dois eléwons por causa da atração 
simultânea exercida pelos dis nócicos. Quanto maior for a sobre- 
posição entre dois orbitais, mais forte será a ligação formada. 


ORBITAIS HÍBRIDOS (SEÇÃO 9.5) Estendendo o conceito da 
teoria das ligações de valência para moléculas poliatômicas, deve- 
mos visualizar a mistura dos orbitais 1 e p para formar orbitais 
hibridos. O processo de hibridização produz orbitais atômicos 
hibridos com um lo rande destinado a se sobrepor aos orbitais 
de outro átomo para formar uma ligação. Orbitais híbridos tam- 
bém podem acomodar pares não ligantes. Um tipo particular de 
hibridização pode ser associado a cada uma das três geometrias de 
dominio eletrônico mais comuns (linear = sp, rigonal plana = 7º 
eetradárica = sp’). A ligação em moléculas hipervalentes não € 
tão facilmente discutida em relação aos orbitais híbridos. 

LIGAÇÕES MÚLTIPLAS (SEÇÃO 9.6) Ligações covalen- 
tes nas quais a densidade eletrônica fica ao longo da linha que 
conecta os átomos (o eixo internuclear) são chamadas de liga- 
ções sigma (0). As ligações também podem se formar a partir 
de sobreposições laterais de orbitais p. Tal ligação é chamada 
de ligação pi (1). Uma ligação dupla, como a que temos no 
Costa consiste em uma ligação o e uma ligação 7, cada átomo 
de carbono tem um orbital p, não hibridizado, e esses são os 
orbitais que se sobrepõem para formar a ligação 7. Uma liga- 
ção tripla, como a de Co, consiste em uma ligação or e duas 
ligações r. A formação de uma ligação = requer que a molécula 
adote uma orientação especifica. Por exemplo, os dois grupos de 
CH no Cit, devem estar no mesmo plano. O resultado disso € 
que a presença de ligações 7 introduz rigidez às moléculas. Em 


moléculas com ligações múltiplas e mais de uma estrutura de 
ressonância, como a de CoH, as ligações são deslocalizadas, 
isto é, a ligação 7 se espalha por vários átomos. 


ORBITAIS MOLECULARES (SEÇÃO 9.7) A teoria dos orbi- 
tais moleculares é outro modelo utilizado para descrever as 
ligações nas moléculas. Nesse modelo, os elétrons são encon- 
tados em estados de energia permitidos, chamados orbitais 
moleculares (OM). O OM pode se estender sobre todos os to- 
mos da molécula. Como nos orbitais atômicos, o orbital mole- 
cular tem uma energia definida « pode acomodar dois elétrons. 
“de spins diferentes. Podemos construir orbitais moleculares ao 
combinar orbitais atômicos em diferentes centros atômicos. 
Simplificando, a combinação de dois orbitais atômicos leva à 
formação de dois OM, um com menor energia e um com maior 
energia em relação à energia dos orbitais atômicos. O OM de 
menos energia concentra a densidade de carga na região entre 
os nócicos e é chamado de orbital molecular ligante. O OM 
“de maior energia exclui elérons da região entre os núcleos e 
é chamado de orbital molecular antiligante, OM antiligantes. 
excluem a densidade eletrônica da região entre os núcleos e têm 
um plano nodal — lugar no qual a densidade eletrônica é igual 
Zero — entre os núcleos. A ocupação de OM liganes favorece a 
formação de ligações, enquanto a ocupação de OM antiligantes. 
Sestavorece, Os OM ligantes e aniligantes formados a parir da 
combinação de orbitais s são orbitais moleculares sigma (0), 
que ficam no eixo intemuclear. 

A combinação de orbitais atômicos é a energia relativa dos orbi- 
tais moleculares que são mostrados por um diagrama de níveis 
“de energia (ou orbital molecular). Quando o número adequado 
“de elétrons é colocado em um OM, podemos calcular a ordem 
de ligação, dada pela metade da diferença entre o número de 
elétrons em um OM ligante e o número de elétrons em um OM 
antiigante. À ordem de ligação 1 corresponde a uma ligação 
simples, e assim por diante, À ordem de ligação pode ser um 
nómero fracionário. 

ORBITAIS MOLECULARES DE MOLÉCULAS DIATÔMI- 
CAS DO SEGUNDO PERÍODO (SEÇÃO 9.8) Elétrons em 
orbitais mais internos não contribuem para a ligação entre os 
“átomos, então a descrição de um orbital molecular geralmente 
precisa considerar apenas os elétrons das subcamadas cle- 
trônicas mais externas. Para descrever um OM de moléculas 
iatômicas homonvelcares do segundo período, devemos con- 
siderar os OM que podem formar combinações de orbitais p. 
Os orbitais p que apontam diretamente um para o outro podem 
formar OM ligantes a c OM antiligantes ø *, Os orbitais p são 
perpendicularmente orientados ao eixo internuclear e se com- 
binam para formar orbitais moleculares pi (7). Em molé- 
culas diatômicas, os orbitais moleculares = ocorrem como 
um par de OM ligantes degenerados (mesma energia) e um 
par de OM antiligantes degenerados. Espera-se que um OM 
cs, ligante tenha menor energia do que um OM 173, ligante 
em razão da maior sobreposição dos orbitais p apontados ao 
longo do eixo internuclear. Entretanto, essa ordem € invertida 
em Bh, C3 € Na, por conta da interação entre os orbitais 2s € 
2p de átomos diferentes. 
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A descrição de orbitais moleculares para moléculas diatômi- 
cas do segundo período produz ordens de ligação que estão de 
acondo com a estrutura de Lewis dessas moléculas. Além disso, o- 
modelo prevê corretamente que o O; deve apresentar paramag- 
netismo, levando à atração da molécula ao campo magnético em 
razão da influência dos elétrons desemparelhados. Moléculas nas 


quais todos os elétrons estão emparelhados apresentam diamag- 
metismo, levando à uma fraca repulsão do campo magnético. Os 
orbitais moleculares de moléculas distômicas heteronucleares 
estão, muitas vezes, intimamente relacionados aos das moléculas 
diatômicas homonvcleares. 


) RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


+ Prever as formas tridimensionais das moléculas, aplicando 
“o modelo VSEPR (Seção 9.2). 

* Determinar se a molécula é polar ou apolar, com base na 
sua geometria e nos momentos de dipolo das ligações indi- 
viduais (Seção 9.3). 

* Explicar o papel da sobreposição orbital na formação de 
ligações covalentes (Seção 9.4). 

* Determinar a hibridização dos átomos nas moléculas, ba- 
scando-se na obncrvação da estrutura molecular (Seção 9.5). 

+ Estoçar como os orbitais se sobrepõem para formar liga- 
ões sigma (7) e pi (1) (Seção 9,6) 


+ Explicar a existência de ligações w deslocalizadas nas mo- 
Jéculas, como a de benzeno (Seção 9,6 

+ Comar o número de elétrons em um sistema 7 deslocali- 
zado (Seção 9.6). 

* Explicar o conceito de orbitais moleculares ligantes e an- 
tiligantes e desenhar exemplos de OM o e 7 (Seção 9.7). 

* Fazer diagramas de níveis de energia de orbitais molecula- 
res e posicionar os elétrons neles para obter a ordem de liga- 
ção as configurações eletrônicas de moléculas diatômicas, 
aplicando a teoria do orbital molecular (Seção 9.7 e 9.8). 

+ Correlacionar ordem de ligação, força da ligação (ental 
da ligação), comprimento da ligação e propriedades mag- 
éticas com a descrição dos orbitais moleculares das molé- 
culas (Seção 9.8) 


EQUAÇÕES-CHAVE 
Ordem de ligação = | (nº de eléwons ligantes — nº de elétrons antiligantes) a 
) EXERCÍCIOS SELECIONADOS 
VISUALIZANDO CONCEITOS ou permanecer igual? (e) Qual dos aspectos do 


9.1 Certa molécula AB temo formato de "gangorra”: 


De qual das geometrias fundamentais mostradas 
na Figura 9.3 você poderia remover um ou mais 
átomos para criar uma molécula com esse forma- 
to de gangorra? [Seção 9.1) 

9.2 (a) Se esses três balões são do mesmo tamanho, 
qual éo ângulo formado entre o balão vermelho 
e o verde? (b) Se mais ar é colocado no balão 
azul para que ele fique maior, o ângulo entre os. 
balões vermelho e verde vai diminuir, aumentar 


modelo VSEPR é ilustrado pela parte (b): (i) A 
geometria do domínio eletrônico para os quatro 
domínios eletrônicos é tetraédrica; (ii) O domi- 
nio eletrônico para pares não ligantes é maior 
do que para pares ligantes; (il) A hibridização 
que corresponde a uma geometria do domínio 
eletrônico trigonal plana é sp?, [Seção 9.2) 


93 Para cada molécula (a)-(), indique quantas geo- 
metrias de domínio eletrônico diferentes estão 
de acordo com a geometria molecular mostrada. 
[Seção 9.2] 
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e sós 
do da 
(o o) 
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A molécula mostrada aqui é o diluorometano 
(CH;F»), usada como um refrigerante chamado 
R-32, (a) Com base nesta estrutura, quantos do- 
mínios eletrônicos rodeiam o átomo de C dessa 
molécula? (b) A molécula poderia ter um momen- 
to de dipolo diferente de zero? (e) Se a molécula 
for polar, qual das afirmações a seguir descreve a 
direção do vetor do momento de dipolo total na 
molécula: (i) de um átomo de carbono para um 
átomo de flúor; (ii) de um átomo de carbono a 
“um ponto no meio do caminho para os átomos de 
flúor; (ii) de um átomo de carbono a um ponto no 
meio do caminho para os átomos de hidrogênio; 
ou (iv) de um átomo de carbono para um átomo 
de hidrogênio? [Seções 9.2 e 9.3] 


@ 9 
@ 


O gráfico a seguir mostra a energia potencial de 
dois átomos de CI como uma função da distância 
entre eles, (a) Ao que corresponde uma energia 
nula nesse diagrama? (b) De acordo com o mo- 
delo de ligação de valência, por que a energia di- 
minui à medida que os átomos de CI se movem 
de uma grande separação para uma menor? (c) 
Qual é o significado da distância CI-CI no pon- 
to mínimo do gráfico? (d) Por que a energia au- 
menta em distâncias CI-CI menores que o ponto 
mínimo do gráfico? (e) Como você pode estimar 
a força da ligação CI-CI por meio dessa repre- 
sentação? [Seção 9.4] 


96 


27 


28 


29 


Energia — 


Distância CI — CI —> 


O diagrama de orbital a seguir apresenta a últi- 
ma etapa na formação de orbitais híbridos de um 
átomo de silício: (a) Qual das afirmações a seguir 
descreve melhor o que aconteceu antes da etapa 
ilustrada no diagrama: (i) Dois elétrons 3p se tor- 
naram desemparelhados, (ii) Um elétron foi pro- 
movido do orbital 2p para o orbital 3s, ou (iii) Um 
elétron foi promovido do orbital 3s para o orbital 
3p?; (b) Qual tipo de orbital hibrido é produzido 
nessa hibridização? [Seção 9.5] 


1) CLE 


E 


(a) Qual é a hibridização de cada átomo de car- 
bono na molécula? (b) Quantas ligações or há na 
molécula? (e) Quantas ligações 77? (d) Identifi- 
que todos os ângulos de ligação de 120º na mo- 
lécula. [Seção 9.6] 

A ilustração a seguir mostra a sobreposição de 
dois orbitais híbridos que formam a ligação em 
um hidrocarboncto. (a) Qual dos seguintes tipos 
está se formando: (i) C-C ø, (ii) C-C r, ou (ii) 
C-H 0: (b) Qual das alternativas a seguir po- 
deria representar o hidrocarboneto: (i) CHa, (ii) 
Col, (ii) Cola ou (iv) C3H3? [Seção 9.6) 


A molécula mostrada a seguir chama-se furano. 
Ela é representada de forma abreviada, como 
geralmente é feito com moléculas orgânicas, na 
qual os átomos de hidrogênio não são mostrados. 
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(a) Qual € a fórmula molecular do furano? (b) 
Quantos elétrons de valência têm na molécula? 
(0) Qual é a hibridização de cada átomo de car- 
bono? (d) Quantos elétrons há no sistema 7 da 
molécula? (e) Os ângulos de ligação C-C-C 
do furano são muito menores do que os do 
benzeno. A razão provável para isso é: (i) A 
hibridização dos átomos de carbono do furano 
é diferente da do benzeno, (il) O furano não 
tem outra estrutura de ressonância equivalente 
A apresentada anteriormente, (iii) Os átomos em 
um anel de cinco membros são forçados a ado- 
tar um ângulo menor do que o de anel com seis 
membros. [Seção 9.5] 

A representação a seguir é parte de um diagra- 
ma de níveis de energia de orbital molecular para 
OM, construídos a partir de orbitais atômicos 1s. 


(a) Quais classificações devem ser dadas para os 
dois OM mostrados? (b) O diagrama de nível de 
energia poderia servir para qual das moléculas ou 
fons a seguir: Ha, Heg, Ha’, Hez” ou Hj"? 

(€) Qual é a ordem de ligação da molécula ou do 
fon? (d) Se um elétron for adicionado ao sistema, 
em qual dos OM ele será adicionado? [Seção 9.7] 
Para cada uma destas representações de super- 
fície limite de orbitais moleculares, identifique: 
(a) os orbitais atômicos (s ou p) utilizados para 
construir o OM, (b) o tipo de OM (ø ou 7), (c) se 
o OM é ligante ou antiligante, e (d) a localização 
dos planos nodais. [Seção 9.7 e 9.8] 


E -- 
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9.12 O diagrama a seguir mostra o OM ocupado de 
maior energia de uma molécula neutra CX, em 
que o elemento X está no mesmo período da 
tabela periódica de C. (a) Com base no número de 
elétrons, você pode determinar a identidade de X? 
(b) A molécula seria diamagnética ou paramag- 
nética? (c) Considere o OM zp dessa molécula. 
Você acha que ele tem uma contribuição orbital 
atômica maior de C, de X ou que cle é uma mis- 
tura igual dos orbitais atômicos dos dois átomos? 
1Seção 9.8] 


o» |1 


=+ (ji 


GEOMETRIAS MOLECULARES; MODELO VSEPR 
(SEÇÕES 9.1 E 9.2) 


9.13 Uma molécula AB; é descrita como linear e o 
comprimento da ligação A-B é conhecido. (a) 
Essa informação descreve completamente a geo- 
metria dessa molécula? (b) Você consegue dizer 
quantos pares de elétrons não ligantes estão em 
tomo do átomo de A com base nessa informação? 

9.14 (a) O metano (CH, e o fon perclorato (CIO 4) 
são ambos descritos como tetraédricos. O que 
isso indica a respeito de seus ângulos de ligação? 
(b) A molécula NH é piramidal trigonal, en- 
quanto a de BF; é trigonal plana, Em qual dessas 
moléculas as ligações estão no mesmo plano? 

9.15 De que mancira uma pirâmide trigonal se dife- 
rencia de um tetraedro no que diz respeito à geo- 
metria molecular? 

9.16 Descreva os ângulos de ligação encontrados em 
cada uma das estruturas moleculares a seguir: 
(a) trigonal plana, (b) tetraédrica, (c) octaédrica, 
(d) linear. 

9.17 (a) Como se determina o número de domínios. 
eletrônicos de uma molécula ou fon? (b) Qual é 
a diferença entre um domínio eletrônico ligante e 
um domínio eletrônico não ligante? 

9.18 Você acredita que o domínio de um par de elé- 
trons não ligantes no NH3 é maior ou menor em 
tamanho que o do PH;? 

9.19 Em qual destas moléculas ou fons a presença de 
pares de elétrons não ligantes surte efeito na geo- 
metria da molécula? (a) SiH4. (b) PF (c) HBr, 
(d) HCN, (e) SO; 

9.20 Para qual das moléculas a seguir você pode pre- 
ver com certeza os ângulos das ligações em tomo 
do átomo central, e para qual você não tem cer- 
teza? Explique cada caso. (a) H3S, (b) BCIs, (c) 
CH1, (d) CBra, (€) TeBra. 
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9.21 Quantos pares de elétrons não ligantes existem 
em cada uma das moléculas a seguir (a) (CHs).S. 
(b) HCN, (e) HC, (d) CHF? 
9.22 Descreva as características da geometria do domi- 
nio eletrônico de cada um dos números de domí- 
nios eletrônicos em tomo do átomo central: (a) 3, 
(D)4.(0)5, (d) 6. 
Determine o domínio eletrônico e a geometria 
molecular de uma molécula que tem o seguinte 
domínio eletrônico em seu átomo central; (a) 
quatro domínios ligantes e nenhum domínio não 
ligante, (b) três domínios ligantes e dois domi- 
nios não ligantes, (c) cinco domínios ligantes 
e um domínio não ligante, (d) quatro domínios 
ligantes e dois domínios não ligantes. 
Qual é a geometria do domínio eletrônico e a ge- 
ometria molecular de uma molécula que tem o 
seguinte domínio eletrônico em seu átomo cen- 
tral: (a) três domínios ligantes e nenhum domí- 
nio não ligante, (b) três domínios ligantes e um 
domínio não ligante, (e) dois domínios ligantes e 
dois domínios não ligantes. 
Determine a geometria do domínio eletrônico e 
a geometria molecular das seguintes moléculas e 
fons: (a) HCN, (b) SO3”, (€) SF4, (d) PEG, (e) 
NHC, (D Ny» 
9.26 Represente a estrutura de Lewis de cada uma das 
seguintes moléculas e fons, e determine sua geo- 
metria de domínio eletrônico e a geometria mole- 
cular: (a) ASF), (b) CH", (e) Br, (d) CIO; (e) 
XeFy (N BO; 
A figura a seguir mostra modelos de bola e vareta 
para os três formatos possíveis de uma molécula. 
AE, (a) Para cada estrutura, determine a geo- 
metria do domínio eletrônico na qual a geome- 
tria molecular é baseada. (b) Para cada estrutura, 
quantos domínios eletrônicos não ligantes há no 
“átomo A? (e) Qual dos elementos a seguir produz 
uma molécula de AF; com o mesmo formato de 
Gü): Li, B, N, AÌ, P, CI? (d) Nomeie um elemento 
A o qual é esperado que conduza à estrutura AF3 
mostrada em (iii). Explique scu raciocínio. 


e Po odo 


9:28 A figura a seguir mostra uma estrutura de bolas 
e varetas para os três formatos possíveis de uma 
molécula AF4. (a) Para cada estrutura, determine 
a geometria do domínio eletrônico na qual a geo- 
metria molecular é baseada. (b) Para cada estru- 
tura, quantos domínios eletrônicos não ligantes 


924 


vas 


927 


têm no átomo A? (c) Qual dos elementos a seguir 
leva a uma molécula AF; com o mesmo forma- 
to de (ii): Be, C, S, Se, Si, Xe? (d) Nomeie um 
elemento À o qual é esperado que leve à estrutura 
AF; mostrada em (i) 


e do É 


9.29 Determine os valores aproximados para os ûngu- 
los de ligação indicados nas seguintes moléculas: 


9.30 Determine os valores aproximados dos ângulos 
de ligação indicados nas seguintes moléculas: 


931 As três variantes NH7, NH3 e NHs* têm 
ângulos de ligação H-N-H de 105º, 107º e 109º, 
respectivamente. Explique a variação dos ângulos 
de ligação. 

9.32 Em qual das seguintes moléculas ou fons AF, há 
mais de um ângulo de ligação F-A-F: SiFą, PFs, 
SF ASF? 


933 


934 
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(a) Explique por que o BrF é quadrado plano, 
enquanto o BF; é tetraédrico. (b) Como você es- 
pera que o ângulo da ligação H-X-H varie na sé- 
rie HO, H3S, H;Se? Explique. (Dica: o tamanho 
de um domínio de par de elétrons depende, em 
parte, da eletronegatividade do átomo central.) 
(a) Explique por que os fons a seguir têm ângulos 
de ligação diferentes: CIOy” e Ng. Determine 
o ângulo de ligação em cada caso. (b) Explique 
por que a molécula XeFz é linear. 


GEOMETRIA E POLARIDADE DE MOLÉCULAS 
POLIATÔMICAS (SEÇÃO 9.3) 


935 


936 
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Qual é a distinção entre um dipolo de ligação e 
um momento de dipolo molecular? 

Considere uma molécula com fórmula AXs. Su- 
pondo que a ligação A-X é polar, como você es- 
pera que o momento de dipolo da molécula AXy 
mude à medida que o ângulo da ligação X-A-X 
aumente de 100º para 120°? 

(a) O SC tem um momento de dipolo? Se sim, 
em que direção o dipolo resultante aponta? (b) O 
BeCl tem um momento de dipolo? Se sim, em 
qual direção o dipolo resultante aponta? 

(a) A molécula de PH; é polar, Isso oferece pro- 
va experimental de que a molécula não pode ser 
plana? Explique. (b) O ozônio, O, tem um mo- 
mento de dipolo pequeno. Como isso pode ser 
possível se todos os átomos são iguais? 

(a) Quais condições devem ser atendidas para 
que uma molécula com ligações polares seja apo- 
ar? (b) Qual geometria significará uma molécula 
apolar para a geometria de ABa, AB; e AB4? 

(a) Considere as moléculas de AF; do Exercício 
9.27. Quais dessas terão um momento dipolar di- 
ferente de zero? (b) Qual das moléculas de AFs 
do Exercício 9.28 terão momento de dipolo igual 
azero? 

Determine se cada uma das moléculas a seguir é 
polar ou apolar: (a) IF, (b) CS, (€) SOs, (d) PCs. 
(6) SFe (D IFs. 

Preveja se cada uma das moléculas a seguir é 
polar ou não polar: (a) CCl, (b) NH3, (€) SFs. 
(d) XeFs, (e) CHBr, (f) Gal. 

O dicloroetileno (CatlsCly) tem três formas (isô- 
meros) e cada uma delas é uma substância dife- 
rente. (a) Represente a estrutura de Lewis dos 
três isoméricas; todos têm uma ligação dupla car- 
bono-carbono. (b) Qual desses isômeros tem um 
momento de dipolo igual a zero? (c) Quantas for- 
mas isoméricas pode ter o cloroetileno, CaHCI? 
Espera-se que elas tenham momentos de dipolo? 
O diclorobenzeno, CHsCla, é encontrado em três 
formas (isômeros) chamadas: orto, meta e para: 


AM 


meia para 


Qual desses tem um momento de dipolo diferen- 
tede zero? 


ORBITAL, ORBITAIS HÍBRIDOS 


(SEÇÕES 9.4 E 9.5) 


945 


(a) O que significa o termo sobreposição orbital? 
(b) Descreva o que é uma ligação química com 
relação à densidade eletrônica entre dois átomos. 


9.46 Faça esboços que ilustrem a sobreposição entre 


os seguintes orbitais de dois átomos: (a) os or- 
bitais 2s em cada átomo, (b) os dois orbitais 2p; 
em cada átomo (considere que ambos os átomos 
estão no eixo 2) (€) o orbital 2s em um átomo e o 
orbital 2p; em outro átomo. 

Considere a ligação da molécula MgHa. (a) Re- 
presente a estrutura de Lewis para a molécula e 
preveja sua geometria molecular, (b) Qual esque- 
ma de hibridização é usado no MgH;? (c) Faça 
um esboço de uma das ligações entre dois elé- 
trons entre um orbital híbrido do Mg e um orbital 
atômico Is do H. 


948 Como você espera que a magnitude da sobrepo- 


sição da ligação dos orbitais atômicos varie na 
série IF, ICI, IBr e 13? Explique sua resposta. 


9.49 (a) Começando com um diagrama de orbital de 


um átomo de boro, indique os passos necessários 
para construir orbitais híbridos adequados para 
descrever a ligação no BF, (b) Que nome se dá 
aos orbitais híbridos construídos em (a)? (c) Faça 
um esboço dos maiores lobos dos orbitais hibri- 
dos construídos no item (a). (d) Há algum orbital 
atômico de valência deixado não hibridizado no 
B? Em caso afirmativo, como eles estão orienta- 
dos em relação aos orbitais híbridos? 


9.50 (a) Começando com o diagrama orbital de um 


981 


átomo de enxofre, descreva as etapas necessárias 
para construir orbitais híbridos adequados para 
descrever a ligação no SF) (b) Que nome se dá 
aos orbitais hibridos construídos em (a)? (c) Faça 
“um esboço dos grandes lobos desses orbitais hí- 
bridos. (d) O esquema de hibridização obtido no 
item (a) seria adequado para SFs? Explique. 
Indique a hibridização do átomo central do (a) 
BCh, (b) AICI, (€) CS, (d) GeHa. 


9.82 Indique a hibridização do átomo central do (a) 


SCl, (b) HCN, (e) SOy, (d) TeCta. 
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A seguir, são mostrados três pares de orbitais hibri- 
dos, cada conjunto com um ângulo característico. 
Para cada par, determine o tipo de hibridização, se 
houver, que poderia levar a orbitais híbridos com 
os ângulos especificados. 


o DE 9 


954 


(a) Que geometria e hibridização do átomo cen- 
tral você esperaria para a série BH , CHa, NH4’? 
(b) O que você esperaria da magnitude e da dire- 
ção dos dipolos de ligação na série? (c) Escreva 
as fórmulas das espécies análogas dos elementos 
do terceiro período; você espera que eles tenham 
a mesma hibridização no átomo central? 


LIGAÇÕES MÚLTIPLAS (SEÇÃO 9.6) 


9.55 


9.56 


9.57 


9.58 
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(a) Faça uma ilustração que mostre como dois 
orbitais p em dois átomos diferentes podem ser 
combinados para fazer uma ligação a. (b) Faça 
“um esboço de como uma ligação 7 é construída 
a partir de orbitais p. (€) Qual geralmente é mais 
fonte, a ligação or ou a ligação 77? Explique. (d) 
Dois orbitais s podem se combinar para formar 
uma ligação 77? Explique. 

(a) Se os orbitais atômicos de valência de um 
“átomo são hibridizados sp, quantos orbitais p não 
hibridizados permanecem na camada de valên- 
cia? Quantas ligações 7 o átomo pode formar? 
(b) Imagine que você pudesse segurar dois áio- 
mos que estão ligados um ao outro, rotacioná-los 
sem mudar o comprimento da ligação. Seria mais 
fácil rotacionar uma ligação simples o ou uma 
ligação dupla (o e =), ou não faria diferença? 
(a) Represente a estrutura de Lewis para o etano 
(Cato), o etileno (CzHu) e o acetileno (C3H3). 
(b) Qual a hibridização dos átomos de carbono 
em cada molécula? (e) Determine qual molécula 
é plana (se houver). (d) Quantas ligações or e 1 
há em cada molécula? 

Os átomos de nitrogênio no Nz participam de li- 
gações múltiplas, enquanto que os da hidrazina, 
NaH, não. (a) Represente a estrutura de Lewis 
para ambas as moléculas. (b) Qual é a hibridiza- 
ção dos átomos de nitrogênio em cada molécula? 
(©) Qual molécula tem a ligação N-N mais forte? 
O propileno, CsHg, é um gás usado para formar 
um importante polímero: o polipropileno. Sua es- 
trutura de Lewis é 
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(a) Qual é o número total de elétrons de valên- 
cia na molécula de propileno? (b) Quantos elé- 
trons de valência são usados para formar ligações 
“or na molécula? (c) Quantos elétrons de valência 
são usados para formar ligações 7 na molécula? 
(d) Quantos elétrons de valência permanecem como 
pares não ligantes na molécula? (e) Qual a hibrdiza- 
ão em cada átomo de carbono da molécula? 

O acetato de etila, C4HsOs, é uma sustância per- 
fumada, usada tanto como solvente quanto como 
aromatizante, Sua estrutura de Lewis é: 


(a) Qual é a hibridização de cada átomo de car- 
bono na molécula? (b) Qual é o número total de 
elétrons de valência no acetato de etila? (c) Quan- 
tos elétrons de valência são usados para formar 
ligações or na molécula? (d) Quantos elétrons de 
valência são usados para formar ligações 7 na 
molécula? (e) Quantos elétrons de valência per- 
manecem como pares não ligantes na molécul 
Considere a estrutura de Lewis da glicina, o ami- 
noácido mais simples: 


Tair 


(a) Quais são os ângulos da ligação aproximados 
“em tomo de cada um dos dois átomos de carbono, 
e quais são as hibridizações dos orbitais de cada 
um deles? (b) Quais são as hibridizações dos orbi- 
tais nos dois oxigênios e no átomo de nitrogênio, 
e quais são os ângulos de ligação aproximados do 
nitrogênio? (c) Qual é o número total de ligações 
“o em toda a molécula, e qual é o número total de 
ligações 1? 

O ácido acetilsalicílico, mais conhecido como 
aspirina, tem a seguinte estrutura de Lewis: 
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(a) Quais são os valores aproximados dos ângu- 
los de ligação classificados como 1, 2 e 3? (b) 
Quais orbitais híbridos são usados em tomo do 
átomo central em cada um desses ângulos? (c) 
Quantas ligações ar existem na molécula? 

(a) Qual € a diferença entre a ligação 7 localiza- 
da e a deslocalizada? (b) Como você pode deter- 
minar se a molécula ou o fon vai exibir ligações 
7 deslocalizadas? (e) A ligação 7 no NO; € lo- 
calizada ou deslocalizada? 

(a) Represente apenas uma estrutura de Lewis 
para o SO; e determine a hibridização do 
átomo de S. (b) Existem outras estruturas de 
Lewis equivalentes para a molécula? (e) Você 
esperaria que o SO; apresentasse uma ligação 
x deslocalizada? 

No fon formato, HCOs”, o átomo de carbono é o 
“átomo central com os outros três átomos ligados a 
ele, (a) Represente a estrutura de Lewis para o fon 
formato, (b) Qual hibridização do átomo de C? 
(e) Existem diferentes estruturas de ressonância 
equivalentes para o fon? (d) Qual dos átomos no 
fon tem orbitais pe? (e) Quantos elétrons há no 
sistema ar do fon? 


Considere a estrutura de Lewis mostrada a seguir. 


(a) A estrutura de Lewis ilustra uma molécula 
neutra ou um fon? Se for um fon, qual a sua car- 
ga? (b) Qual a hibridização em cada átomo de 
carbono? (e) Existem múltiplas estruturas de res- 
sonância equivalentes para a espécie? (d) Qual 
dos átomos na espécie tem orbitais py? (e) Quan- 
tos elétrons há no sistema 7 da espécie? 


Determine a geometria molecular de cada uma 
das moléculas a seguir; 
(0) n—c=c—c=c—c=mN 
©) H—o—c—c—o—n 
[ES i 
o o 
(© H—N=N—H 
Qual hibridização você espera para o átomo in- 


dicado em vermelho, em cada uma das seguintes 
espécies? 

(a) CH;CO7, (b) PHE, (©) AIFy, 

(d) HaC=C-CH;". 


ORBITAIS MOLECULARES E MOLÉCULAS 
DIATÔMICAS DO SEGUNDO PERÍODO 
(SEÇÕES 9.7 E 9.8) 
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(a) Qual é a diferença entre orbitais hibridos e 
orbitais moleculares? (b) Quantos elétrons po- 
dem ser colocados no OM de uma molécula? (c) 


(a) Se você combinar dois orbitais atômicos em 
dois átomos diferentes para formar um novo or- 
bital, ele será um orbital híbrido ou molecular? 
(b) Se você combinar dois orbitais atômi 

um átomo para formar um novo orbital, ele será 
um orbital híbrido ou molecular? (e) O princípio 
de exclusão de Pauli (Seção 6.7) se aplica aos 
OM? Explique. 

Considere um fon H”. (a) Faça um esboço dos 
orbitais moleculares do fon e desenhe o diagra- 
ma de níveis de energia. (b) Quantos elétrons 
há no fon Hj"? (e) Escreva a configuração ele- 
trônica do fon com relação aos seus OM. (d) 
Qual é a ordem de ligação do Hs"? (e) Suponha 
que o fon é excitado pela luz, de modo que um 
elétron seja promovido de um OM de menor 
energia para um OM de maior energia. Você 
espera que o estado excitado do fon Ha” seja 
estável ou instável? (f) Qual das seguintes afir- 
mações sobre o item (e) está correta: (i) A luz 
excita um elétron de um orbital ligante para um 
orbital antiligante, (ii) A luz excita um elétron 
de um orbital antiligante para um orbital ligan- 
te, ou Gii) No estado excitado, há mais elétrons 
ligantes que elétrons antiligantes? 

(a) Faça o esboço de orbitais moleculares do fon 
Hy e desenhe o diagrama dos níveis de ener- 
gia dele. (b) Escreva a configuração eletrônica 
do fon com relação aos seus OM. (c) Calcule a 
ordem de ligação no Hj”. (d) Suponha que o fon 
& excitado pela luz, de modo que um elétron seja 
promovido de um OM de menor energia para um 
OM de maior energia. Você espera que o esta- 
do excitado fon Hx” seja estável? (e) Qual das 
seguintes afirmações sobre item (d) está correta: 
G) A luz excita um elétron de um orbital ligante 
para um orbital antiligante, Gii) A luz excita um 
elétron de um orbital antiligante para um orbital 
ligante, ou Gii) No estado excitado, há mais elé- 
trons ligantes do que elétrons antiligantes? 

Faça uma ilustração que mostre os três orbitais 
2p em um átomo e os três orbitais 2p em outro 
“átomo. (a) Imagine esses átomos se aproximando 
para se ligarem. Quantas ligações o os dois con- 
juntos de orbitais 2p podem formar uns com os. 
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outros? (b) Quantas ligações 7 os dois conjuntos 
de orbitais 2p podem formar uns com os outros? 
(€) Quantos orbitais antiligantes, e de que tipo, 
podem ser formados pelos dois conjuntos de or- 
bitais 2p? 

(a) Qual é a probabilidade de se encontrar um elé- 
tron no ixo internuclear se este elétron estiver em 
um orbital molecular 7? (b) Para uma molécula 
diatômica homonuclear, quais semelhanças e di- 
ferenças existem entre um OM 73 construído a 
partir de orbitais atômicos 2p, e de OM 7, feito 
de orbitais atômicos 2p,? (e) Como os OM 77º, 
formados de orbitais atômicos 29, é 2p, diferem 
daqueles formados de OM 772, em termos de dis- 
tribuição de energia e distribuição de elétrons? 
(a) Quais são as relações existentes entre a or- 
dem de ligação, o comprimento da ligação e a 
energia da ligação? (b) De acordo com a teoria 
do orbital molecular, espera-se que exista o Bez 
ou o Bez*? Explique. 

Explique: (a) O fon peróxido, 03”, tem um com- 
primento de ligação mais longo que o superó- 
xido, Oy” (b) As propriedades magnéticas do Bz 
são consistentes com o fato do OM mz ter menor 
energia do que o OM aa (e) O fon o O tem 
uma ligação O-O mais forte que o próprio O. 
(a) O que significa o termo diamagnetismo? (b) 
Como uma substância diamagnética responde a 
um campo magnético? (c) Qual dos fons a seguir 
espera-se que seja diamagnético: Na®™, O”, 
Ber’, Cy? 

(a) O que significa o termo paramagnetismo? (b) 
Como se pode determinar se uma substância é 
paramagnática por meio de experimentos? (e) 
Qual dos fons a seguir espera-se que sejam para- 
magnéticos: 04º, N3™, Liz*, 0,7"? Para os fons 
que são paramagnéticos, determine o número de 
elétrons desemparelhados. 

Com base nas figuras 9.35 e 9.43, escreva a con- 
figuração eletrônica do orbital molecular para (a) 
Ba, (b) Lig”, (€) N$º, (d) Ne3?*. Em cada caso, 
indique se a adição de um elétron ao fon aumenta- 
ria ou diminuiria a ordem de ligação das espécies. 
Se considerarmos que os diagramas de nível de 
energia para moléculas diatômicas homonuclea- 
res mostrados na Figura 9.43 podem ser aplica- 
dos em moléculas diatômicas heteronucleares e 
fons, determine a ordem de ligação e o comporta- 
mento magnético de (a) CO”, (b) NO”, (e) OF”, 
(D) NeF*. 
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Determine as configurações eletrônicas do CN*, 
do CN e do CN”. (a) Qual espécie tem a ligação 
C-N mais fonte? (b) Qual espécie tem elétrons 
“desemparelhados, se houver? 

(a) A molécula do óxido nítrico, NO, perde facil- 
mente um elétron para formar o fon NO*. Qual 
das afirmações a seguir é a melhor explicação 
para esse fenômeno: (i) O oxigênio é mais ele- 
tronegativo que o nitrogênio, (ii) O elétron de 
maior energia no NO está no orbital molecular 
7*ap, 0u (ii) O OM 17%, no NO está comple- 
tamente preenchido. (b) Determine a ordem das 
forças de ligação N-O no NO, no NO! e no 
NO, e descreva as propriedades magnéticas de 
cada uma das espécies. (c) Os fons NO* e NO” 
são isoeletrônicos (mesmo número de elétrons) 
com quais moléculas diatômicas homonuclea- 
res neutras? 

Considere os orbitais moleculares da molécula 
Pa. Assuma que os OM das moléculas diatômi- 
cos do terceiro período da tabela periódica são 
análogos aos dos do segundo período. (a) Quais 
orbitais atômicos de valência do P são usados 
para construir os OM de P;? (b) A figura a seguir 
mostra um esboço de um dos OM do Ps. Qual éa 
classificação para esse OM? (e) Para a molécula 
de Pa, quantos elétrons ocupam o OM da figu- 


A molécula de brometo de iodo, IBr, é um com- 
posto inter-halogênico. Considere que os orbitais 
moleculares do IBr são análogos aos da molécu- 
la diatômica homonuclear F}. (a) Quais or 
atômicos de valência do | e do Br são usados para 
construir os OM do IBr? (b) Qual é a ordem de 
ligação da molécula Br? (e) Um dos OM de va- 
Jência de IBr é esboçado a seguir. Por que as con- 
tribuições dos orbitais atômicos para esse OM 
diferem em tamanho? (d) Qual é a classificação 
desse OM? (e) Quantos elétrons ocupam o OM 
da molécula de 1Br? 


Cj 
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(a) Qual € a base física para o modelo VSEPR? 
(b) Ao aplicar o modelo VSEPR, contamos liga- 
ções duplas e triplas como um único domínio ele- 
trônico. Como isso se justifica? 

Uma molécula AB; é descrita com a geometria 
de domínio eletrônico bipiramidal trigonal. (a) 
Quantos domínios não ligantes têm no átomo A? 
(b) Com base na informação dada, qual das se- 
guintes opções representa a geometria molecular 
da molécula: (i) trigonal plana, (ii) piramidal tri- 
gonal, (ii) em forma de T, ou (iv) tetraédrica? 
Considere os seguintes fons XFy: PFS, BrFg, 
CIF;* e AIFy”. (a) Qual dos íons tem mais de 
um octeto de elétrons ao redor do átomo central? 
(b) Para qual dos fons a geometria de domínio 
eletrônico e a geometria molecular são iguais? 
(6) Qual dos fons tem uma geometria de domínio 
eletrônico octaédrica? (d) Qual dos fons vai 
bir uma geometria molecular de gangorra? 
Considere a molécula PFLCI. (a) Represente uma 
estrutura de Lewis para a molécula e determine a 
geometria do domínio eletrônico. (b) Qual você 
esperaria ocupar mais espaço, uma ligação P-F 
ou a P-CI? Explique. (e) Determine a geometria 
molecular do PF,CL. Como sua resposta ao item 
(©) influenciou sua resposta ao item (c)? (d) Você 
espera que a molécula seja distorcida de sua geo- 
metria de domínio eletrônico ideal? Se sim, quan- 
to ela se distorceria? 

Os vértices de um tetraedro correspondem a vér- 
tices alienados de um cubo, Usando geometria 
analítica, demostre que o ângulo formado ao se 
conectar dois dos vértices a um ponto no centro 
do cubo é de 109,5º, o ângulo característico de 
moléculas etraédricas. 

Preencha os espaços em branco do gráfico a se- 
guir. Se a coluna da molécula estiver vazia, pre- 
encha com um exemplo que satisfaça as outras 


condições do resto da linha. 
Geometria Miridização— Momento 
do domínio do átomo 
Moltcula eletrônico central 
co 
s Sim 
p Não 
Trigonal plana Não 
Sha 
Octédrica Não 
so Sim 
Não 
EA 
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Com base nas estruturas de Lewis, determine 
o número de ligações a e m em cada uma das 
seguintes estruturas moleculares ou iônicas: (a) 
COs; (b) cianogênio, (CN): (c) formaldeído, 
HCO; (d) ácido fórmico, HCOOH; que tem um 
átomo de H e dois de O ligados ao de C. 

A molécula de ácido lático, CHyCH(OH)COOH, 
confere o sabor desagradável ao leite azedo. (a) 
Represente a estrutura de Lewis para a molé- 
cula, considerando que o carbono sempre forma. 
quatro ligações em seus compostos estáveis. (b) 
Quantas ligações 7 e quantas ligações a exis- 
tem na molécula? (c) Qual ligação CO da molé- 
cula é a mais curta? (d) Qual a hibridização dos 
orbitais atômicos ao redor do átomo de carbono 
associado à ligação mais curta? (e) Quais são os 
ângulos de ligação aproximados ao redor de cada 
“átomo de carbono da molécula? 

Uma molécula ABs tem a geometria mostrada a 
seguir, (a) Qual o nome dessa forma geométrica 
(b) Você acha que existe algum par de elétrons 
não ligante no átomo A? (e) Suponha que os 
átomos B sejam halogênios. De qual grupo, na 
tabela periódica, o átomo A faz pante: (i) Grupo 
SA, Gi) Grupo 6A, (ii) Grupo 7A, (iv) Grupo 
SA, ou (v) Mais informações são necessárias? 


Existem dois compostoscoma fórmula PUNHs)a 
Ch: 


Ni, a 
h | 

c-p—a  cp—NHy 
N) Nty 


O composto à direita, cisplatina, é usado no 
tratamento de câncer. O composto à esquerda, 
transplatina, é ineficiente no tratamento de cân- 
cer. Ambos os compostos têm uma geometria 
quadrada plana. (a) Qual composto tem um mo- 
mento de dipolo diferente de zero? (b) A razão 
pela qual a cisplatina é uma boa droga contra o 
câncer é que ela se liga fortemente ao DNA. As. 
células cancerígenas se dividem rapidamente 
produzindo bastante DNA. Consequentemente, 
a cisplatina mata as células cancerígenas com 
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uma velocidade maior que as células normais. 
Entretanto, se as células normais também estão 
produzindo DNA, a cisplatina também as ata- 
ca, o que traz efeitos colaterais indesejados. A 
forma com a qual ambas as moléculas se ligam 
ao DNA envolve a saída do fon CI ligado ao 
fon Pt, e sua substituição por dois nitrogënios 
no DNA. Desenhe uma figura na qual uma lon- 
ga linha vertical representa um pedaço do DNA. 
Desenhe o fragmento PUNHs)a da cisplatina e 
da transplatina com os seus devidos formatos. 
Desenhe também elas se ligando à linha de 
DNA. Você consegue explicar, com base em seu 
desenho, por que o formato da cisplatina faz 
com que ela se ligue ao DNA com maior eficá- 
cia que a transplatina? 

O comprimento da ligação O-H na molécula de 
água (H20) é de 0,96 À, e o ângulo da ligação 
H-O-H é de 104,5 À. O momento de dipolo da 
molécula de água é 1,85 D. (a) Em qual direção 
os dipolos da ligação O-H aponta? Em qual di- 
reção o vetor do momento de dipolo da molécula 
de água aponta? (b) Calcule a magnitude do di- 
polo da ligação das ligações O-H (Observação: 
você precisará usar soma de vetores para fazer 
isso). (e) Compare a resposta do item (b) com o 
momento de dipolo dos halogenctos de hidrogê- 
nio (Tabela 8.3). Sua resposta está de acordo com 
a eletronegatividade relativa do oxigênio? 

A reação entre três moléculas de gás NGor e um 
átomo de Xe produz a substância hexafluoreto 
de xenônio, XeFs: 


Xelg) + 3 Fale) — XeFs) 


(a) Represente a estrutura de Lewis para o XeFe- 
(b) Se você tentar usar o modelo VSEPR para 
prever a geometria molecular do XeFg. encon- 
trará um problema. Por que isso acontece? (c) O 
que você poderia fazer para resolver a dificuldade 
encontrada no item (b)? (d) A molécula IF; tem 
uma estrutura pentagonal bipiramidal (cinco áto- 
mos de flúor equatorialmente nos vértices de um 
pentágono regular e dois átomos de flúor axial- 
mente). Com base na estrutura de IF}, sugira uma 
estrutura para o Xe. 

Qual das seguintes afirmações sobre orbitais hí- 
bridos é(são) verdadeira(s)? (i) Depois que um 
átomo sofre hibridização sp aínda há um orbital p 
não hibridizado no átomo, Gii) Sob a hibridização 
37°, o lobo maior aponta para os vértices de um 
triângulo equilátero, e (iii) O ângulo entre os lobos 
maiores do híbrido sp” é de 109,5º. 
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A estrutura de Lewis para o aleno é 


Faca um esboço da estrutura dessa molécula que 
seja análogo à Figura 9.25. Além disso, respon- 
da a três perguntas: (a) Essa molécula é plana? 
(b) Ela tem um momento de dipolo diferente de 
zero? (c) A ligação no aleno pode ser descrita 
como deslocalizada? Explique. 

Considere a molécula de C4HsN, cujo esqueleto é 
mostrado a seguir. (a) Após completar a estrutura 
de Lewis para a molécula, determine o número de 
ligações oe 7 presentes nela. (b) Quantos átomos 
na molécula apresentam (1) hibridização sp, (ii) hi- 
bridização sp?, Gii) hibridização sp”? 


I l 
H—C—c—c—n—C—n 
H 


O fon azida, Ny”, é linear, com duas ligações N-N 
de mesmo comprimento, 1,16 À. (a) Represente a 
estrutura de Lewis para o fon azida. (b) Com rela- 
ção A Tabela 8.5, o comprimento da ligação obser- 
vado na ligação N-N está de acordo com a estru- 
tura de Lewis? (c) Qual esquema de hibridização. 
você esperaria em cada um dos átomos de nitro- 
gênio no No. (d) Mostre qual orbital hibridizado 
ou não hibridizado está envolvido na formação 
das ligações ar e 37 em Ny”, (e) Frequentemente, 
observa-se que as ligações a envolvidas nos orbi- 
tais hibridos sp são mais curtas que as envolvidas 
em orbitais atômicos sp? ou sp”, Você é capaz de 
propor uma explicação para esse fenômeno? Essa 
observação pode ser aplicada ao comprimento da 
ligação observado no Ny? 

No ozônio, Os, os dois átomos de oxigênio nas 
extremidades da molécula são equivalentes. (a) 
Qual é a melhor escolha no esquema de hit 
zação para os átomos do ozônio? (b) Para uma 
das formas de ressonância do ozônio, quais des- 
ses orbitais são usados para formar a ligação e 
qual é usado para unir os pares de elétrons não 
ligantes? (c) Qual dos orbitais pode ser usado 
para deslocalizar os elétrons 17? (d) Quantos elé- 
trons são deslocalizados no sistema 7r do ozônio? 
O butadieno, CsHe, é uma molécula plana com 
os seguintes comprimentos de ligação carbono- 
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(a) Determine os ângulos das ligações ao redor 
de cada átomo de carbono e faça um esboço da 
molécula, 

(b) Compare o comprimento da ligação com os 
comprimentos médios de ligação listados na Tabela 
8.5. Você consegue explicar alguma diferença? 

A estrutura da borazina, BsNsHe, é um anel de 
seis membros que altema átomos de B e N. Existe 
um átomo de H ligado a cada átomo de B e N. A 
molécula é plana. (a) Escreva a estrutura de Lewis 
para a borazina, na qual a carga formal em cada 
tomo é nula. (b) Represente a estrutura de Lewis 
para  borazina, na qual cada átomo esteja de acor- 
do com a regra do octeto. (e) Quais são as cargas 
formais nos átomos segundo a estrutura de Lewis 
do item (b)? Dada a eletronegatividade de B e N, 
as cargas formais parecem favoráveis ou desfavo- 
ráveis? (d) Algumas das estruturas de Lewis para 
os itens (a) e (b) apresentam múltiplas estruturas 
de ressonância? (e) Quais são as hibridizações 
que ocorrem nos átomos de B e N nas estruturas. 
de Lewis dos itens (a) e (b)? Você espera que a 
molécula seja plana em ambas as estruturas de 
Lewis? (f) As seis ligações B-N da molécula de 
borazina são todas idênticas em seu comprimento 
de 1,44 À, Os valores típicos para o comprimento 
de ligação simples e dupla de B-N são 1,51 Å e 
131 À, respectivamente. O valor do comprimento. 
da ligação de B-N parece favorecer uma estrutura. 
de Lewis em relação à outra? (g) Quantos elétrons 
existem no sistema x da borazina? 

Suponha que o silício pudesse formar moléculas 
que são precisamente análogas ao etano (C;Hg). 
ao etileno (CH) e ao acetileno (CH). De que 
modo você descreveria a ligação em torno do Si 
em relação aos orbitais híbridos? O silício não 
forma facilmente alguns dos compostos análogos 
que contém ligações 7. Por que isso ocorre? 


Um dos orbitais moleculares do fon Hj” está es- 


boçado a seguir: 
D:0 


(a) O orbital molecular é um OM q ou 7? Ele 
é ligante ou antiligante? (b) No Hy”, quantos 
elétrons ocupam o OM mostrado? (e) Qual é a 
ordem de ligação dos íons Hj"? (d) Em com- 
paração à ligação H-H no Hz, espera-se que 
a ligação H-H no Hy” seja qual das seguintes 
afirmações: (i) mais curta e mais forte, (ii) mais 
longa e mais forte, (ii) mais curta e mais fraca, 
(iv) mais longa e mais fraca, ou (v) de compri- 
mento igual e mais forte? 


19.107] 
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Disponha as seguintes moléculas e fons em ordem 
crescente de ligação: Hz”, Ba, No*, Fz” e Ne?, 
Os esboços a seguir mostram as funções de onda 
de orbital atômico (com fases) usados para cons- 
truir alguns dos OM de uma molécula diatômica. 
homonuclear. Para cada esboço, determine o tipo 
de OM que resultará da mistura das funções de 
onda dos orbitais atômicos de acordo com a ilus- 
tração. Use as mesmas classificações nas fases 
para os OM que foram usados na seção “Olhando 
de pero”. 


(9 


Escreva a configuração eletrônica para o primeiro 
estado de excitação do No, ou seja, o estado no 
qual o elétron com a maior energia se move para 
o próximo nível de energia disponível. (a) O 
nitrogênio, em seu primeiro estado excitado, é 
diamagnético ou paramagnático? (b) A força da 
ligação N-N no primeiro estado excitado é mais 
forte ou mais fraca em comparação ao seu estado 
fundamental? 

Os corantes azo são corantes orgânicos com 
diversas aplicações, como colorir tecidos. Muitos 
corantes azo são derivados da substância orgânica 
azobenzeno, CraMyoNa. que é muito próxima do 
hidrazobenzeno, CraHyaN>- À estrutura de Lewis 
para as duas substâncias é: 


O=O 
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(Lembre-se da abreviação utilizada para o ben- 
zeno). (a) Qual é a hibridização do átomo N em 
cada substância? (b) Quantos orbitais atômicos. 
não hibridizados existem nos átomos de N e C 
em cada uma das substâncias? (c) Determine 
os ângulos das ligações N-N-C de cada uma 
das substâncias. (d) O azobenzeno tem uma 
maior deslocalização dos seus elétrons 7 que 
o hidrazobenzeno. Discuta essa afirmação com 
base em suas respostas aos itens (a) e (b). (e) 
Todos os átomos do azobenzeno ficam em um 
plano, no entanto, os do hidrazobenzeno não. 
Essa informação está de acordo com a afirma- 
ção do item (d)? (f) O azobenzeno tem uma 
intensa cor laranja avermelhada, enquanto o 
hidrazobenzeno é quase incolor. Qual molé- 
cula seria melhor para ser usada em um dispo- 
sitivo de conversão da energia solar? (Veja o 
quadro Química aplicada para mais informa- 
ções sobre células solares). 

(a) Utilizando apenas os orbitais atômicos de 
valência de um átomo de hidrogênio e de um 
átomo de flúor, determine, recorrendo ao 
modelo da Figura 9.46, quantos OM existem 
na molécula HF. (b) Quantos OM do item (a) 
seriam ocupados por elétrons? (c) A diferença de 
energia entre os orbitais atômicos de valência do 
He F são suficientemente diferentes para poder- 
mos ignorar a interação dos orbitais 1s do hidro- 
gênio com os orbitais 2s do flúor. O orbital 1s 
do hidrogênio será misturado somente com um 
orbital 2p do flúor. Desenhe a imagem que mos- 
tra a orientação adequada dos três orbitais 2p do 
F interagindo com o orbital 1s do H. Qual dos 
orbitais 2p pode realmente formar uma ligação 
com o orbital 1s, considerando que os átomos. 
estão no eixo z? (d) Na figura mais adequada 
para o HF, todos os outros orbitais atômicos do 
flúor se movem com a mesma energia para o 
diagrama de nível de energia dos orbitais mole- 
culares do HF. Esses são chamados de “orbitais 


não ligantes”. Desenhe o diagrama de nível de 
energia do HF usando essa informação e cal- 
cule a ordem de ligação (elétrons não ligantes 
não contribuem para a ordem de ligação). (e) 
Observe as estruturas de Lewis do HF, Onde 
estão os elétrons não ligantes? 


19.111) O monóxido de carbono, CO, é isoeletrônico 


com o No. (a) Represente a estrutura de Lewis 
do CO que satisfaça à regra do octeto. (b) Con- 
sidere que o diagrama da Figura 9,46 pode ser 
usado para descrever os OM do CO. Qual seria 
a ordem de ligação para o CO? Essa resposta 
está de acordo com a estrutura de Lewis repre- 
sentada no item (a)? (c) Verificou-se experimen- 
talmente que os elétrons com maior energia no 
CO ocupam o OM q. Essa observação está de 
acordo com a Figura 9.46? Se não, que modifi- 
cações precisam ser feitas no diagrama? Como 
as modificações se relacionam com a Figura 
943? (d) Você espera que o OM map de CO 
tenha orbitais atômicos com contribuição igual 
dos átomos de C e O? Se não, qual átomo con- 
tribuiria mais? 


9.112 O diagrama de níveis de energia da Figura 9.36 


mostra que a sobreposição lateral de um par 
de orbitais p produz dois orbitais moleculares, 
um ligante um antiligante. O etileno tem um 
par de elétrons em um orbital p ligante entre os 
dois carbonos. A absorção de um fóton com o 
comprimento de onda adequado pode resultar 
na promoção de um elétron ligante do orbital 
molecular 773, para o 1*3p (1) O que você acha 
que essa transição eletrônica modificaria na 
ordem de ligação carbono-carbono do etileno? 
(b) Como isso se relaciona com o fato de que 
a absorção de um fóton com um comprimento 
de onda adequado pode causar uma rotação em 
uma ligação carbono-carbono, conforme está 
descrito no quadro A Química e a vida mostrado 
na Figura 9.30? 


) EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


9113 


Um composto formado por 2,1% de H, 29,8% 
de N e 68,1% de O tem massa molar de apro- 
ximadamente 50g/mol. (a) Qual é a fórmula 
molecular do composto? (b) Qual é a estru- 
tura de Lewis do composto se o H está ligado 
ao 0? (e) Qual é a geometria dessa molécula? 
(d) Qual é a hibridização dos orbitais em volta 
do átomo de N? (e) Quantas ligações o e m 
existem na molécula? 


9.114 O tetraflvoreto de enxofre (SF) reage lentamente 


com o Oz, formando o monóxido de tetrafluoreto 
de enxofre (OSF), de acordo com a reação não 
balanceada a seguir: 


SFa(g) + Og) — OSFa(g) 


O átomo de O e os quatro átomos de F no OSF4 
estão ligados ao átomo de S central. (a) Faça o 
balanceamento dessa equação. (b) Represente a 


19.115) 


19.116) 
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estrutura de Lewis do OSF; na qual as cargas 
formais de todos os átomos sejam nulas. (e) Use 
as entalpias médias de ligação (Tabela 8.4) para 
estimar a entalpia da reação. Ela é endotérmica 
ou exotérmica? (d) Determine a geometria do 
domínio eletrônico do OSF; e escreva as duas 
geometrias moleculares possíveis para a molé- 
cula, baseando-se na geometria do domínio ele- 
trônico. (e) Qual das geometrias moleculares do 
item (d) é mais provável que ser observada na 
molécula? Explique. 
O trinlogencto de fósforo (PX;) mostra a seguinte 
variação no ângulo da ligação X-P-X: PF, 
96,3º; PCy, 100,3"; PBry, 101,0º; Ply, 102,0", A 
tendência é geralmente atribuída à variação na 
eletroncgatividade do halogênio. (a) Conside- 
rando que todos os domínios eletrônicos têm o 
mesmo tamanho, qual valor você atribuiria ao 
ângulo X-P-X, utilizando o modelo VSEPR? 
(b) Qual é a tendência geral do ângulo X-P-X 
quando a eletronegatividade do halogeneto 
aumenta? (e) Usando o modelo VSEPR, explique 
atendência observada no ângulo X-P-X à medida 
que a eletronegatividade de X varia. (d) Com base 
em sua resposta ao item (c), determine a estrutura 
de PBrCly. 
A molécula de 2-buteno, CsHy, pode ser subme- 
tida a uma variação geométrica chamada de iso- 
merização cis-trans: 


Va EM Es” A 
É É Sã 
eisc2:buteno trans-2-puteno 


Conforme discutido no quadro A Química e a 
vida sobre a química da visão, tais transforma- 
ções podem ser induzidas pela luz e são a chave 
para a visão humana. (a) Qual é a hibridização 
dos dois átomos de carbono centrais do 2-buteno? 
(b) A isomerização acontece mediante a rotação 
no redor da ligação central C-C. Com relação à 
Figura 9.30, explique por que a ligação 7 entre 
os dois átomos centrais é rompida durante a rota- 
ção da forma cis para trans do 2-buteno. (e) Com 
base nas entalpias médias de ligação (Tabela 
8.4), quanta energia por molécula deve ser for- 
necida para quebrar a ligação 7 C-C? (d) Qual 
o maior comprimento de onda de luz que for- 
necerá fótons de energia suficiente para quebrar 
a ligação 37 C-C e causa a isomerização? (e) O 
comprimento de onda em sua resposta ao item 


(4) está na porção visível do espectro eletromag- 
nético? Comente a importância desse resultado 
para a visão humana. 


9.117 (a) Compare as entalpias de ligação (Tabela 8.4) 


das ligações simples, duplas e triplas carbono- 
carbono para deduzir uma contribuição média da 
ligação a para a entalpia. Qual fração de uma 
ligação simples essa quantidade representa? (b) 
Faça uma comparação similar das ligações nitro- 
gênio-nitrogênio. O que você observa? (c) Repre- 
sente a estrutura de Lewis de NaH, NH3 e Nz, € 
determine a hibridização em torno do nitrogênio 
em cada caso. (d) Proponha uma razão para a 
grande diferença em suas observações entre os 
itens (a) e (b). 


9.118 Use entalpias médias de ligação (Tabela 8.4) para 


estimar o AH da atomização do benzeno, CsHe: 
Coal) — 6Clg) + 6H(g) 


Compare este valor ao obtido com base nos da- 
dos AH p descritos no Apêndice C da lei de Hess. 
A que você atribui a grande discrepância entre os 
dois valores? 


19.119] Muitos compostos dos metais de transição apre- 


sentam ligações diretas entre átomos metálicos. 
Vamos considerar que o eixo z é definido como 
o eixo de ligação metal-metal. (a) Qual dos 
orbitais 3d (Figura 6.23) pode ser usado para 
formar a ligação ar entre os átomos metálicos? 
(b) Faça um esboço dos OM cry ligantes e og 
antiligantes, (e) Com relação à seção Olhando 
de perto sobre as fases dos orbitais, explique 
por que um nó é gerado no OM dy. (d) Faç 

o diagrama de nível de energia para a molécula 
Sca, considerando que apenas o orbital 3d do 
item (a) é importante. (e) Qual a ordem de liga- 
ção no Sez? 


[9.120 As moléculas orgânicas mostradas a seguir são 


derivadas do benzeno, em que o anel de seis mem- 
bros é “fundido” nas arestas dos hexágonos. 


QO 


Naftaleno 


soe 
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006 


Tetraceno 


(a) Determine a fórmula empírica do benzeno e 
desses três compostos. (b) Suponha que lhe é for- 
necida uma amostra de um dos compostos. A aná- 
lise de combustão poderia ser usada para determi- 
nar com precisão qual dos três compostos se trata? 
(© O naftaleno, ingrediente ativo da naftalina, é 
um sólido branco, Escreva a equação balanceada 
da combustão do naftaleno a CO:(8) e H308). (d) 
Usando a estrutura de Lewis para o naftaleno cas. 
entalpias médias de ligação (Tabela 8.4), estime 
o calor da combustão do naftaleno em kJ/mol. (e) 
Você espera que o naftaleno, o antraceno e o tetra- 
ceno tenham múltiplas estruturas de ressonância? 
Em caso afirmativo, represente as estruturas de 
ressonância adicionais do naftaleno. (f) O nafta- 
leno e o antraceno são incolores, mas o tetraceno 
é laranja. O que isso significa em relação às dife- 
rengas de energias relativas HOMO-LUMO nes- 
sas moléculas? Veja o quadro Química aplicada 
sobre orbitais e energia. 

19.121) Orbitais moleculares antiligantes podem ser 
usados para formar ligações com outros átomos 
da molécula. Por exemplo, os átomos de metais 
podem usar orbitais d adequados para sobre- 
por aos orbitais 7*3, da molécula do monóxido 


de carbono. Isso se chama d- retrodoação (a) 
Represente um sistema de eixos coordenados no 
qual o eixo y é vertical no plano do papel, € o 
eixo x, horizontal. Escreva “M” na origem para 
marcar o átomo metálico. (b) Agora, no eixo x à 
direita de M, represente a estrutura de Lewis da 
molécula de CO, com o carbono próximo ao M. 
Oeixo da ligação CO deve ser o eixo. (e) Repre- 
sente o orbital 7*2, do CO com as fases (veja a 
Seção “Olhando de perto” sobre fases) no plano 
do papel. Dois lobos devem apontar em direção 
a M. (d) Agora, represente o orbital de, de M 
com as fases, Você consegue ver como elas se 
sobrepõem ao orbital 1*2, do CO? (e) Que tipo 
de ligação (or ou) é formada entre os orbitais de 
Me C? (f) Preveja o que acontecerá com a força 
da ligação CO no complexo CO-metal quando 
“comparada à do CO isolado, 

19:122) Oisocianato de metila, CH;NCO, adquiriu má repu- 
tação em 1984, quando um vazamento acidental 
desse composto de um tanque de armazenamento 
em Bhopal, Índia, resultou na morte de aproxima- 
damente 3.800 pessoas e feriu gravemente, algumas 
permanentemente, outros milhares. (a) Represente 
a estrutura de Lewis do isocianato de metila. (b) 
Represente o modelo de bola e vareta da estrutura, 
incluindo estimativas de todos os ângulos de ligação 
“do composto. (e) Determine a distância de todas as 
ligações na molécula (d) Você acredita que a molé- 
cula terá um momento de dipolo? Explique. 


) ELABORE UM EXPERIMENTO 


Neste capítulo, vimos uma série de novos conceitos, 
incluindo a deslocalização dos sistemas 7 de moléculas e a 
descrição dos orbitais moleculares de ligações moleculares. 
Uma conexão entre esses conceitos ocorre nos chamados. 
corantes orgânicos, que são moléculas com sistemas 7 des- 
localizados que apresentam cor. A cor deve-se à excitação 


Ji | 
| E -` 
Seane 


] 
H 


| 
H 


de um elétron do orbital molecular ocupado de maior 
energia (HOMO) para o orbital molecular não ocupado 
de menor energia (LUMO). Suspeita-se que a diferença de 
energia entre HOMO e LUMO depende do comprimento 
do sistema 77. Imagine que você recebeu amostras das 
seguintes substâncias para testar essa hipótese: 


Ou emumaabreviação Zn 
para moléculas orgânicas = 


B-caroteno 
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O -caroteno é a principal substância responsável pela forte 
cor laranja das cenouras, sendo também um importante 
mutriente para a produção de retinol em nosso corpo (veja o 
quadro A Química e a vida na Seção 9.6). (a) Quais experi- 
mentos você poderia elaborar para determinar a quantidade 
de energia necessária para excitar um elétron do HOMO. 
para o LUMO em cada uma dessas moléculas? (b) Como 
você poderia representar graficamente seus dados para 
determinar se existe uma relação entre o comprimento do 


sistema 7 e a energia de excitação? (0) Quais moléculas 
adicionais você poderia querer obter para testar as ideias. 
desenvolvidas aqui? (d) Como você poderia elaborar um 
experimento para determinar se os sistemas a desloca- 
lizados e não alguma outra característica da molécula, 
como o seu comprimento ou a presença de ligações 7, são 
importantes em fazer com que as excitações ocorram na 
porção visível do espectro? (Dica: você pode querer testar 
moléculas adicionais não mostradas aqui) 


GASES 


O hidrogênio e o hélio representam mais de 98% da massa do Sol e são os elementos mais 
abundantes no universo. O pequena circulo preto que você vê na figura da próxima página, no 
canto superior esquerdo, é o planeta Vênus passando entre o Sol e a Terra, um raro aconteci- 
mento que ocorreu em junho de 2012 e que não se repetirá até 2117. Os gases que compõem 
as atmosferas de planetas intemos, como Vênus, têm uma composição muito diferente da 
composição do Sol. 


Com o auxílio de instrumentos de medida sofisticados, astrônomos foram capazes 
de identificar diferenças significativas nas atmosferas dos planetas que compõem o nosso 
sistema solar. Considera-se que grande parte das atmosferas de todos os planetas era, 
inicialmente, formada por hidrogênio e hélio, os dois elementos mais abundantes no uni- 
verso e os principais componentes do Sol. Os planetas externos, aqueles que estão mais 
afastados do Sol — no caso, Júpiter, Satumo, Urano e Netuno — ainda podem ser razoa- 
velmente descritos como grandes bolas de hidrogênio e hélio (motivo pelo qual eles tam- 
bém são conhecidos como os “gigantes de gás”). Os planetas externos também contêm 
pequenas quantidades de outros gases, como o metano, que é responsável pela cor azul 
dos planetas Urano e Netuno. 

As atmosferas dos planetas intemos — no caso, Mercúrio, Vênus, Terra e Marte — 
mudaram drasticamente e de diversas maneiras desde o aparecimento do sistema solar. 
Quando o Sol atingiu a maturidade, tornou-se mais quente, aquecendo as atmosferas pla- 
netárias. Como aprenderemos neste capítulo, quando a temperatura de um gás aumenta, 
suas moléculas se movem mais rapidamente, um efeito que se toma mais acentuado nos 
gases com baixo peso molecular, como o H e do He. O efeito do aquecimento foi maior 
para os planetas mais próximos do Sol, e a força gravitacional exercida por esses planetas 
intemos menores sobre essas moléculas gasosas mais leves não foi forte o suficiente para 
impedir que elas escapassem para o espaço. 

A atmosfera da Terra apresenta a composição atual graças à atividade vulcânica que 
liberou gases como CO3, H:O e No para a atmosfera. A temperatura e a gravidade da Terra 
têm certas características que impedem a fuga dessas moléculas mais pesadas. Grande 
parte do vapor de água na atmosfera primitiva da Terra se condensou para formar os 
oceanos, e a maioria do CO; foi dissolvida no oceano, formando carbonatos minerais, 
deixando a atmosfera rica em Nz. Com o surgimento da vida, a fotossíntese das plantas 


O QUE VEREMOS 


10.1 | Caracteristicas dos gases Começaremos este 
capitulo comparando as características que diferem os 
gases dos liquidos e dos sólidos. 


10.2 | Pressão Estudaremos a pressão do gás, as 
unidades utilizadas para expressá-la e analisaremos a 
atmosfera da Terra e a pressão que ela exerce. 


10.3 | Leis dos gases veremos que o estado de um 
gás pode ser expresso por seu volume, pressão, tempe- 
ratura e quantidade, e examinaremos as leis dos gases, 
que são relações empíricas entre essas quatro variáveis 


10.4 | Equação do gás ideal Descobriremos que 
as leis dos gases resultam na equação do gás ideal, PV. 
= nRT. Embora essa equação não se aplique a nenhum 
gás real, a maioria dos gases chega muito perto de 
obedecê-la em condições normais de temperatura 
e pressão, 

10.5 | Outras aplicações da equação do gás 
ideal Utilizaremos a equação do gás ideal em muitos 
cálculos, como no da densidade ou da massa molar 
de um gás. 


10.6 | Misturas de gases e pressões parciais 
Reconheceremos que, em uma mistura de gases, cada 


superior direito é a sombra de Vênus passando em frente 
a050, 


gås exerce uma pressão que é parte da pressão total. 
Essa pressão parcial é a pressão que o gås exerceria se 
estivesse sozinho. 

10.7 | Teoria cinético-molecular dos gases Vere- 
mos como o comportamento dos gases em nível 
molecular é responsável por suas propriedades 
macroscópicas. De acordo com a teoria, os átomos 
ou as moléculas que formam um gás estão em movi- 
mento aleatório e constante, movendo-se com uma 
energia cinética média proporcional à temperatura 
do gás. 


10.8 | Efusão e difusão molecular Observare- 
mos que a teoria cinético-molecular ajuda a explicar 
propriedades dos gases como a efusão e a difusão. 


10.9 | Gases reais: desvios do comportamento 
ideal Aprenderemos que o comportamento dos 
gases reais é diferente do ideal, porque suas molé- 
culas têm volume finito e exercem forças de atração 
entre elas. A equação de van der Waals explica o 
comportamento do gás real sob altas pressões e baixas 
temperaturas. 
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produziu O), de modo que, agora, temos uma atmosfera. 
composta por aproximadamente 78% de Nz € 21% de Oz- 
O aumento da temperatura em Vênus, por sua vez, deu 
lugar a uma atmosfera densa, formada por 97% de COs 
com muito pouco Oz e características que tomam o pla- 
neta inabitável, como nuvens de ácido sulfúrico. 

Neste capítulo, vamos examinar detalhadamente as 
características dos gases como sistemas químicos. Vamos. 
explorar as propriedades macroscópicas associadas a 
eles — a exemplo da pressão — e perceber como clas se 
relacionam À descrição de um gás como um conjunto de 
moléculas ou átomos em movimento aleatório. 


10.1 | CARACTERÍSTICAS 
DOS GASES 


De muitas maneiras, os gases são a forma de matéria 
mais fácil de compreender. Embora diferentes substâncias. 
gasosas possam ter propriedades químicas bastante diver- 
sas, elas se comportam de maneira muito semelhante com 
relação as suas propriedades físicas. Por exemplo, o Nz 
eo Op, que compõem aproximadamente 99% de nossa 
atmosfera, têm propriedades químicas muito diferentes. 
— 00) é fundamental para a vida humana, já o Nz não 
tem a mesma importância, para citar apenas uma dife- 
rença —, mas esses dois componentes do ar se compor- 
tam, do ponto de vista fisico, como um material gasoso, 
uma vez que suas propricdades físicas são essencialmente 
idênticas. Dos poucos elementos que são encontrados na 
forma de gases a temperaturas e pressões normais, He, 
Ne, Ar, Kr e Xe são monoatômicos e Ha, Na. O Fz € Cla. 
diatômicos. Muitos compostos moleculares são gases, 
ea Tabela 10,1 lista alguns deles. Observe que todos 
esses gases são formados inteiramente por elementos não 


metálicos. Além disso, todos apresentam fórmulas mole- 
culares simples e, portanto, baixa massa molar. 

Substâncias que são líquidos ou sólidos em condi- 
qões normais também podem ser encontradas no estado 
gasoso, nesse caso, elas são chamadas de vapores. A 
substância H;O, por exemplo, pode existir na forma de 
“água líquida, gelo sólido ou vapor de águ; 

Os gases diferem de maneira significativa dos sólidos 
e dos líquidos em vários aspectos. Por exemplo, um gás 
se expande espontaneamente preenchendo totalmente o 
volume do seu recipiente, Por isso, o volume de um gás é 
igual ao volume do próprio recipiente, Os gases também 
são altamente compressíveis: quando pressão € aplicada 
a um gás, seu volume diminui com facilidade, Sólidos e 
líquidos, por outro lado, não se expandem para preencher 
o volume dos recipientes onde eles se encontram è não 
são facilmente compressíveis. 

Dois ou mais gases formam uma mistura homogênea 
independentemente de suas identidades ou proporções 
relativas, e a atmosfera é um excelente exemplo disso. 
Dois ou mais líquidos, ou dois ou mais sólidos, podem 
ou não formar misturas homogêncas, dependendo de 
sua natureza química. Por exemplo, quando a água e a 
gasolina são misturadas, os dois líquidos permanecem em 
camadas separadas. Por outro lado, o vapor de água e os 
vapores de gasolina que ficam sobre os líquidos formam 
uma mistura gasosa homogênea. 

As propriedades dos gases — expandir-se para pre- 
encher um recipiente, ser altamente compressível, formar 
misturas homogêneas etc. — são explicadas pelo fato de 
as moléculas estarem relativamente distantes umas das 
outras. Independentemente do volume de ar, as molé- 
culas ocupam apenas cerca de 0,1% do volume total; o 
restante é constituído de espaço vazio. Assim, cada molé- 
cula se comporta, em grande parte, como se as outras não 


Tabela 10.1 Alguns compostos comuns que são gases à temperatura ambiente. 


Nome Fórmula Caracteristicas. 
HCN Caneto de hidrogênio = Muito tóxico e possui leve odor de amêndoas amargas 
HS Sulfetode hidrogênio Muito tónico e possui odor de ovo podre 

CO Mondnido de carbono Tónico, incolor e inodoro 

CO, Dibidodecabono incolor e inodoro 

O Meno incolor, inodoro e infamável 

Che Etero (etileno) incolor e amadurece frutas 

Che Proparo incolor, inodoro e encontrado no botijão de gás 

NO Gidanitoso Incolos odor doce e gás do riso 

NOn Dixidodenivogênio = Tó, castanho avermelhado e possui odor iritante 
Ni Amória incolor e possui odor pungente 


Incolor e possui odor irritante 


estivessem presentes. Como resultado, diferentes gases se 
comportam de maneira semelhante, embora sejam consti- 
tuídos de moléculas diferentes. 


Reflita 


O xenônio é o gás nobre estável mais pesado, com massa molar 
de 131 glmol Algum dos gases listados na Tabela 10.1 tem 
massa molar maior que a do Xe? 


10.2 | PRESSÃO 


No dia a dia, o conceito de pressão transmite a ideia 
de força, representando um empurrão que tende a mover 
algo em uma determinada direção. A pressão, P, é defi- 
nida na ciência como a força, F, que atua sobre uma deter- 
minada área, À. 


noa 


Gases exercem pressão sobre qualquer superficie com 
a qual estão em contato, Por exemplo, o gás em um balão. 
inflado exerce pressão sobre a superfície interna do balão. 


PRESSÃO ATMOSFÉRICA E BARÔMETRO 


Pessoas, cocos e moléculas de nitrogênio estão subme- 
tidos a uma força gravitacional que os atrai para o centro da 
Terra. Por exemplo, quando um coco cai de um coqueiro, 
essa força faz com que ele seja acelerado em direção à terra 
e sua velocidade aumenta à medida que a energia poten- 
cial é convertida em energia cinética. o (Seção 5.1) Os 
átomos e as moléculas de gás da atmosfera também sofrem 
aceleração gravitacional, Porém, uma vez que essas par- 
tículas têm massas bem pequenas, suas energias térmi- 
cas de movimento (energias cinéticas) anulam as forças 
gravitacionais, de modo que as partículas que compõem 
a atmosfera não se acumulam na superficie terrestre. No- 
entanto, a força gravitacional atua e faz com que a atmos- 
fera como um todo exerça uma pressão sobre a superfície 
terrestre, gerando a pressão atmosférica, definida como 
a força exercida pela atmosfera sobre uma determinada 
área superficial, 

Você pode demonstrar a existência da pressão atmos- 
férica com uma garrafa plástica vazia. Se você sugar o 
ar na boca da garrafa vazia, é provável que a garrafa se 
deforme. Quando você quebra o vácuo parcial gerado, 
à garrafa volta à forma original. A garrafa se deforma 
porque você sugou algumas das moléculas de ar. As 
moléculas de ar na atmosfera exercem uma força maior 
na parte externa da garrafa do que a força exercida pelo 
número reduzido de moléculas de ar dentro da garrafa. 
Calculamos a magnitude dessa pressão atmosférica da 
seguinte maneira: a força, F, exercida por qualquer objeto 
é o produto de sua massa, m, e sua aceleração, a: F = 
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ma. A aceleração que resulta da atuação da força gravi- 
tacional terrestre sobre qualquer objeto localizado perto 
da superfície da Terra 29,8 m/s?, Agora, imagine 
uma coluna de ar de 1 mè em um corte transversal que se 
estende por toda a atmosfera (Figura 10.1), Essa coluna 
tem massa de aproximadamente 10.000 kg. À força gravi- 
tacional exercida nessa coluna é igual a: 


F= (10,000 kg)(9.8 m/s?) = 1 X 10º kg-m/s? = 1 X 10º N 


em que N éa abreviação de newton, a unidade SI de força: 
1N = 1 kg-m/s?, A pressão exercida pela coluna é essa 
força dividida pela área da seção transversal, A, sobre a 
quala força é aplicada. Como a coluna de ar tem uma área 
transversal de 1 m°, a magnitude da pressão atmosférica 
ao nível do mar é igual a: 


= E AXIÓN 
AT iw 
= 1X 10'Pa = 1 Xx 10 kPa 


P =1 xX 0 N/m = 


A unidade SI de pressão é o pascal (Pa), Esse nome 
é uma homenagem ao cientista francês Blaise Pascal 
(1623-1662), que estudou a pressão: 1 Pa = | N/m?, Outra 
unidade de pressão é o bar: | bar = 10º Pa = 109 N/m?, 
Assim, a pressão atmosférica ao nível do mar que acaba- 
mos de calcular, 100 kPa, pode ser relatada como 1 bar. 
(A pressão atmosférica real em qualquer local depende 
das condições climáticas e da altitude.) Outra unidade de 
pressão é libras por polegada quadrada (psi, Ibs/pol). Ao 
nível do mar, a pressão atmosférica é igual a 14.7 psi. 


Reflita 


Considere que o topo de sua cabeça tem uma superficie de 
25 cm X 25 cm. Quantas libras de ar você carregará sobre sua 
cabeça se estiver ao nivel do mar? 


Coluna de ar, área 
da seção transversal 
igual a 1 mò, massa, 
de 10° kg 


Figura 10.1 Cálculo da pressão atmosférica. 


424 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


No século XVII, muitos cientistas e filósofos acredita- 
vam que a atmosfera não tinha peso. Evangelista Torricelli 
(1608-1647), um aluno de Galileu, provou que isso não 
era verdade. Ele inventou o barômetro (Figura 10.2), que 
é feito da seguinte maneira: um tubo de vidro de mais de 
760 mm de comprimento, fechado em uma das extremida- 
des e completamente cheio de mercúrio, e invertido em um 
recipiente com mercúrio. (Deve-se tomar cuidado para que 
não fique ar no interior do tubo.) Quando o tubo é invertido 
no recipiente, parte do mercúrio escoa para fora dele, mis- 
turando-se ao mercúrio do recipiente, mas uma coluna de 
mercúrio mantém-se dentro do tubo. Torricelli afirmou que 
a superfície do mercúrio no recipiente é submetida à força. 
da atmosfera terrestre, que empurra o mercúrio no interior 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


O que acontecerá com A, a altura da coluna de mercúrio, se a 
pressão atmosférica aumentar? 


tubo para cima até que a pressão exercida pela coluna 
de mercúrio, em razão da ação da gravidade, se iguale à 
pressão atmosférica na base do tubo. Então, a altura, h, da 
coluna de mercúrio é uma medida da pressão atmosférica e 
varia de acordo com a pressão atmosférica, 

Embora a explicação de Torricelli tenha sido recebi 
“com violenta resistência, também houve quem o apoiasse. 
Blaise Pascal, por exemplo, levou um dos barômeiros de 
Torricelli para o topo de uma montanha e comparou a lei- 
tura feita lá com a leitura em um barômetro igual colocado 
ao pé da montanha. Quanto mais ele subia a montanha, 
mais a altura da coluna de mercúrio diminufa, conforme 
o esperado, porque a pressão atmosférica sobre o mercú- 
lente diminuta à medida que o instrumento era 
levado para cima. Esses e outros experimentos fizeram com 
que essa ideia de que a atmosfera tem peso fosse aceita. 

A pressão atmosférica padrão, a qual corresponde 
à pressão típica ao nível do mar, representa a pressão 
suficiente para sustentar uma coluna de mercúrio de 760 
mm de altura. Em unidades SI, essa pressão é 1,01325 X 
10º Pa. A pressão atmosférica padrão define algumas uni- 
dades comuns não SI utilizadas para expressar a pressão 
do gás, como a atmosfera (atm) « o milímetro de merci- 
rio (mmHg), também chamado de torr, por causa de To 
celli: 1 torr= 1 mmHg. Assim, temos: 


1 atm = 760, mmHg = 760, torr = 1,01325 x 10º Pa = 
101,325 kPa = 1,01325 bar 


Vamos expressar a pressão do gás em diversas unida- 
des ao longo deste capítulo, desse modo, logo você não 
terá dificuldades em converter as pressões de uma uni- 
Sade para outra. 


Reflita 


Faça a conversão de uma pressão de 745 torr em (a) mmHg, 
(b) atm, (c) kPa, (d) bar. 


Barômetro de Torricelli 
Torricelli utilizou mercúrio em seu barômetro, porque ele tem uma densidade muito clevada, o que faz com que cssc instrumento 
seja mais compacto do que um que utilize um fluido menos denso. Calcule a densidade do mercáro, di utilizando o dado de 
que a coluna de mercúrio tem 760 mm de altura quando a pressão atmosférica é de 1,01 X 10 Pa. Considere que o tubo com 
mercrio é um cilindro com uma área de seção transversal constante. 


SOLUÇÃO 

Analise O barômetro de Torricelli é baseado no princípio de 
que a pressão exercida pela atmosfera é igual à pressão desem- 
penhada pela coluna de mercúrio. Esta se origina da força da 
gravidade que atua sobre a massa de mercúrio na coluna. Igua- 
Tando essas duas pressões e cancelando as variáveis, podemos 
encontrar a densidade do mercúrio, desde que utlizemos as 
unidades apropriadas. 

Planeje Usaremos a Equação 10.1 para determinar a pressão 
exercida pela coluna de mercúrio e procuraremos introduzir a 
densidade como uma variável usando o fato de que d = m/v. 


Resolva Começaremos calculando a pressão exercida pela 
coluna de mercúrio, aplicando a Equação 10.1 e o conheci- 
mento de que a força exercida pela coluna de mercúrio é a 
sua massa multiplicada pela aceleração da gravidade próxima 
à superfície da tera, (F =m X g): 


A massa do mercúrio é igual a sua densidade multiplicada 
pelo volume da coluna de mercúrio. À expressão pode ser sim- 
plificada, ao reconhecer que o volume da coluna pode ser escrito 
em termos de altura e área transversal (V = h X A), permitindo. 
“cancelar a área da seção transversal, que não conhecemos: 


a due dulhs)s 
Tr A A A 


= duhe 


Agora, igualamos a pressão da coluna de mercúrio à pres- 
são atmosférica: 


Pum = Prg = dçhe 


Por fim, reoganizamos essa expressão para encontrar 
al € substtlmos os valores adequados das demais variáveis. 
Podemos converter as unidades de pressão em unidades do 
SK básicas (Pa = Nim? = kg-s Vm = kgfm: 


Pan _ 10 X NO kg/m 
he ~ Tom) m/5) 


Fe = 125% 10%hg/m? 


Confira A água tem densidade igual a 1,00 p/em? ou, após as 
devidas conversões, 1.000 kg/m’. Nossa estimativa de que a 
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densidade do mercúrio é 14 vezes maior que a da água parece 
razoável, considerando o fato de que a massa molar do Hg é 
cerca de 11 vezes maior que a da água. 

Comentário A partir dessa análise, podemos notar que a altura 
“da coluna não depende da área da seção transversal, isso se 
assumirmos que a superfície não é alterada ao longo da altura 
áa coluna. 

Para praticar: exercicio 1 

Qual seria a altura da coluna se a pressão externa fosse de 
101 kPa e água (d = 1,00 g/cm’) fosse usada no lugar do mer- 
cúrio? (a) 0,0558 m, (b) 0.760 m, (c) 1,03 X 10! m, (d) 10,3 
m, (€)0,103 m. 


Para praticar: exercicio 2 
O gälio funde a uma temperatura ligeiramente superior à tem- 
peratura ambiente e é líquido em uma ampla faixa de tem- 
peratura (30-2.208 *C). Isso significa dizer que ele seria um 
fluido adequado para um barômetro. Dada sua densidade, 
“doa = 6,0 glem?, qual seria a altura da coluna se o gálio fosse 
usado como fluido para um barômetro e a pressão extema 
fosse de 9,5% 10! Pa? 


Utilizamos vários dispositivos para medir as pressões. 
de gases em recipientes fechados, Por exemplo, os cali- 
bradores de pneu, que medem a pressão do ar em pneus 
de automóveis e bicicletas. Em laboratórios, costumamos 


utilizar um manômetro, que funciona segundo um princi- 
pio semelhante ao do barômetro, como mostra o Exereí- 
cio resolvido 10.2. 


Utilização de um manômetro para medir a pressão do gás 
Em determinado dia, um barômeto de laboratório indica que a presdo atmosférica é 764,7 torr. Uma amostra de ps é colocada em 
um balio ligado a um manbemeto de mereio com uma das extremidades abertas (Figura 10.3), uma égua é utilizada para medir 
altura do mercúrio nos dois braços do tubo em U. A altura do mecário no braço da extremidade aberta € 136,4 mm, e a altura do 
braço em contato com o gás no balão é 103.8 mm. Qual é a pressão do gás no balão (a), em atmosferas e (b) em quilopascal? 


SOLUÇÃO 

Analise Com base na pressão atmosférica (764,7 tor) € nas. 
alturas do mercúrio nos dois braços do manômetro, devemos. 
determinar a pressão do gás no balão. Lembre que o milímetro 
de mercúrio é uma unidade de pressão. Sabemos que a pres- 
são do gás no balão deve ser maior que a pressão atmosférica, 
Pois o nível de mercúrio no braço ao lado do balão (103,8 
mm) é mais baixo que o nível no braço aberto para a atmos- 
fera (1364 mm). Portanto, o gás no balão está empurrando 
o mercúrio do braço em contato com o balão para o braço. 
aberto para a atmosfera. 

Planeje Usaremos a diferença na altura entre os dois braços 
(h na Figura 10:3) para quantificar o quanto a pressão do gás 
excede a pressão atmosférica. Como está sendo utilizado um 
“manômetro de mercúrio com uma extremidade aberta, a dife- 
rença de altura mede diretamente a diferença de pressão entre 
o gás c a atmosfera em unidades mmHg ou tor. 
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Resolva 
(a) A pressão do gás é igual à pressão atmosférica mais h: 


Pu = Pam th 
647 torr + (1364 torr — 103,8 torr) 
=M3tor 


Convertemos a pressão do gás em atmosferas: 


aen) 


Pu maon, 1049 am 


(0) Para calcular a pressão em kPa, utilizamos o fator de con- 
versão entre atmosferas e kPa: 


taum 
rim (E rs 


Confira A pressão calculada é um pouco maior do que 1 atm, 
que é aproximadamente 101 kPa. Esse resultado faz sentido, 
uma vez que antecipamos que a pressão no frasco seria maior 
que a pressão atmosférica (764,7 torr = 1,01 atm) atuando no 
manômetro. 


Para praticar: exercício 1 

Seo gás dentro do balão do exercício anterior for resfriado de 
modo que a pressão seja reduzida a um valor de 715; torr, qual 
será a altura do mercúrio no braço com a extremidade aberta? 
(Dica: a soma das alturas em ambos os braços deve permane- 
cer constant, independentemente da variação da pressão ) (a) 
49,00 man, (b) 95,6 mm, (€) 144,6 mam, (d) 120,1 mm. 


Para praticar; exercício 2 
Se a pressão do gás dentro do balão for aumentada e a altura 


da coluna no braço com a extremidade aberta chegar a 5,0 mm, 
qual será a nova pressão do gás dentro do balão, em torr? 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


A pressão atmosférica aumenta ou diminui conforme a altitude 
aumenta? (ignore as variações de temperatura) 


À medida que um balão sobe na 
Abi su tome nim 


10.3 | LEIS DOS GASES 


Quatro variáveis são necessárias para definir a con- 
dição física ou o estado de um gás; temperatura, pressão, 
volume e quantidade de gás, geralmente expressa emquan- 
tidade de matéria (em mols). As equações que expressam 


as relações entre essas quatro variáveis são chamadas de 
leis dos gases. Como o volume é medido facilmente, as 
primeiras leis dos gases que serão estudadas expressam o 
efeito de uma das variáveis sobre o volume, com as duas 
outras variáveis sendo mantidas constantes, 


RELAÇÃO ENTRE A PRESSÃO E O 
VOLUME: LEI DE BOYLE 


Um balão meteorológico inflado solo na superfície 
da Terra expande à medida que sobe (Figura 10.4). Isso 
ocorre porque a pressão da atmosfera diminui conforme. 
a altura aumenta. Assim, para a primeira relação entre 
pressão e volume, podemos usar nossa experiência com 
balões para dizer que o volume do gás aumenta à medida 
que a pressão exercida sobre o gás diminui. 

O químico britânico Robert Boyle (1627-1691) foi o 
primeiro a investigar a relação entre a pressão de um gás 
e o seu volume, utilizando um tubo em forma de J, igual 
ao ilustrado na Figura 10.5. No tubo da esquerda, uma 
quantidade de gás é confinada acima de uma coluna de 
mercúrio. Boyle percebeu que a pressão sobre o gás pode- 
ria ser alterada mediante a adição de mercúrio ao tubo. Ele 
descobriu que o volume do gás diminui com o aumento 
da pressão e verificou, por exemplo, que dobrar a pressão 
diminui o volume do gás pela metade do seu valor inicial. 

A lei de Boyle, que resume essas observações, afirma 
que o volume de uma quantidade fixa de gás, mantida 
à temperatura constante, é inversamente proporcional à 
pressão. Quando duas medidas são inversamente propor- 
cionais, uma fica menor à medida que a outra aumenta. 
A lei de Boyle pode ser expressa matematicamente por: 


1102] 


V= constante X 1/P ou PV = constante 


O valor da constante depende da temperatura e da 
quantidade de gás na amostra. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é a pressão total sobre o gås depois que 760 mm de Hg forem adicionados? 


Pressão atmosférica = 760 orr 


Pressão atmosférica = 760 tomr 


760 mmHg adicionados 

> T 
Volume de gás Volume de gás. À 760 
Lomi mm 


Figura 10.5 Experimento de Boyle, que relaciona a pressão e o volume de um gás. 


O gráfico de V versus P, ilustrado na Figura 10.6, 
mostra a curva obtida para uma determinada quantidade 
de gás a uma temperatura fixa. Uma relação lincar é 
obtida quando V é representado graficamente em função 
de VP, conforme a Figura 10.6, à direita. 

A lei de Boyle ocupa um lugar especial na história 
porque o cientista foi o primeiro a realizar experimentos. 
em que uma variável foi sistematicamente alterada para. 
determinar o efeito sobre outra variável. Os dados obtidos. 
na realização dos experimentos foram empregados para 
estabelecer uma relação empírica: uma “lei”. 

Aplicamos a lei de Boyle toda vez que respiramos. A 
caixa torácica, que expande e contrai, e o diafragma, um 
músculo abaixo dos pulmões, controlam o volume dos. 
pulmões. À inspiração ocorre quando a caixa torácica se 
expande codiafragmasemove parabaixo, Essas duasações. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


aumentam o volume dos pulmões, diminuindo, assim. 
a pressão do gás no seu interior, A pressão atmosférica 
empurra o ar para dentro dos pulmões até que as pres- 
sões, interna e atmosférica, sejam igualadas, O processo 
de expiração é inverso — a caixa torácica se contrai e o 
diafragma se move para cima, diminuindo o volume dos. 
pulmões. O ar é empurrado para fora deles pelo aumento 
resultante da pressão. 


Reflita 


O que acontece com a pressão de um gás em um recipiente 
fechado se você dobrar o seu volume, mantendo a temperatura 
constante? 


Como ficaria um gráfico de P versus UV para uma quantidade fixa de gás a uma temperatura constante? 


10 10 
v v 
os os 
“o 10 29 30 Po o 19 


P 


ve 


Figura 10.6 Lei de Boyle. Para wra quantidade xa de gs a uma temperatura constante, o volume do gis é 


inversamente proporcional à sua pressão. 
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RELAÇÃO ENTRE TEMPERATURA E 
VOLUME: LEI DE CHARLES 


Como mostra a Figura 10.7, o volume de um balão 
inflado aumenta quando a temperatura do gás no seu 
interior aumenta, e diminui quando a temperatura do gás 
também diminui, 

A relação entre o volume e a temperatura do gás 
— o volume aumenta quando a temperatura aumenta e 
diminui quando a temperatura diminui — foi descoberta 
em 1787, pelo cientista francês Jacques Charles (1746- 
1823), Alguns dados típicos de temperatura e volume são. 
apresentados na Figura 10.8, Observe que a linha trace- 
jada cruza o -273 °C. Note também que é esperado que 
o gás tenha volume zero a essa temperatura. No entanto, 
essa situação nunca pode ser presenciada porque todos. 
os gases se liquefazem ou se solidificam antes de atingir 
essa temperatura. 

Em 1848, William Thomson (1824-1907), um físico 
britânico cujo título era Lord Kelvin, propôs uma escala 
de temperatura absoluta, agora conhecida como escala 
Kelvin. Nessa escala, O K, chamado de zer absoluto, € 
igual -273,15 °C, oo (Seção 1.4) Em termos da escala 
Kelvin, a lei de Charles afirma que: o volume de uma 
quantidade fixa de gás mantida sob pressão constante 
é diretamente proporcional à sua temperatura absoluta. 
Assim, dobrar a temperatura absoluta faz com que o 
volume de gás também dobre, Matematicamente, a lei de 
Charles estabelece que: 


v 
V = constante XT ou 7 = constante [103] 


em que o valor da constante depende da pressão e da 
quantidade de gás, 


Reflita 


O volume de uma quantidade fixa de gás diminui pela metade 
o seu valor inicial quando a temperatura é reduzida de 100 °C 


~Q 


Ea $ 


Figura 10.7 Efeito da temperatura sobre o volume. 


2200 -10 0 100 200 
EnC Temperatura ('C) 


Figura 10.8 Lel de Charles. Para uma quantidade fia de gás a uma 
pressão constante, o volume de gás proporcional à temperatura. 


RELAÇÃO ENTRE QUANTIDADE E 
VOLUME: LEI DE AVOGADRO 


A relação entre a quantidade de um gás € o seu 
volume foi estabelecida com base no trabalho de Joseph 
Louis Gay-Lussac (1778-1823) e de Amedeo Avogadro 
(1776-1856). 

Gay-Lussac foi uma daquelas figuras extraordinárias 
da história da ciência que realmente poderia ser chamada 
de aventureira. Em 1804, ele subiu 23.000 pés em um balão 
de ar quente — um recorde de altitude que se manteve por 
várias décadas. Para controlar melhor o balão, Gay-Lussac 
estudou as propriedades dos gases. Em 1808, ele estabe- 
leceu a lei da combinação dos volumes, definindo que: 
uma determinada pressão e temperatura, os volumes de 
gases que reagem uns com os outros são representados. 
por números inteiros e pequenos. Por exemplo, dois 
volumes de gás hidrogênio reagem com um volume de 
gás oxigênio, produzindo dois volumes de vapor de água. 
cem (Seção 3.1) 

Três anos depois, Amedeo Avogadro interpretou a 
observação de Gay-Lussac, propondo o que hoje é conhe- 
cida como a hipótese de Avogadro: volumes iguais de 
gases à mesma temperatura e pressão contêm números 
iguais de moléculas. Por exemplo, 22.4 L de qualquer gás. 
a0*Ce | atm contêm 6,02x 10 moléculas de gás (isto 
€. 1 mol), conforme a Figura 

A lei de Avogadro resulta da hipótese de Avogadro, 
que é a seguinte: o volume de um gás mantido a tempe- 
ratura e pressão constantes é diretamente proporcional à 
quantidade de matéria (em mols) do gås. Isto 


v 
V = constante X n ou z = constante [104] 
em que n é a quantidade de matéria. Dessa maneira, do- 
brar a quantidade de matéria de gás faz com que o volume 
dobre se T'e P permanecerem constantes. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Quantos mols de gás há em cada balão? 


Volume RAL 
Pressão Tam 
Temperatura ºC 
Massadegás 400g 
Número de 602x 103 
moléculas de gás 
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? PP 


DAL 
T 1am 
oc oc 
28.08 160g 
602x10 602x103 


Figura 10.9 Hipótese de Avogadro. Com o mesmo volume sob a mesma pressão e temperatura, 
amostras de gases rentes tlm o mesmo número de moléculas, mas eres massas 


Avaliação dos efeitos das variações de P, V, n e T sobre um gás 
“Suponha que tenhamos um gás confinado em um cilindro com um pistão móvel, que está vedado para que não haja vazamen- 
tos, cœ (seções 5.2, 5.3) De que modo cada uma das seguintes variações — (a) aquecer o gás mantendo a pressão constante; 


(b) reduzir o volume mantendo a temperatura constant 


tantes — afetam ( a pressão do gás, (ii) a quantidade de matéria (em mols) de gás no cilindro e 


as moléculas. 


SOLUÇÃO 

Analise Precisamos pensar em como cada mudança afeta (i) a 
pressão do gás, (ii) a quantidade de matéria de gás no cilindro 
e (iii) a distância média entre as moléculas. 

Planeje Podemos usar as lei dos gases para avaliar as varia- 
ções de pressão. A quantidade de matéria de gás no cilindro 
não será alterada a menos que seja adicionado ou removido. 
gás. Avaliar a distância média entre as moléculas não é tão 
simples, Para um determinado número de moléculas de gás, 
a distância média entre elas aumenta à medida que o volume 
aumenta. Por outro lado, a um volume constante, a distância 
média entre as moléculas diminui à medida que a quantidade 
e matéria aumenta Assim, a distância média entre as molécu- 
las será proporcional a Vin. 

Resolva 

(a) Como foi estipulado que a pressão se mantém constante, a 
pressão não é uma variável neste exereíci, e o número total 
de mols de gás também permanece constante. No entanto, com 
base na lei de Charles, sabemos que aquecer o gás mantendo. 
a pressão constant fará com que o pistão se mova c o volume. 
aumente. Assim, a distância entre as moléculas vai aumentar. 
(b) A redução do volume faz com que a pressão aumente (lci 
de Boyle). Comprimir o gás a um volume menor não altera o 
número total de moléculas de gás. Dessa forma, a quantidade 


de matéria total permanece igual, No entanto, à distância 
média entre as moléculas deve diminuir, por conta do volume 
menor. 

(6) Injetar mais gás no cilindro adicionará mais moléculas 
fazendo com que a quantidade de matéria de gás no cilindro 
aumente. Como adicionamos mais moléculas mantendo o 
volume constante, a distância média entre moléculas dimi- 
mui. A lei de Avogadro diz que o volume do cilindro aumenta 
quando adicionamos mais gás, desde que a pressão e a tem- 
peratura sejam mantidas constantes, Aqui, o volume é man- 
tido constante, assim como a temperatura. Isso significa que 
a pressão deve variar, Com base na lei de Boyle, sabemos 
que existe uma relação inversa entre volume e pressão (PV 
= constante e, por isso, concluímos que, se o volume não 
aumenta quando injetamos mais gás, é provável que a pres- 
são aumente, 


Para praticar: exercício 1 
Enche-se um balão de halio com 3,0 los a 25 "C. Qual será 
o volume do balão se ele for colocado em nitrogênio líquido 
pera abaixar a temperatura do hélio a 77 K? 

wL 

WRL 
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Para praticar: exercicio 2 

Um cilindro com oxigênio utilizado em um hospital contém 
35,4 L de gás oxigênio a uma pressão de 149,6 atm. Quanto 


de volume o oxigênio ocuparia se fosse transferido para um 
recipiente com uma pressão de 1,00 atm e a uma temperatura. 
constante? 


10.4 | EQUAÇÃO DO GÁS IDEAL 


As três leis analisadas anteriormente foram estabe- 
lecidas ao manter duas das quatro variáveis (P, V, T'e n) 
constantes e ao verificar como as duas variáveis restan- 
tes eram afetadas, Podemos expressar cada lei como uma 
relação de proporcionalidade. Usando o símbolo = para 
“é proporcional a”, temos: 


Leide Boyle; va 5 (constantes n, 7) 


Lei de Charles: 
Lei de Avogadr 


VT (constantes n, P) 


œn (constantes PT) 


Podemos combinar essas relações em uma lei geral 
dos gases: 


nT 
vc 


e, se chamarmos de R a constante de proporcionalidade, 
obteremos uma igualdade: 


nT 
v="5) 
Podemos, ento, reorganizá-la da seguinte maneira: 


PV=nRT nos 
que representa a equação do gás ideal (também chamada. 
de lei do gás ideal). Um gás ideal é um gás hipotético 
cujas relações entre pressão, volume e temperatura são 
descritas completamente pela equação do gás ideal. 

Na derivação da equação do gás ideal, consideramos 
(a) que as moléculas de um gás ideal não interagem umas. 
“com as outras, e (b) que o volume combinado das molécu- 
las é muito menor que o volume ocupado pelo gás; por essa 
razão, consideramos que as moléculas não ocupam espaço 
no recipiente, Em muitos casos, o pequeno erro introduzido. 
por esses pressupostos é aceitável. Quando cálculos mais 
precisos são necessários, podemos corrigir os pressupostos 
se soubermos algo a respeito do tamanho das moléculas e 
da atração que clas exercem umas sobre as outras. 

O termo R na equação do gás ideal representa a cons- 
tante dos gases. O valor e as unidades de R dependem das. 
unidades de P, V, n e T. O valor de T na equação do gás 


ideal deve sempre ser a temperatura absoluta (Kelvin em 
vez de graus Celsius). A quantidade de gás, n, costuma ser 
expressa em mols. É comum usar as unidades atmosferas e 
litros para expressar a pressão e o volume, respectivamente. 
No entanto, outras unidades podem ser utilizadas, Fora dos 
Estados Unidos, o pascal costuma ser a unidade mais utili- 
zada para a pressão, A Tabela 10.2 mostra o valor numé- 
rico de R em várias unidades. Ao trabalhar com a equação 
do gás ideal, você deve escolher a constante R em que as 
unidades estão concordantes com as unidades de P, V, ne 
T dadas no problema. Neste capítulo, na maioria das vezes, 
iremos utilizar R = 0,08206 L-atm/mol-K porque a pressão 
é expressa mais frequentemente em atmosferas, 

Suponha que tenhamos 1,000 mol de um gás ideal a 
1,000 atm e 0,00 “C (273,15 K). De acordo com a equa- 
são do gás ideal, o volume do gás é: 


nRT 
P 
_ (1.000 mo) (0.08206 L-atm/mol-K)(2 
(000 aim 
= RAIL 


As condições O *Ce 1 atm são chamadas de condições 
padrão de temperatura e pressão (CPTP), O volume 
“ocupado por um mol de gás ideal nas CPTP, 22,41 L, é 
conhecido como volume molar de um gás ideal nas CPTP. 


Reflita 


Se 1,00 mol de um gás ideal nas CPTP fosse confinado em um 
cubo, qual seria o comprimento em cm de uma aresta desse 
cubo? 


Tabela 10.2 Valores numéricos da constante dos gases Rem 
várias unidades. 


Unidades Valor numérico 
Latmimol-K 0,08206 
Imat" sau 
calimotk 1.887 
mPPalmobkt LEN 
Ltommok 6236 
“Unidade do S1 


A equação do gás ideal esclarece de mancira adequada 
as propriedades da maioria dos gases sob diversas condi- 
ções. No entanto, a equação não é exatamente correta para 
qualquer gás real. Assim, o volume medido para determi- 
nados valores de P, ne T podem ser diferentes do volume 
calculado com PV = nRT (Figura 10.10). Embora os 
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gases reais nem sempre se comportem de maneira ideal, 
© seu comportamento difere pouco do comportamento 
ideal, de modo que podemos ignorar quaisquer desvios 
para todas as situações, exceto para aquelas em que a pre- 
cisão é fundamental. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual gás se desvia mais do comportamento ideal? 


ma 


Gósideal Ch 


240 24 RA 


na 


CO, NH N He H 


Figara 10.10 Comparação de volumes molares nas CPTP. 


CICIO RI 
Aplicação da equação do gás ideal 


IC 


O carbonato de cálcio, CaCO;ls), o principal composto do calcário, € decomposto, quando aquecido, em CaO(1) e COs(4). 
Uma amostra de CaCO, é decomposta e o dióxido de carbono formado é recolhido em um balão de 250 ml.. Após o término 
da decomposição, a pressão do gás é igual a 1,3 atm a uma temperatura de 31 ºC. Quantos mols de gás CO; foram produzidos? 


SOLUÇÃO 
Analise Com base no volume (250 ml). na pressão (1,3 atm) e 
na temperatura (31 °C) de uma amostra de gás CO, devemos 
calcular a quantidade de matéria (em mols) de CO; na amostra. 
Planeje Como sabemos os valores de V, P'e T, podemos resol- 
ver a equação do gás ideal para encontrar a quantidade des- 
conhecida, n. 
Resolva Ao analisar e resolver problemas que envolvem as lei 
dos gases, é útil listar as informações dadas e, em seguida, 
converter os valores em unidades que estejam de acordo com 
as de R (0.08206 L-atmmol-K). Nesse caso, os valores forne- 
cidos são: 

V=250mL=0250L 

P=13am 

T=31°C=61+273K=304K 


Lembre-se: a temperatura absoluta deve sempre ser utili- 
zada quando a equação do gás ideal for aplicada. 

Agora, reorganizamos a equação do gás ideal (Equação 
10.5) para encontrar n: 


(13atm)(02501) 
(0.08206 L-atm/mol-K)(304 K) 


n= = 0013 molCO; 


Confira As unidades adequadas são canceladas; isso nos asse- 
gura de que reorganizamos a equação do gás ideal da maneira 
adequada e que as unidades foram convertidas corretamente. 


Para praticar: exercício 1 
O dirigível da Goodyear contém 5,74 X 10FL de hélio a 25 "C 
e 1.00 atm. Qual é a massa em gramas do hélio dentro do diri- 
vel? (a) 2.30 X 10? g. (b) 280 X 10° g (0) 1,12 X 107 g. 
(8)234 X 10% pg (€) 939X 10g. 


Para praticar: exercicio 2 
Bolas de tènis geralmente são preenchidas com ar ou gás No 
uma pressão acima da pressão atmosférica, a fim de aumentar 
o seu quique. Se uma bola de tênis tem um volume de 144 cm? 
e contém 0,33 g de gás No, qual é a pressão dentro da bola a 
ue 
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[© Estrarécias ex quimica | CÁLCULOS QUE ENVOLVEM MUITAS VARIÁVEIS 


Neste capitulo, deparamo-nos com uma variedade de problemas 
baseados na equação do pás ideal, que contém quatro variáveis 
— P, V, ne T — e uma constante, R. Dependendo do tipo de 
problema, talvez seja necessário encontrar qualquer uma dessas 
quatro variáveis, 

Para obter as informações necessárias em problemas que 
envolvam mais de uma variável, sugerimos que sejam realizadas 
as seguintes etapas: 

1. Liste as Informações. Leia os problemas com cuidado 
para determinar qual variável é a desconhecida e quais va- 
fiáveis tiveram seus valores numéricos fornecidos. Cada 
vez que você encontrar um valor numérico, anote-o. Em 
muitos casos, é duil fazer uma tabela com as informações. 
fornecidas. 

2. Converter em unidades adequadas. Cortifique-se de que ss 
quantidades foram convertidas em unidades adequadas. Por 
exemplo, no utilizar a equação do gás ideal, costuma-se cm- 
pregar o valor de R, que tem as unidades L-atmvmol-K. Se 
você tiver uma pressão em torr, precisará convetê-la em 
atmosferas antes de usar esse valor de R em seus cálculos. 

3. Se uma única equação relacionar as variáveis, resolva 
a equação para encontrar o valor desconhecido Para à 
equação do pás ideal, essas reorganizações algébricas serão. 
utilizadas em algum momento: 


4. Faça uso da análise dimensional. Faça o cálculo aplicando 
as unidades, Utilizar a análise dimensional permite que você 
confira se resolveu a equação corretamente Se as unidades. 


forem canceladas, resultando nas unidades da variável dese- 

Jada, você provavelmente usou a equação corretamente. 

Por vezes, não serão apresentados valores definidos para 
diversas variáveis, o que pode causar a impressão de que o 
problema não pode ser resolvido. Nesses casos, você deve 
prestar atenção à informação que pode ser utilizada para 
determinar as variáveis necessárias, Por exemplo, suponha 
que você esteja aplicando a equação do gás ideal para calcu- 
lar a pressão em um problema que apresenta um valor para 
T, mas não para n ou V. No entanto, o enunciado diz que “a 
amostra contém 0,15 mol de gás por litro”. Você pode repre- 
sentar essa afirmação na expressão: 


7 = 01Smol/L. 


Resolvendo a equação do gás ideal para encontrar o valor 
da pressão, obtemos: 


Assim, podemos resolver a equação mesmo sem saber os. 
valores de n V. 

Assim como temos enfatizado, para você so tomar profi- 
ciente em solucionar problemas de química, o mais importante 
é resolver os exercícios Para praticar e as atividades reunidas no. 
final de cada capítulo. Usar procedimentos sistemáticos, como. 
os descritos aqui, pode minimizar as dificuldades encontradas 
na resolução de problemas que envolvem muitas variáveis 


RELACIONANDO A EQUAÇÃO DO 
GÁS IDEAL E AS LEIS DOS GASES 


As leis dos gases discutidas na Seção 10.3 são casos 
especiais de equação do gás ideal. Por exemplo, quando 
ne T são mantidas constantes, o produto nRT contém três. 
constantes e deve ser ele mesmo uma constante: 


PV=nRT = constante ou PV = constante [10.6] 


Observe que essa reorganização resulta na lei de 
Boyle. Perceba que, se n e T são constantes, os valores 
de P e V podem mudar, mas o produto PV deve perma- 
necer constante. 

Podemos usar a lei de Boyle para determinar como 
o volume de um gás varia quando sua pressão também 
varia. Por exemplo, se um cilindro equipado com um pis- 
tão móvel contém 50,0 L de gás Oz a 18,5 atm e 21 “C, 
qual será o volume que o gás ocupará se a temperatura 
for mantida a 21 °C e a pressão, reduzida a 1,00 atm? 
Como o produto PV é uma constante quando um gás é 
mantido sob ne F constantes, sabemos que: 


PMS Piva non 
em que P; e V; são os valores iniciais, e Pz € Vz são os 
valores finais. Dividindo ambos os lados dessa equação 
por Pa, temos o volume final, Va: 


U. (18sam) - 
v= NX = Dl oam) = S2SL 
A resposta é razoável porque um gás se expande à 
medida que sua pressão diminui. 


De modo semelhante, podemos começar com a equa- 
ção do gás ideal e obter relações entre quaisquer outras 
duas variáveis, V e T (lei de Charles), n € V (lei de Avo- 
gadro), ou P e T. 

Frequentemente nos deparamos com a situação em 
que P, V e T variam para uma quantidade fixa de mols de 
gás. Como n é constante nessa situação, a equação do gás 
ideal determina que: 


) EXERCÍCIO RESOLVIDO 


5 
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Cálculo do efeito das variações de temperatura sobre a pressão 
A pressão do gis em uma lata de aerossol é de 1,5 atm a 25 “C. Considerando que o gés obedece à equação do gás ideal, qual 


será a pressão quando a lata for aquecida a 450°C? 


SoLuçÃo 
Analise Com base na pressão inicial (1,5 atm) e na tempera- 
tura (25 C) do gás, devemos calcular a pressão a uma tempe- 
fatura mais elevada (450°C). 

Planeje O volume e a quantidade de matéria do gás não 
variam, por isso, devemos aplicar uma equação que relacione 
temperatura e pressão. Convertendo a temperatura na escala 
Kelvin listando as informações fornecidas, temos: 


P f 
Inicial 15am 298K 
Final P: mK 


Resolva Para determinar como P e Testão relacionados, o pri- 
meiro passo é aplicar a equação do gás ideal e isolar as quan- 
tidades que não variam (n, V e R) de um lado e as variáveis (P. 
€ T) do ouiro. 


sim 


= É o conste 
v 


Como a razão P/T é uma constante, podemos escrever: 


(em que os subscritos 1 e 2 representam os estados inicial e 
final, respectivamente). Reorganizando para obter Pz e substi- 
tindo os dados fomecidos, temos: 


- no (Sum = 36am 


E) 
Confira Essa resposta é intuitivamente razoável — aumentar a 
temperatura de um gás aumenta a sua pressão. 

Comentário A partir desse exemplo, fica claro por que latas 
de acrossol contêm um aviso de que não devem ser colocadas. 
próximas ao fogo. 

Para praticar: exercício 1 

Se você encher o poeu do seu carro com uma pressão de 32 psi 
bras por polegada quadrada) em um dia quent, no qual a tem- 
peratura é 35 “C (95 “F), qual é a pressão (em psi) em um dia 
frio, no qual a temperatura é- 1 “C (5 *F)? Considere que não há 
vazamentos de gás entre as medidas e que o volume do pocu não. 
varia. (a) 38 psi, (b) 27 psi, (€) -13,7 psi, (A) 18 psi, (€) 13,7 psi. 


Em um dia em que atemperaturaé-15 *C, o volume de gás no 
tanque €3.25 X 10m’. Qualé o volume da mesma quantidade 
de gás em um dia em que a temperatura é 31 “C? 


Aplicação da lei combinada dos gases 
Um balão inflado tem volume de 6,0 L ao nível do mar (1,0 atm) e sobe a uma altitude na qual a pressão é 0,45 atm. Durante a 
Subida, a temperatura do gás cai de 22 °C para -21 "C. Calcule o volume do balão na altitode final. 


SOLUÇÃO 

Analise Precisamos determinar um novo volume para uma 
amostra de gás quando a pressão € a temperatura variam. 
Planeje Novamente, vamos converter as temperaturas em kel- 
vins e listar as informações fornecidas. 


P v T 
inicial 10am GOL 295K 
Final 045m Va 252K 


Como n é constante, podemos aplicar a Equação 10.8. 
Resolva Reorganizando a Equação 10.8 para encontrar o Va, 
temos: 


1Oatm 1/2582) 
aaan) (sk) - 


Confira O resultado parece razoável. Observe que o cálculo 
envolve a muliplicação do volume inicial por uma razão de 
pressões e uma razão de temperaturas. Intuitivamente, espera- 
“se que a diminuição da pressão faça com que o volume 
aumente, enquanto a diminuição da temperatura ocasiona o 
efeito oposto. Uma vez que a variação de pressão causa mais 
efeitos que a variação da temperatura espera-se que o resultado 
da variação depressão prevaleça quando o volume final é deter- 
minado, o que, de fato, ocorre. 


A 
vensa E = oh, 
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Para praticar: exercicio 1 


Um gás ocupa um volume de 0,75 L a 20 "C e 720 torr. Que 
volume o gás ocuparia a 41 “C e 760 tor? (a) 1,45 L, (b) 0.85. 
L, (€) 0,76 L, (d) 0,66 L, (6)035L. 


Uma amostra de 0,50 mol de gás oxigênio é confinada a O “C 
e 1,0 atm em um cilindro com um pistão móvel. O pistão com- 
prime o gás até que o volume final seja a metade do seu valor 
inicial e a pressão final seja 2.2 tm. Qual é a temperatura final 
do gás em graus Celsius? 


Se representarmos as condições iniciais e finais com 
os subscritos 1 e 2, respectivamente, podemos escrever: 


A nosi 


Essa equação é geralmente chamada de lei combi- 
nada dos gases. 


10.5 | OUTRAS APLICAÇÕES DA 
EQUAÇÃO DO GÁS IDEAL 


Nesta seção, utilizaremos primeiro a equação do gás 
ideal para definir a relação entre a densidade de um gás c 
a sua massa molar para, em seguida, calcular os volumes 
de gases formados ou consumidos em reações químicas. 


DENSIDADES E MASSA MOLAR 
DOS GASES 


Lembre-se de que a densidade tem unidades de massa 
por unidade de volume (d = m/V). «== (Seção 1.4) Pode- 
mos organizar a equação do gás ideal para obter unidades 
semelhantes de quantidade de matéria (em mols) por uni- 
dade de volume: 


ET 
vê RT 
Se multiplicarmos ambos os lados dessa equação pela 


massa molar, dl, que representa o número de gramas em 
1 mol de uma substância o= (Seção 3.4), obtemos: 


nM 


PM 
VR 


1109] 


O termo à esquerda 
por litro: 


igual à densidade em gramas 


Tiro 


Assim, a densidade do gás também é dada pela 
expressão à direita, na Equação 10.9: 


ndl pu 


10.10) 
VE RT t10.10] 


Essa equação indica que a densidade de um gás 
depende da sua pressão, da massa molar ¢ da temperatura. 
Quanto maior for a massa molar e a pressão, mais denso 
será o gás, Por outro lado, quanto mais alta for a tempe- 
ratura, menos denso será o gás. Embora os gases formem 
misturas homogêncas, um gás menos denso ficará acima de 
um gás mais denso, se não houver mistura, Por exemplo, o 
CO; tem uma massa molar maior que a do Nz ou a do Oz 
e, portanto, é mais denso que o ar. Por essa razão, o CO; 
liberado de um extintor de incêndio de CO; cobre o fogo, 
impedindo que o Oz chegue ao material combustível. O 
“gelo seco”, que é CO; sólido, converte-se diretamente em 
gás CO) à temperatura ambiente, e a névoa resultante (que, 
na vendade, são gotículas de água condensadas resfriadas. 
pelo COs) flui para baixo (Figura 10.11), 

Quando temos massas molares iguais de dois gases 
sob pressão igual, mas com temperaturas diferentes, o 
gás com maior temperatura é menos denso que o com 
menor temperatura, de modo que o mais quente sobe. A 


Figura 10.11 O gás dióxido de carbono flui para baixo, porque” 
mais denso que o ar. 


diferença entre as densidades do ar quente e do ar frio 
é responsável pela subida dos balões de ar quente, Ela 
também é responsável por muitos fenômenos climáticos, 
a exemplo da formação de grandes nuvens carregadas 
durante tempestades. 


Reflita 


O vapor d'água é mais ou menos denso que o Nz sob condições 
iguais de temperatura e pressão? 


) (CÍCIO RESOLVIDO 10.7 
Cálculo da densidade do gás 
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A Equação 10.10 pode ser rearranjada para que a 
massa molar de um gás seja calculada: 


ART 
t 


noan 

Assim, podemos utilizar a densidade de um gás 
medida experimentalmente para determinar a massa 
molar das moléculas de gás, conforme é exemplificado no 
Exercício resolvido 104 


Qual é a densidade do vapor de tetracloreto de carbono a 714 torr e 125 *C? 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos calcular a densidade de um gás com base 
no nome, pressão e temperatura. A partir do nome, podemos 
escrever a fórmula química da substância e determinar sua 
massa molar, 

Planeje A densidade pode ser calculada so aplicar a Equação 
10.10, No entanto, antes de fazermos isso, devemos converter 
as unidades das quantidades indicadas nas unidades adequa- 
ds, graus Celsius para kelvin e pressão para atmosfera. Tam- 
bém devemos calcular a massa molar do CCl- 

Resolva A temperatura absoluta é 125 +273 = 398 K. A pres- 
são é (714 torr) (1 atrn/760 torr) = 0.939 atm. A massa molar 
do CCU é 12,01 + (4) (3545) = 1538 p/mol. Portanto: 


(0,939 atm) (153.8 g/mol) 


d= Corno ram mor KOSK) 


= 4A2g/L 


Confira Se dividimos a massa molar (g/mol) pela densidade 
(g/L). temos Limol. O valor numérico é de aproximadamente 


TO RESO] 


15474,4 = 35, sendo este um valor estimado adequado para o 
volume molar de um gás aquecido a 125 *C e a uma pressão 
próxima da atmosférica. Podemos, assim, concluir que nossa. 
resposta é razoável 


Para praticar: exercício 1 
Qual é a densidade do metano, CHa, em um balão em que à 
pressão é 910 torr € a temperatura, 255 K? (a) 0,92 g/L, (b) 
697 L, (€) 0.057 g/L. (d) 16 81. (6) 0:72 g/L 


Para praticar: exercício 2 

A massa molar média da atmosfera na superfície de Tt, a 
maior lua de Saturno, é 28,6 g/L. A temperatura da superficie 
€95 K e a pressão, 1,6 atm. Considerando um comportamento 
ideal, calcule a densidade da atmosfera de Ti, 


Cálculo da massa molar de um gás 


Um recipiente grande evacuado tem, inicialmente, uma massa de 134.567 g. Quando o balão é cheio com um gás de massa molar 
desconhecida a uma pressão de 735 torr e 31 "C, sua massa é 137.456 g. Quando o balão é evacuado novamente e, em seguida, 
enchido com água a 31 *C, sua massa é 1.067,98. (A essa temperatura, a densidade da água € 0.997 g/ml.) Considerando que a 
equação do gás ideal é aplicável, calcule a massa molar do gás. 


SOLUÇÃO 

Analise Com base na temperatura (31 “C) e na pressão (735 
tor) de um gás, além das outras informações necessárias para 
determinar seu volume e sua massa, devemos calcular sua 
massa molar. 

Planeje Os dados obtidos quando o balão é preenchido com 
água podem ser utilizados para calcular o volume do reci- 
piente, A massa do balão vazio e do balão cheio de gás pode 


ser utilizada para calcular a massa do gás. A partir dessas quan- 
tidades, calcula-se a densidade do gás e, em seguida, aplica-se 
a Equação 10.11 para calcular a massa molar do gás. 
Resolva O volume de gás é igual ao volume de água que o 
balão pode conter, calculado com base na massa e na densi- 
dade da água. À massa de água é a diferença entre as massas 
do frasco cheio e evacuado: 
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10679 g- 134567 8=95334 
Reorganizando a equação da densidade (d = mi, temos: 


m (338) 


Voa” OSet) 


= 936ml = 0936L 


A massa de gás é a diferença entre a massa do balão pre- 
enchido com gás e a massa do frasco evacuado: 


137456 p= 134.567 g= 2,889 g 


Conhecendo os valores da massa do gás (2,889 g) e do seu 
volume (0,936 L), podemos calcular a densidade: 


d=2889 B0936 L=30 g/l. 
Depois de converter a pressão em atmosferas e a tempe- 


ratura em kelvins, podemos aplicar a Equação 10,11 para cal- 
cular a massa molar: 


RT 
F 
(809 /1)(0 06206 tm mol 004%) 
(0967 am) 


= DIg/mol 


Confira As unidades estão adequadas, e o valor de massa 
molar obtido é razoável para uma substância gasosa em tem- 
peratura próxima à temperatura ambiente. 
Pampraicanemelco! ||| 
Qual é a massa molar de um hidrocarboneto desconhecido, 
cuja densidade medida é 1.97 g/L nas CPTP? (n) 4,04 g/mol, 
(9) 3077 g/mol, (€) 44,1 g/mol, (d) 482 g/mol. 

Para praticar: exercicio 2 

Calcule a massa molar média do ar seco, considerando que sua 
densidade é igual a 1,17 /L 221 "Ce 7400 tort. 


VOLUMES DE GASES EM 
REAÇÕES QUÍMICAS 

Estamos frequentemente envolvidos na tarefa de iden- 
tificar a identidade e/ou a quantidade de um gás envolvido 
em uma reação química. Assim, é de grande utilidade ser 
capaz de calcular os volumes de gases consumidos ou 


produzidos em reações. Esses cálculos são baseados no 
conceito de mol e em equações químicas balanceadas. 
= (Seção 3.6) Os coeficientes de uma equação química 
balanceada indicam as quantidades relativas (em mols) de 
reagentes e produtos presentes em uma reação. À equação 
“do gás ideal relaciona a quantidade de matéria (em mols) 
deum gás a P, Ve T. 


Relacionando variáveis de gases e estequiometria da reação 
Air bags automotivos são insuflados por nitrogênio gasoso, gerado pela rápida decomposição da azida de sódio, NaN: 


2 NaNo(s) — 2 Na(s) + 3Ng) 


Se um air bag tem um volume de 36 L e será preenchido com nitrogênio gasoso a 1,15 atm € 26 “C, quantos gramas de 


NaN; devem ser decompostos? 


SOLUÇÃO 

Analise Este é um problema que requer a realização de 
várias etapas. Temos o volume, a pressão e a temperatura. 
do gás No, além da equação química da reação na qual é 
gerado. Com base nessas informações, devemos calcular o 
número de gramas de NaNy necessários para obter o Nz de 
que precisamos. 


Planeje Precisamos usar os dados de gás (P, Ve 7) e a equação 
do gás ideal para calcular a quantidade de matéria de gás Nz 
que deve ser formada para que o air bag funcione corretamente. 
Podemos, então, aplicar a equação balanceada para determi- 
nar a quantidade de matéria de NaN necessária. Finalmente, 
vamos converter mols de NaN em gramas. 


Dedos — molde Ny matas gde NaN; | 


Resolva A quantidade de matéria de No é determinada por 
meio da equação do gás ideal: 


[AQ (1.15 mm) (36) 


RT” (ODE atm [mor (299) 7 149 molde Na 


Usamos os coeficientes na equação balanceada para cal- 
cular a quantidade de matéria de NaN; 


“2mols de NaN 


(1somoi den Imolsde Ny 


) = nara, 


Finalmente, utilizando a massa molar de NaN, converte- 
mos mols de NaN; em gramas: 

650 g NaN, 
Tmol NaN, 


(att a( ) = BENN 


Confira As unidades se cancelam da maneira adequada em 
cada etapa do cálculo, deixando-nos com as unidades corretas. 
ma resposta, g de NaNs 

Para praticar: exercício 1 


Quando o óxido de prata é aquecido, ele se decompõe de 
acordo com a reação: 
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248/05) = 4 Ag(s) + Ou(g) 


Se 5,76 g de AgsO são aquecidos e o Oz produzido pela 
reação é coletado em um balão evacuado, qual € a pressão do 
gás de Oz se o volume do balão for de 0,65 L e a temperatura 
do gás, de 25 “C? (a) 0.94 atm, (b) 0,039 atm, (c) 0,012 atm, 
(90,47 atm, (0) 32 atm. 


Para praticar: exercício 2 
Na primeira etapa do processo industrial de fabricação do 
ácido nítrico, a amônia reage com o oxigênio na presença 
de um catalisador adequado, formando óxido nítrico e vapor 
de água: 


ANHo(s) + SOs(9) — 4 NO(g) + 6H:0(8) 


Quantos litros de NHs(g) a 850 *C e 5,00 atm são 
necessários para reagir com 1,00 mol de O(s) nessa reação? 


10.6 | MISTURAS DE GASES E 
PRESSÕES PARCIAIS 


Até este momento, consideramos principalmente 
gases puros — que consistem em apenas uma substân- 
cia no estado gasoso. Contudo, como podemos lidar 
com misturas de dois ou mais gases diferentes? Ao estu- 
dar as propriedades do ar, John Dalton <-> (Seção 2.1) 
fez uma observação importante: a pressão total de uma 
mistura de gases é igual à soma das pressões que cada 
um exerceria se estivesse sozinho. A pressão exercida 
por um componente específico de uma mistura de gases 
é chamada pressão parcial do componente. A obser- 
vação de Dalton é conhecida como lei de Dalton das 
pressões parciai 

Se assumirmos que P, é a pressão total de uma mis- 
tura de gases e Ph, Pz, Ps, P, são as pressões parciais dos 
gases, pode-se escrever a lei de Dalton das pressões par- 
ciais da seguinte maneira: 


PE PAPA Pyt n 110.12] 

Essa equação implica que cada gás se comporta 
de maneira independente dos outros, como se pode ver 
pela análise a seguir, Consideremos que n, 2, ny. na 
representam a quantidade de matéria de cada um dos 
gases na mistura e n, é a quantidade de matéria total de 
gás. Se cada gás obedece à equação do gás ideal, pode- 


nn(g) 
ne(5) 
aa nÁ S) 


Todos os gases em um recipiente devem ocupar o 
mesmo volume e chegarão a uma temperatura igual em 
um período relativamente curto. Com base nesses fatos, 
podemos simplificar a Equação 10.12 e obtemos: 


=(mtmtm+ (2) = (82) 11013] 


Istoé, em temperatura e volume constantes, a pressão 
total de uma amostra de gás é determinada pela quanti- 
dade de matéria total de gás presente, se esse total repre- 
senta apenas um gás ou uma mistura de gases. 


e assim por diante 


Reflita 


De que maneira a pressão parcial exercida pelo gås No é afe- 
tada quando um pouco de Oz é introduzido dentro de um reci- 
piente se a temperatura e o volume permanecerem constantes? 
Como a pressão total é afetada? 


Aplicação da lei de Dalton de pressões parciais 
Ura mistura de 6.00 g de 0:43) e 9.00 g de CHalg) é colocada em um recipiente de 15.0 L 20 "C. Qual é a pressão parcial de 
cada um dos gases e qual éa pressão total no recipiente? 
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SOLUÇÃO 

Analise Precisamos calcular a pressão de dois gases no mesmo 
volume e a temperatura igual. 

Planeje Como cada gás se comporta de maneira independente, 
podemos aplicar a equação do gás ideal para calcular a pressão 
que cada um exerceria se o outro não estivesse presente. De 
acondo com a lei de Dalton, a pressão total é a soma dessas 
duas pressões parciais. 

Resolva Primeiro, converemos a massa de cada gás em mols: 


isto) 
r Eg) = oss mol de, 


= 
re (900g de cH qu) 0369 mot de CHo 


no, = (600g de os 


Depois, utilizamos a equação do gás ideal para calcular a 


_ (9563 mol) (096206 L atm /mol-K)(273 K) 
1S9L 


= 0am 


De acordo com a lei de Dalton das pressões parciais 
(Equação 10.12), a pressão total no recipiente é a soma das 
pressões parciais: 


P,= Po, + Pen,™= 0281 atm + 0,841 atm = 1.122 atm 


Confira Uma pressão de aproimadamente | atm parece estar 
correta para uma mistura de cerca de 0.2 mol de Oze um pouco 
mais de 0,5 mol de CHa, em um volume de 15 L, uma vez que 
1 mol de um gás ideal, à pressão de 1 atm e temperatura de O 
*Cocupa cerca de22L. 


pressão parcial de cada gás: 
nokT Para praticar: exercício 1 
= y Um cilindro de 15 L contém 4,0 g de hidrogênio e 28 g de 
nitrogênio. Se a temperatura é 27 *C, qual é a pressão total da 
(OBS mol)(008206 Lratm/mol-K) (273 mistura? (a) 0,44 atm, (b) 1.6 atm, (€) 33 atm, (d) 49 atm, 
1501 (098 am. 
AR im Para praticar: exercício 2 
neuRT Qual € a pressão total exercida por uma mistura de 2,00 g de 
v Hyg) € 8.00 g de Nale) a 273 K em um recipiente de 10.0 L? 
PRESSÕES PARCIAIS E 


FRAÇÕES MOLARES 


Como cada um dos gases em uma mistura comporta- 
~se de maneira independente, pode-se relacionar a quanti- 
dade de determinado gás de uma mistura com sua pressão 
parcial, Para um gás ideal, podemos escrever: 


P, mRT/V m 
PORN” n 110.14) 


A razão ny/m é chamada de fração molar do gás 1, 
que denotamos X). A fração molar, X, é um número 
adimensional que expressa a razão entre a quantidade de 
matéria de um componente de uma mistura e a quantidade. 
de matéria total da mistura. Assim, para o gás 1, temos: 


Mols do composto 1 m 


Elm Total de mols Mm pes 
Podemos, então, combinar as Equações 10.14 e 10.15 

para obter: 
n= E} =X, 110.16) 


A fração molar de N no ar é 0,78 — isso significa 
que 78% das moléculas de ar são de No. Desse modo, se a 
pressão barométrica é de 760 tor, a pressão parcial de N; 


Px, = (0.78760 tom) = 590 torr 
Esse resultado faz sentido intuitivamente; como o N3 


“compõe 78% da mistura, ele contribui com 78% da pres- 
são total. 


Relacionando frações molares e pressões parciais 

Um estudo dos efeitos de certos gases no crescimento das plantas exige uma atmosfera sintética composta por 1,5 mol% de CO», 
18,0 mol% de O; e 80,5 mol% de Ar. (a) Calcule a pressão parcial do O; na mistura se a pressão total da atmosfera é 745 torr. (b) 
Se essa atmosfera for mantida em um espaço de 121 L a 295 K, quantos mols de Os serão necessários? 
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SOLUÇÃO 

Analise Para (a), precisamos calcula a pressão parcial de Os, 
dada sua percentagem molar e a pressão total da mistura. Para 
(b), precisamos calcular a quantidade de matéria de Oy na mis- 
tura, dado seu volume (121 L), temperatura (745 torr) e a pres- 
são parcial do item (a). 

Planeje Calculamos as pressões parciais aplicando a Equação 
10.16, e, em seguida, usamos Por, V e T na equação do gás 
ideal para calcular a quantidade de matéria de Os. 

Resolva 

(a) A percentagem em mols representa a fração molar mul- 
úiplicada por 100. Portanto, a fração molar do O é 0,180. A 
Equação 10.16 resulta em: 


Poy=(0,180NT4S torr) = 134 tor 


(b) Listando as variáveis fornecidas e fazendo a conversão nas 
unidades adequadas, temos: 


tam 
Toor, 


Po = (to (FAR) - osun 


v= mL 
no,=? 

Lam 
R = opp2o6 ie 


T=295kK 


Resolvendo a equação do gás ideal para o No, temos: 


v 
O) 
À mL 
= (Gm org Tam moi KSK) 
= osso mol 


Confira As unidades conferem, e a resposta parece ser a ordem 
correta de magnitude. 

Para praticar: exercício 1 

Um recipiente de 4,0 L, que contém Ny nas CPTP, e um reci- 
piente de 2,0 L, que contém Hz nas CPTP, estio conectados 
por uma válvula Se a válvula for aberta, permitindo que os 
gases se misturem. qual é a fração molar de hidrogênio nessa 
mistura? (a) 0,034, (b) 0,33, (€) 0,50. (4) 0.67, (6) 0,96. 


Para praticar: exercicio 2 

A partir dox dados coletados pelo Voyager 1, cientista esti- 
maram a composição da atmosfera de Tit, a maior lua de 
Satumo. A pressão sobre a superfície de TRA é 1.220 tom. A 
atmosfera consiste em 82 mol% de Nz, 12 mol% de Are 60 
mot% de CH, Calcule a pressão parcial de cada gás. 


10.7 | TEORIA CINÉTICO- 
-MOLECULAR DOS GASES 


A equação do gás ideal descreve como os gases se 
comportam, mas não o porque de eles se comportarem de 
tal maneira. Por que um gás se expande quando aquecido 
sob pressão constante? Ou por que sua pressão aumenta 
quando é comprimido sob temperatura constante? Para 
entender as propriedades físicas dos gases, precisamos de 
um modelo que nos ajude a imaginar o que acontece com 
as partículas de gases quando condições como pressão ou 
temperatura são alteradas. Esse modelo, conhecido como. 
teoria cinético-molecular dos gases, foi desenvolvido 
ao longo de um período de aproximadamente 100 anos, 
que teve seu desfecho em 1857, quando Rudolf Clausius 
(1822-1888) publicou uma versão completa e satisfatória. 
dessa teoria. 

A teoria cinético-molecular (ou a teoria de moléculas 
em movimento) é resumida pelos seguintes postulados: 
1. Os gases consistem em um grande número de molé- 

culas que estão em movimento contínuo e aleatório. 

(A palavra molécula € empregada aqui para designar 

a menor partícula de qualquer gás, embora alguns 

gases, como os gases nobres, sejam formados por 

átomos individuais, Tudo o que aprendemos sobre o 


“comportamento dos gases, com base na teoria cinético- 

molecular, aplica-se igualmente aos gases atômicos.) 

2. O volume total de todas as moléculas dos gases é des- 
prezível quando comparado ao volume total no qual o 
gás está contido. 

3. As forças atrativas e repulsivas entre as moléculas de 
gás são desprezíveis. 

4 A energia pode ser transferida entre moléculas 
durante as colisões, mas, desde que a temperatura 
permaneça constante, a energia cinética média das 
moléculas não é alterada com o tempo. 

S. A energia cinética média das moléculas é proporcio- 
nal à temperatura absoluta. Em qualquer temperatura, 
as moléculas de todos os gases têm a mesma energia. 
cinética média. 

A teoria cinético-molecular explica a pressão e a 
temperatura em nível molecular. À pressão de um gás é 
causada por colisões das moléculas com as paredes do 
recipiente (Figura 10.12). A magnitude da pressão é 
determinada pela frequência e força com que as molécu- 
las se chocam contra as paredes do recipiente. 

A temperatura absoluta de um gás representa a medida 
da energia cinética média de suas moléculas. Se dois 
gases estão em uma mesma temperatura, suas moléculas. 
apresentarão a mesma energia cinética média (o quinto 
postulado da teoria cinético-molecular). Se a temperatura 
absoluta de um gás é dobrada, a energia cinética média. 
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de suas moléculas também dobra. Assim, o movimento 
molecular aumenta com o aumento da temperatura. 


Figura 10.12 Origem molecular da pressão do gás. 


DISTRIBUIÇÕES DA 
VELOCIDADE MOLECULAR 


Embora coletivamente as moléculas de uma amostra 
de gás tenham uma energia cinética média e, portanto, 
velocidade média, as moléculas individuais se movem com 
velocidades diferentes. Toda molécula colide frequente- 
mente com outras moléculas. O momento é conservado 
em cada colisão, mas uma das moléculas que colidem 


pode ser desviada em alta velocidade, enquanto a outra 
está quase parada. O resultado é que, a qualquer instante, 
as moléculas da amostra apresentam diferentes velocida- 
des. Na Figura 10.13(a), que mostra a distribuição de 
velocidades moleculares para o nitrogênio gasoso a O °C 
ea 100 °C, vemos que uma fração maior das moléculas 
a 100 “C move-se com velocidades mais elevadas. Isso 
significa que a amostra a 100 °C tem a energia cinética 
média mais elevada. 

Em todo gráfico de distribuição de velocidades mole- 
culares em uma amostra de gás, o pico da curva representa 
a velocidade mais provável, mp ilustrado na Figura 10.13 
C). As velocidades mais prováveis da Figura 10.13), 
por exemplo, são 4 X 10? m/s para a amostra a O °C e 
5x 10? m/s para a amostra a 100 *C. A Figura 10,13 (b) 
também mostra a velocidade média quadrática (rms, do 
inglês root-mean square), Us, das moléculas. Essa é a 
velocidade de uma molécula que possui uma energia ciné- 
tica idêntica à energia cinética média da amostra. A velo- 
cidade rms não é exatamente igual à velocidade média, 
tye No entanto, a diferença entre as duas é pequena, Na 
Figura 10.134), por exemplo, a velocidade média quadrá- 
tica é cerca de 4,9 X 10? m/s e a velocidade média, cerca 
de 4,5 X 10? m/s, 

Se você calcular as velocidades rms (como veremos 
na Seção 10.8), vai achar que a velocidade rms é quase 
6X 10° m/s para a amostra a 100 °C, mas ligeiramente 
inferior a 5 x 102 m/s para a amostra a 0 °C. Observe que 
acurva de distribuição se alarga à medida que avançamos. 
para uma temperatura mais alta, indicando que a faixa 
de velocidades moleculares aumenta com a temperatura. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Estime a fração de moléculas, a 100 °C, com velocidades inferiores a 300 ms. 


Ump = velociiade 
Eida para um grande 
nimero de moécuas. 


Fração de moléculas. 


10x10 o 


o SXI 
Velocidade molecular (m/s) 
(a 


i 
i 
i 
x 
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Velocidade molecular (m/s) 


O) 


Figura 10.13 Distribuição de velocidades moleculares para o gás nitrogênio (a O efeto da temperatira sore a velocidade molecular A drea 
reta sob a cuna para ua faa de velocidades determina ação relata de ecidaas que apresentam essas velocades (B) Poso da velocidade 
mas provável ld mi) e a velocidade ma quad (o) de las de gás. 0 dados aqui apresentados são para o gis noi a OC. 


A velocidade rms é importante porque a energia 
cinética média das moléculas de gás em uma amostra é 
igual a 1/2m(itrm)?. ce (Seção 5.1) Como a massa não 
muda com a temperatura, o aumento da energia ciné- 
tica média de 1/2m(Uças)? à medida que a temperatura 
aumenta implica que a velocidade rms das moléculas 
(assim como ty € ump) aumenta à medida que a tem- 
peratura aumenta, 


Reflita 


Considere três gases, todos a 298 K: HCL Hz e O. Liste os gases 
em ordem crescente de velocidade média. 


APLICAÇÃO DA TEORIA CINÉTICO- 
-MOLECULAR À LEI DOS GASES 

As observações empíricas em relação às propriedades 
gasosas da maneira como foram expressas pelas diferen- 
tes leis dos gases são facilmente entendidas por meio da 
teoria cinético-molecular. Os exemplos a seguir ilustram 
esse ponto: 
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1. Um aumento de volume sob uma temperatura cons- 
tante faz com que a pressão diminua. Uma tempera- 
tura constante significa que a energia cinética média das 
moléculas de gás permanece inalterada. Isso significa 
que a velocidade ms das moléculas permanece inalte- 
Tada. Quando o volume aumenta, as moléculas devem 
se mover por distâncias mais longas entre as colisões. 
Consequentemente, ocorrem menos colisões com as 
paredes do recipiente por unidade de tempo, signifi- 
cando que a pressão diminui. Assim, a teoria cinético- 
«molecular explica a lei de Boyle. 

2. Um aumento de temperatura a volume constante 
faz com que a pressão aumente, Um aumento de 
temperatura significa um aumento da energia ciné- 
tica média das moléculas e de tmm: Como não há 
variação no volume, o aumento de temperatura pro- 
voca mais colisões com as paredes por unidade de 
tempo, porque as moléculas estão se deslocando 
mais rapidamente. Além disso, o momento em cada 
colisão aumenta (as moléculas atacam as paredes. 
com mais força). Um maior número de colisões. 
mais fortes faz com que a pressão aumente, e a teo- 
ria explica esse aumento. 


Aplicação da teoria cinético-molecular 

Uma amostra de gás O, inicialmente nas CPTP, é comprimida 
a um volume menor sob temperatura constante. Qual efeito 
essa variação tem sobre (a) a energia cinética média das molé- 
culas, (b) sua velocidade média, (e) o número de colisões que 


as moléculas fazem com as paredes do recipiente por unidade 
de tempo, (d) o número de colisões que elas produzem com 
uma área unitária de parede do recipiente por unidade de 
tempo, e (e) a pressão? 


SOLUÇÃO 

Analise Precisamos aplicar os conceitos da teoria cinético- 
-molecular de gases a um gás comprimido sob temperatura 
constante. 

Planeje Determinaremos a forma como cada uma das quanti- 
dades de (a)-e) é afetada pela variação de volume à tempera- 
tura constante. 

Resolva (a) Como a energia cinética média das moléculas de 
Oz é determinada apenas pela temperatura, essa energia não é 
alterada pela compressão. (b) Uma vez que a energia cinética 
“média das moléculas não se altera, a velocidade média perma- 
nece constante. (e) O número de colisões com as paredes por 
unidade de tempo aumenta, porque as moléculas se movem 
em um volume menor, mas com a mesma velocidade média 
de antes. Sob essas condições, clas vão atingir as paredes do 
recipiente com mais frequência (d) O número de colisões com 
uma área unitária de parede por umidade de tempo aumenta. 
porque o número total de colisões com as paredes por unidade 
de tempo aumenta e a área da parede diminui. (e) Embora a 
força média com que as moléculas colidem com as paredes 
permaneça constante, a pressão aumenta, porque há mais coli- 
sões por área unitária de parede por unidade de tempo. 


Confira Em um exercício conceitual como esse, não há res- 
posta numérica para conferir. Tudo o que podemos verificar 
messes casos é a nossa linha de raciocínio durante a resolução 
do problema. O aumento da pressão visto no item (e) está de 
acordo com a lei de Boyle. 


Para praticar: exercício 1 
Considere dois cilindros com volume igual de gás e sob a 
mesma temperatura, um contendo 1,0 mol de propano, C)Hs, 
€ o outro 2.0 mols de metano, CHa- Qual das seguintes afir- 
mações é verdadeira? (a) As moléculas de Calls e CHa têm 
o mesmo Uma (b) As moléculas de Csh e CH têm energia 
cinética igual, (c) À velocidade em que as moléculas colidem 
“com as paredes do cilindro é igual nos dois cilindros, (d) A 
pressão de gás é a mesma nos dois cilindros. 

Para praticar: exercício 2 

De que maneira a velocidade rms de moléculas de Nz é ale- 
rada em uma amostra de gás por (a) um aumento de tempera- 


tura, (b) um aumento de volume, (e) uma mistura com uma 
amostra de Ar sob a mesma temperatura? 
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O 


A equação do gás ideal pode ser derivada de cinco preceitos 
mencionados no texto que explicam a teoria cinético-molecular. 
No entanto, em vez de realizar a derivação, vamos considerar, 
em termos qualitativos, de que forma a equação do gás ideal 
pode ser derivada a partir desses postulados. A força total das 
colisões moleculares nas paredes e, consequentemente, a pres- 
são (força por área unitária, Seção 10.2) produzida por essas. 
colisões dependem tanto da força com que as moléculas atingem 
as paredes (impulso transmitido por colisão) quanto da veloci- 
dade em que as colisões ocorrem: 


ILHANDO DE PERTO 


impulso transmitido ., velocidade 


P% pela colisio da colisão 


Para uma molécula se movendo com velocidade rms, 
o impulso transmitido por uma colisão com uma parede 
“depende do momento da molécula; isto €, depende do produto 
da massa da molécula pela velocidade: muçms: À velocidade da 
colisão é proporcional ao número de moléculas por unidade 
de volume, n/V, e À sua velocidade, que é is, porque estamos. 
falando apenas de moléculas que se movem com essa veloci- 
dade, Assim, temos: 


nm (irm)? 
v 


AEX ms 


v 


P o mity nom 

Como a energia cinética média, Im)? é proporcional 
A temperatura, temos rm)? 0c T. Fazendo essa substituição na 
Equação 10.17, obtemos: 


EQUAÇÃO DO GÁS IDEAL 


noas) 


Se introduzirmos uma constante de proporcionalidade, cha- 
mando-a de R, a constante dos gases, obteremos a equação do 
zás ideat: 


F 


11049] 
O matemático suiço Daniel Bernoulli (1700-1782) conce- 
beu um modelo para gases que era, para todos os efeitos prá- 
ticos, igual no modelo descrito pela teoria cintico molecular 
dos gases. Com base nesse modelo, Bernoulli derivou ali de 
Boyle e a equação do gás ideal. Seu modelo fi um dos primeiros 
exemplos na ciência do desenvolvimento de um modelo mate- 
mático a partir de um conjunto de pressupostos ou declarações. 
hipotéticas. No entanto, o trabalho de Bernoulli em relação a 
esse assunto foi completamente ignorado, sendo redescoberto 
apenas 100 anos mais tarde por Clausius e outros. O cientista oi 
ignorado porque entrava em conflito com crenças populares e 
com o modelo equivocado de Isaac Newton para os gases, Esses 
kolos tiveram que cair para que o caminho ficasse livre para 
a teoria cinético-molecular. Perceba como essa história ilustra 
que a ciência não é uma estrada reta que corre daqui para a 
“verdade” À estrada é construída por seres humanos, então ela 
é cheia de idas e voltas, 
Exercicios relacionados: 10.75, 10.76, 10.77, 10.78 


10.8 | EFUSÃO E DIFUSÃO 
MOLECULAR 


De acordo com a teoria cinético-molecular dos 
gases, a energia cinética média de qualquer conjunto de 
moléculas de gás, 1/2m(tmms)”, apresenta um valor espe- 
cífico a uma dada temperatura. Assim, para dois gases 
com temperatura igual, um gás constituído por partícu- 
las de pouca massa, como o He, tem a mesma energia 
cinética média que um composto por partículas mais 
maciças, como o Xe. A massa das partículas na amos- 
tra de He é menor que na amostra de Xe. Consequen- 
temente, as partículas de He devem ter uma velocidade 
rms maior que as partículas Xe. A equação que expressa 
esse fato quantitativamente é: 


dm fa 


[10.20] 


em que M é a massa molar das partículas, que pode ser de- 
rivada da teoria cinético-molecular. Como M aparece no 
denominador, quanto menos maciças forem as partículas. 
do gás, maior será a velocidade rms delas. 

A Figura 10.14 mostra a distribuição de velo- 
cidades moleculares de vários gases a 25 °C. Observe 
como as distribuições são deslocadas em direção a velo- 
cidades mais elevadas para os gases de massas molares. 
inferiores. 

A velocidade mais provável de uma molécula de gás 
também pode ser derivada: 


- PRE 
t= M 


11021) 


Reflita 


Qual éa razão entre a Us € a Ung para UMA amostra de O(g) a 
300 K Essa razão aumenta à medida que a temperatura varia? 
Seria diferente se fosse outro gås? 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual desses gases tem a maior massa molar? Qual tem a menor? 


Fração de moléculas 


sx 102 


10x 102 18x 10? 


20x 10? 25x 10? 30x10? 35x10? 


Velocidade molecular (m/s) 
Figara 10.14 Efeito da massa molar sobre a velocidade molecular a 25C. 


JIVIDO 10.1 
Cálculo da velocidade média quadrática 


Calcule a velocidade rms das moléculas em uma amostra de N; gasoso a 25 "C. 


SOLUÇÃO 

Analise Com base na identidade de um gás e na temperatura, 
‘devemos calcular a velocidade ms. 

Planeje Calculamos a velocidade rms aplicando a Equação 
1020. 


T=235+03 =K 


Resolva Devemos converter cada quantidade em nossa equa- 
ão para unidades do SI. Também utilizaremos o X em J/mol-K 
(Tabela 10.2) para fazer com que as unidades sejam canceladas. 
corretamente. 


M = 280g/mol = 280 x 10° kg/mol 
R = 8314 J/molK = 8314kpm/-molK (1 = 1hgemi/8) 


Comentário Isso corresponde a uma velocidade de 1.150 
mih. Uma vez que o peso molecular médio de moléculas de ar 
é ligeiramente maior que o do No, a velocidade rms das molé- 
culas de ar é um pouco menor que a do No. 

pipi 
Complete os espaços em branco na seguinte afirmação com 
as alternativas propostas: À velocidade rms das moléculas em 
uma amostra de gás Hz a 300 K será — vezes maior que a 


280 X 107kg/mol 


SAS X AG m/s 


velocidade ms de moléculas de O; a uma temperatura igual, 
ea razão ttams(Haitrs(0:) — — com o aumento de tempera- 
tura (a) quatro; não varia, (b) quatro; aumentará, (c) dezes- 
seis: não varia, (d) dezesseis: diminui (e) não há informações 
suficientes para responder a questão. 


Para praticar: exercicio 2 


Qual € a velocidade rms de um átomo em uma amostra de gás 
Hea25*C? 
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A dependência que a massa tem da velocidade mole- 
cular gera duas consequências interessantes. À primeira é 
a efusão, que significa a fuga de moléculas de gás através. 
de um pequeno orifício (Figura 10.15). A segunda é a 
difusão, que representa o espalhamento de uma substân- 
cia por todo um espaço ou por uma segunda substância. 
Por exemplo, as moléculas de um perfume se difundem 
por todo um cómodo. 


LEIDE EFUSÃO DE GRAHAM 

Em 1846, Thomas Graham (1805-1869) descobriu 
que a velocidade de efusão de um gás é inversamente pro- 
porcional à raiz quadrada de sua massa molar, Considere- 
mos dois gases à mesma temperatura e pressão em dois 
recipientes com orifícios idênticos. Se as taxas de efusão 
dos dois gases são r; € rz e suas massas molares são M; e 
Ma, a lei de Graham determina que: 


nO Va 11022] 
uma relação que indica que o gás mais leve tem a taxa de 
efusão mais alta. 

A única maneira de uma molécula escapar do reci- 
piente no qual está contida é “atingindo” o orifício da 
parede divisória, ilustrada na Figura 10.15. Quanto mais 
rápido as moléculas estiverem se movendo, com mais 
frequência elas atingirão a parede divisória e maior será 
a probabilidade de que uma molécula acerte o orifício e 
escape. Isso implica que a taxa de efusão seja diretamente 
proporcional à velocidade rms das moléculas, Como R e 
T são constantes, temos, a partir da Equação 10.22: 


Do lima a [E [a 
numa  NIRT/Ms Vê ae 


Como esperado e de acordo com a lei de Graham, o 
hélio escapa de recipientes por meio de pequenos orifi- 
cios mais rapidamente do que outros gases de alto peso 
molecular (Figura 10. 


Aplicação da lei de Graham 
Um gás desconhecido composto por moléculas homonueleares ditômicas efunde-se a uma taxa de 0.355 vezes a taxa em que o 
gás O) efunde-se a uma temperatura igual. Calcule a massa molar do gás desconhecido e identifique-o. 


SOLUÇÃO 

Analise Com base na taxa de efusão de um gás desconhecido. 
em relação à do Oz, devemos encontrar a massa molar e iden- 
Uficar qual é esse gás, Assim, precisamos comparar taxas rela- 
tivas de efusão com massas molares relativas. 

Planeje Aplicamos a Equação 10-22 para determinar a massa. 
molar do gás desconhecido. Se considerarmos que r, é My 
representam a taxa de efusão e a massa motar do gás, podemos 


escrever: 
E 


Resolva Com base nas informações fornecidas, 


0355 x ro, 


Assim, 


s20g/ma 

oemat L (ass)? = 0136 
320g/mol 

a, = POERA ag jm 


Como sabemos que o gás desconhecido é composto por molé 
culas diatômicas homonucleares, cle deve ser um elemento. A 
massa molar deve representa o dobro da massa atômica dos 
átomos no gás desconhecido. Conclui-se que o pás desconhe. 
cido tem massa atômica 127 g/mol e, portanto, o h 


Para praticar: exercício 1 
Em um sistema para gases separados, um tanque que contém 
uma mistura de hidrogênio e dióxido de carbono está conec- 
tado a um tanque bem maior, no qual a pressão é mantida bem 
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a tração molar de hidrogênio no tanque depois que a pressão 
parcial de dióxido de carbono cair para 4.50 atm? (a) 52,1%, 
(b) 37,2%, (€) 32,1%, (d) 4.68%, (e) 274%. 


Para praticar: exercicio 2 


baixa. Os dois tanques estão separados por uma membrana 
porosa, por meio da qual as moléculas devem efundir. Se a 
pressão parcial inicial de cada gás é igual a 5,00 atm, qual será 


Calcule a razão entre as taxas de efusão dos gases N; € Os 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como a pressão e a temperatura são constantes, é o volume varia nesta figura, que outra quantidade na equação do gås ideal 


também irá se alterar? 


Figura 10.16 Ilustração da lei de efusão de Graham. 


DIFUSÃO E CAMINHO LIVRE MÉDIO 


Embora a difusão, assim como a efusão, seja mais 
rápida para moléculas de menor massa que nas de maior 
massa, colisões moleculares fazem com que a difusão seja 
mais complicada que a efusão. 

A lei de Graham, Equação 10.22, aproxima a rela- 
ção entre as taxas de difusão de dois gases sob condi- 
ções idênticas. Podemos ver no eixo horizontal da Figura 
10.14 que as velocidades das moléculas são bastante ele- 
vadas. Por exemplo, a velocidade rms de moléculas de 
gás No a temperatura ambiente é 515 m/s, Apesar dessa 
alta velocidade, se alguém abre um frasco de perfume na 
extremidade de um cômodo, depois de decorrido algum 
tempo — talvez alguns minutos — o cheiro do perfume 
é detectado na outra extremidade do cômodo. Isso indica 
que a taxa de difusão de gases por um volume de espaço 
é muito mais lenta que as velocidades moleculares.” Essa 
diferença se deve às colisões moleculares, que ocor- 
rem com frequência com gases sob pressão atmosférica 


— cerca de 10 vezes por segundo para cada molécula. 
As colisões ocorrem porque as moléculas de gases reais 
têm volumes finitos. 

Em razão das colisões moleculares, a direção do 
movimento de uma molécula de gás está em constante 
mudança. Por isso, a difusão de uma molécula de um 
ponto a outro consiste em muitos segmentos retos e cur- 
tos, resultantes das colisões que a lançam em direções ale- 
atórias (Figura 10.18). 

A distância média percorrida por uma molécula 
entre as colisões, chamada de caminho livre médio 
da molécula, varia de acordo com a pressão, como a 
seguinte analogia ilustra. Imagine-se caminhando por 
um shopping center. Quando o shopping está lotado 
(alta pressão), a distância média que você pode per- 
correr sem esbarrar em alguém é curta (caminho livre 
médio curto). Em contrapartida, quando o shopping 
está vazio (baixa pressão), você pode caminhar por uma 
longa distância antes de esbarrar em alguém (caminho 


* A taxa com a qual o perfume se desloca pelo cômodo também depende da existência ou não de gradientes de temperatura do ar e do movimento. 
“ls pessoas. No entanto, mesmo com ouvi denses fatores, eva muso mais tempo para que as moléculas percorram o cmo do que se pode- 


tia se esperar, analisando sua velocidade rms 


as 
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O fato de que as moléculas mais leves se movem com veloci- 
dades médias mais elevadas que as mais pesadas tem muitas 
aplicações interessantes. Por exemplo, o desenvolvimento da 
bomba atômica durante a Segunda Guerra Mundial exigiu que 
cientistas separassem o isótopo de urânio, de abundância rela- 
diva baixa 23% (0,7%), do muito mais abundante ŽU (99.3%). 
Essa separação oi realizada mediante a conversão do urânio em 
um composto volátil. o UFs, que passou, então, por uma barreira 
porosa (Pigura 10.17). Por causa dos diâmetros dos poros, 
esse processo não é uma efusão simples. No entanto, a maneira 
como a velocidade da passagem através dos poros depende da 
massa molar é essencialmente a mesma que na efusão A ligeira 
diferença de massa molar entre 2 UF e "UF faz com que as 
moléculas se movam com velocidades ligeiramente diferentes: 


eĈ. (ER 
na E Eno 
Assim, O gás que, em um primeiro momento, aparece no lado 


oposto da barreira é ligeiramente enriquecido em 23. O pro- 
ces é repetido milhares de vezes, levando a uma separação quase 


Entrada de UF 
A alta pressão. 


enur, 


Figura 10. 


completa dos dois isótopos. Por causa do grande número de etapas 
Decessárias para separar adequadamente os isótopos, instalações 
de difusão gasosa são estrumras de grande escala, A maio fica 
de difusão nos Estados Unidos está localizada fora da cidade de 
Paducah, Kentucky, com cerca de 400 milhas de tubulação e com 
prédios que ocupam mais de 75 acres onde a separação ocorre. 
Um méiodo cada vez mais popular de separação de isóto- 
pos de urânio é uma técnica que utiliza centrífugas. Nesse pro- 
cedimento, rotores cilíndricos que contêm vapor de UF giram 
‘em aka velocidade dentro de um invólcroevacuado. Moléculas 
de 23 aproximam se das paredes girando, enquanto molé- 
culas de *SUF, permanecem no meio dos cilindros. Um fluxo 
“de gás move o UF do centro de uma centrífuga para outra. 
As fábricas que utilizam centrifugas consomem menos energia 
“do que aquelas que usam efusão ¢ podem ser construídas de 
maneira mais compacta e modular. Essas fábricas aparecem 
com frequência nos noticiários atuais, já que países como o Irã 
ea Coreia do Norte enriquecem o isótopo U do urânio tanto 
para ser usado na energia nuclear quanto no armamento nuclear. 


Exercícios relacionados: 10.87, 10.88 


e DUF 


Enriquecimento de urânio por difusão gasosa. 02", mais leve, efunde-se por uma barreira 


porosa a a veldde Eeramente mas levada que o UF, A Serena de presio at da mem inpulona 
Tels O enigcmento mesada aqu em una oa eua É exagerado om Er os. 


livre médio longo). O caminho livre médio para molé- 
culas de ar ao nível do mar é cerca de 60 nm. A cerca 
de 100 km de altitude, onde a densidade do ar é muito 
mais baixa, o caminho livre médio é aproximadamente 
10 cm, mais de 1 milhão de vezes mais longo que na 
superfície da Terra. 


Reflita 

Essas mudanças aumentam, diminuem ou não têm efeito sobre 
o caminho livre médio das moléculas de gás em uma amostra? 
(3) a pressão aumenta. 

(b) a temperatura aumenta. 


Distância líquida percorrida 
Figura 10.18 Difusão de uma molécula de gås. ara que fique mas 
Hc de visualizar, não foram moradas oras moléculas no eciiente 


10.9 | GASES REAIS: DESVIOS DO 
COMPORTAMENTO IDEAL 


A dimensão com que um gás real se desvia do com- 
portamento ideal pode ser vista com o rearranjo da equa- 
ção do gás ideal para encontrar o valor de n: 


11024) 


Essa forma da equação mostra que, para | mol de gás 
ideal, a quantidade PVIRT é igual a | sob qualquer pressão. 
Na Figura 10.19, o PVIRT é representado graficamente 
como uma função de P para 1 mol de vários gases reais. 
A pressões elevadas (em geral, superiores a 10 atm), o 
desvio do comportamento ideal (PVIRT = 1) é grande e 
diferente para cada gás. Gases reais, em outras palavras, 
não se comportam da maneira ideal sob altas pressões. 
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No entanto, sob pressões mais baixas (geralmente abaixo. 
de 10 atm), o desvio do comportamento ideal é pequeno 
e podemos aplicar a equação do gás ideal sem cometer 
erros graves. 

O desvio do comportamento ideal também depende. 
da temperatura. À medida que a temperatura aumenta, o 
comportamento de um gás real aproxima-se do compor- 
tamento de um gás ideal (Figura 10.20). Em geral, o 
desvio do comportamento ideal aumenta à medida que 
a temperatura diminui, tornando-se significativo próximo. 
da temperatura a que os gases se liquefazem. 


Sob que condições você espera que o gås hélio se desvie mais 
do comportamento ideal? (a) 100 K e 1 atm, (b) 100 K e 5 atm, 
(930K e 2 atm. 


Os pressupostos básicos da teoria cinético-molecular 
dos gases mostram por que os gases reais se desviam do 
comportamento ideal. Considera-se que as moléculas de 
um gás ideal não ocupam espaço e não exercem atra- 
são umas pelas outras. Moléculas reais, no entanto, têm 
volumes finitos e se atraem mutuamente, Como ilustra a 
Figura 10.21, o espaço livre no qual moléculas reais. 
podem se mover é menor que o volume do recipiente, Sob 
baixa pressão, o volume combinado das moléculas de 
gás é insignificante em relação ao volume do recipiente. 
Assim, o volume livre disponível para as moléculas é, 
essencialmente, o volume do recipiente, Sob pressões ele- 
vadas, o volume combinado das moléculas de gás não é 
desprezível em relação ao volume do recipiente. Então, o 
volume livre disponível para as moléculas é menor do que 
o volume do recipiente. Portanto, sob pressões clevadas, 
os volumes de gás tendem a ser ligeiramente maiores do 
que aqueles previstos na equação do gás ideal. 


10) 


200 


“o w 
Paim) 


so 100 


Figura 10.19 Efeito da pressão sobre o comportamento de vários gases reais. Dados para 1 mol de gs. 
Em todos os casos Os dados para o N, o CHa e o Hp s30 a 300 K para o CO os dados são a 313 K, porque sob 


alta pressão, o CO; se Bquefaz a 300K. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Verdadeiro ou falso: o gás nitrogênio se comporta mais como 
um gás deal quando a temperatura aumenta. 


3 


ey 
RT 
1 
oS 300 60 900 
Pim) 
Figura 10.20 Efeito da temperatura e da pressão sobre o 
comportamento do gås nitrogênio. 


Outra razão para ocorrer o comportamento não 
ideal sob alta pressão é que as forças de atração entre 
as moléculas entram em jogo nas distâncias intermo- 
leculares mais curtas observadas quando as moléculas 
estão muito juntas sob altas pressões. Por causa des- 
sas forças de atração, a colisão de uma dada molécula 
contra a parede do recipiente é reduzida. Se pudésse- 
mos parar o movimento de um gás, como ilustrado na 
Figura 10.22, veríamos que uma molécula prestes a 


colidir com a parede experimenta as forças atrativas de 
moléculas vizinhas. Essas atrações diminuem a força 
com que a molécula atinge a parede. Como resultado, a 
pressão do gás é menor do que a de um gás ideal. Esse 
efeito diminui o valor de PVIRT abaixo de seu valor 
ideal, como pode ser visto nas pressões mais baixas das 
figuras 10.19 e 10.20. No entanto, quando a pressão é 
suficientemente alta, os efeitos do volume dominam e o 
valor do PVIRT aumenta acima do valor ideal. 

A temperatura determina quão eficientes as forças 
de atração entre as moléculas de gás são em provocar 
desvios do comportamento ideal sob baixas pressões. 
A Figura 10.20 mostra que, sob pressões inferiores a 
aproximadamente 400 atm, o resfriamento aumenta 
a dimensão com que um gás se desvia do comporta- 
mento ideal. À medida que o gás se resfria, a energia 
cinética média das moléculas diminui. Essa queda na 
energia cinética indica que as moléculas não têm a ener- 
gia necessária para superar a atração intermolecular, e 
é mais provável que as moléculas se juntem umas às 
outras do que afastem umas às outras. 

À medida que a temperatura de um gás aumenta 
— por exemplo, de 200 para 1.000 K, ilustrado na Figura 
10.20 — o desvio negativo do PVIRT do valor ideal de 
1 desaparece, Como observado anteriormente, os desvios. 
observados em altas temperaturas resultam, principal- 
mente, dos efeitos dos volumes finitos das moléculas. 


Reflita 


Explique o desvio negativo do comportamento ideal dos gases. 
no Na inferiores a 300 atm da Figura 10.20, 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


De que maneira a pressão de um gás seria alterada se, de re- 
pente, as forças intermoleculares fossem repuisivas em vez de 
atrativas? 


EE: 


Gás ideal Gás real 
Figura 10.22 Em qualquer gás real as forças atrativas 
Intermoleculares reduzem a pressão para valores mais baixos que 
em um gås ideal 


EQUAÇÃO DEVAN DERWAALS 


Engenheiros e cientistas que trabalham com gases 
sob altas pressões frequentemente não podem utilizar a 
equação do gás ideal, porque os desvios do comporta- 
mento ideal são muito grandes. Uma equação útil desen- 
volvida para prever o comportamento dos gases reais foi 
proposta pelo cientista holandês Johannes van der Waals 
(1837-1923), 

Como vimos, um gás real tem pressão mais baixa 
em razão das forças intermoleculares, e volume maior, 
por causa do volume finito das moléculas em relação. 
a um gás ideal, Van der Waals reconheceu que seria 
possível manter a forma da equação do gás ideal, PV = 
nRT, se fossem feitas correções com relação à pressão 
e ao volume. Ele introduziu duas constantes nessas cor- 
reções: a, uma medida de quão fortemente as molécu- 
as de gás se atraem mutuamente, e b, uma medida do 
volume finito ocupado pelas moléculas, Sua descrição 
do comportamento do gás é conhecida como equação 
de van der Waals: 
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Za 
(e + EO -nb)=nRT 110.25) 

O termo nºaiV? explica as forças de atração. A equa- 
ção ajusta a pressão para cima, adicionando nºa/V?, porque 
as forças de atração entre as moléculas tendem a reduzir a 
pressão (Figura 10.22). O termo adicionado tem a forma 
n?al V? porque as forças de atração entre pares de molécu- 
las aumentam de acordo com o quadrado do número de 
moléculas por unidade de volume, (n/V)?. 

O termo nb representa o volume pequeno, mas fini 
ocupado por moléculas de gás (figura 10.21). A equa- 
ção de van der Waals subtrai o nb para ajustar o volume 
para baixo, com o objetivo de obter o volume que estaria 
disponível para as moléculas no caso ideal. As constan- 
tes a e b, chamadas de constantes de van der Waals, são 
quantidades positivas determinadas experimentalmente. 
que diferem de um gás para o outro. Observe, na Tabela 
10.3, que a € b geralmente aumentam com o aumento 
da massa molecular. Maiores, as moléculas mais maciças 
têm volumes maiores e tendem a ter forças intermolecu- 
lares de atração maiores. 


Tabela 10.3 Constantes de van der Waals para moléculas de gás. 


Substância a(ttatmimol?) — bUmol) 
He aoar 002370 
Me om oom 
4 14 00322 
k 232 00398 
xe an 00510 
h oza 00266 
“M 139 0,0391 
o, 136 0038 
h 106 00290 
o 649 00562 
Ho 545 00305 
m an oon 
cu 225 00428 
co 359 00427 
cu EXI 0,1383 


EXERCÍCIO RESOLVID 


Aplicação da equação de van der Waals 


Se 10,00 mols de um gás ideal fossem confinados em 22,41 L a 0.0 *C, haveria uma pressão de 10,00 atm. Utilize a equação de 
van der Waals e a Tabela 10.3 para estimar a pressão exercida por 1.000 mol de C12(g) em 2241 L a 0,0ºC. 
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SOLUÇÃO 

Analise Precisamos determinar a pressão, Como vamos usar 
a equação de van der Waals, devemos identificar os valores 
apropriados para as constantes da equação. 

Planeje Reorganize a Equação 10.25 para isolar P. 

Resolva Substituindo n = 10,00 mols, R= 0,08206 L-atm/mol- 
K, T= 273,2 K, V= 2241 L, a = 649 Liatm/moR, e b= 
0,0562 Limol: 


„_ (1000 mols)(0.08206 L-atm /mol-K)(2732 K) 
TRAIL — (10,00mols(00562L/mol) 


10,00 mols)'(6.49 Latim /moP) 
(DAL 


= 10264tm — 129atm = 897atm 


Comentário Observe que o termo 10.26 atm é a pressão cor- 
rigida para o volume molecular. Esse valor é superior ao valor 
ideal, 10,00 atm, porque o volume em que as moléculas estão 
livres para se mover é menor que o volume do recipiente, 
22,41 L Assim, as moléculas colidem mais frequentemente 


LVIDO INTEC 


“com as paredes do recipiente e a pressão é major do que a de 
um gás real. O termo 1,29 atm faz uma correção na direção 
oposta para forças intermoleculares. A correção das forças. 
iatermoleculares é a maior das duas e, assim, a pressão de 8,97] 
atm é menor do que seria observado em um gás ideal. 


Para praticar: exercício 1 
Calcule a pressão de uma amostra de 2.975 mols de Nz em um 
frasco de 0,7500 L a 300,0 *C aplicando a equação de van der 
Waals e, então, repita o cálculo usando a equação do gás ideal. 
Dentro dos limites dos algarismos significativos justificados por 
esses paråmetros, a equação do gás ideal vai superestimar ou 
subestimar a pressão, e em quanto? (a) Subestimar em 17,92 
atm. (b) Superestimar em 21.87 atm, (c) Subestimar em 0,06 
atm (d) Superestimar em 0,06 atm. 


Para praticar: exercicio 2 
Uma amostra de 1,000 mol de CO:(4) é confinada em um reci- 


pente de 3,000 L a 0,000 "C, Calcule a pressão do gás usando 
(a) a equação do gás ideal, e (b) a equação de van der Waals, 


Unindo conceitos 


O cianogênio, um gás altamente tórico, tem sua massa composta por 46,2% de C e 53,8% de N. A 25 ºC e 751 torr, 1/05 g de cia- 
nogênio ocupa 0,500 L, (a) Qual é a fórmula molecular do cianogênio? Determine (b) sua estrutura molecular e (c) sua polaridade. 


SOLUÇÃO 

Analise Precisamos determinar a fórmula molecular de um 
gás com base em dados de análise elementar € informações 
sabre suas propriedades. Depois, devemos determinar a estru- 
tura da molécula c, a partir dela, sua polaridade. 

(a) Planeje Podemos usar a composição porcentual do com- 
posto para calcular sua fórmula empírica. coo (Seção 3.5) 
Em seguida, é possível determinar a fórmula molecular com- 
parando a massa da fórmula empírica com a massa molar. 
ces (Seção 3.5) 

Resolva Para determinar a fórmula empírica, consideramos 
uma amostra de 100 g e calculamos a quantidade de matéria 
decada elemento na amostra: 


MolsdeC = (462p de C)( pede O) 385 mols de C 


Moisen = (38d V (LEBEN) agende 


Como a proporção entre os mols dos dois elementos é 
essencialmente 1:1, a fórmula empírica é CN, Para determinar 
a massa molar, empregamos a Equação 10.11. 


P 


P 


n (105 8/0.500 L) (008206 atm /mol)(298K) 
(751/760)aim 


= 820g/mol 


A massa molar associada à fórmula empírica CN € 12,0 + 
1440-260 g/mol. Dividindo a massa molar pela massa molar de 
sua fórmula empírica, obtemos (52.0 g/mol M260 g/mol) = 2.00. 
Assim, a molécula tem o dobro de átomos de cada elemento que 
a fórmula empírica, resultando na fórmula molecular CaNo. 
(b) Planeje Para determinar a estrutura molecular, devemos. 
determinar a estrutura de Lewis, cco (Seção 8.5) Podemos, 
então, usar o modelo VSEPR para prever a estrutura. c> 
(Seção 9.2) 

Resolva A molécula tem 2(4) + 2(5) = 18 elétrons na camada 
“de valência. Por tentativa e erro, tentamos chegar a uma estru- 
tura de Lewis com 18 elétrons de valência em que cada átomo 
tem um octto c as cargas formais são as mais baixas possíveis. 
A estrutura: 


NmC—Ces| 


atende a esses critérios, (Essa estrutura tem carga formal nula 
em cada átomo.) 

A estrutura de Lewis mostra que cada átomo tem dois 
domínios eletrônicos. (Cada nitrogênio tem um par de elétrons 
não ligantes e uma ligação tripla, enquanto cada carbono tem 
uma ligação tripla e uma ligação simples. Assim, a geometria 
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do domínio eletrônico em torno de cada átomo de domínio é 
linea, fazendo com que a molécula seja linear. 

(€) Planeje Para determinar a polaridade da molécula, deve- 
mos examinar a polaridade das ligações simples e a geometria 
global da molécula. 

Resolva Como a molécula é linear, esperamos que os dois 
dipolos criados pela polaridade da ligação carbono-nitrogênio 
se cancelem, deixando a molécula sem momento de dipolo. 


) RESUMO DO CAPÍTULO E TERMOS-CHAVE 


CARACTERÍSTICAS DOS GASES (SEÇÃO 10.1) Substin- 
cias que são gases à temperatura ambiente tendem a ser substãn- 
cias moleculares com massas molares baixas. O ar, uma mistura 
“composta principalmente por Nz e Oy, é o gás mais comum com 
que nos deparamos. Alguns líquidos e sólidos também podem 
existir no estado gasoso e, nesse caso, são conhecidos como va- 
pores, Gases são compressíveis, e se misturam em todas as pro- 
porções, porque as moléculas que os compõem estão distantes 
umas das outras. 


PRESSÃO (SEÇÃO 10.2) Para descrever o estado ou a condi- 
ção de um gás, quaro variáveis devem ser especificadas: pres- 
são (P), volume (V), temperatura (7, e quantidade (n). O volu- 
me é geralmente medido em litros, a temperatura, em kelvin, e 
a quantidade de gás, em moi. A pressão é a força por unidade 
de área, e é expressa em unidades do SI como pascais, Pa (1 Pa 
= 1 Nim), À unidade relacionada, o bar, é igual a 10º Pa. Na 
química, a pressão atmosférica padrão é utilizada para definir 

mostra (atm) c o torr (também chamado de milimetro de 
mercúrio). Uma atmosfera de pressão é igual a 101,325 KPa, ou 
760 torr. Um barðmetro é frequentemente utilizado para medir 
a pressão atmosférica. Já um manômetro pode ser utilizado para 
medir a pressão dos gases confinados. 


LEIS DOS GASES (SEÇÃO 10.3) Estudos revelaram várias 
leis simples dos gases: para uma quantidade constante de gás em 
temperatura constante, o volume do gás é inversamente propor- 
cional pressão (lei de Boyle). Para uma quantidade determina- 
da de gás a uma pressão constante, o volume é diretamente pro- 
porcional à sua temperatura absoluta (lei de Charles). Volumes. 
iguais de gases a temperatura e pressão iguais contêm o mesmo. 
número de moléculas (hipótese de Avogadro). Para um gás à 
temperatura e pressão constantes, o volume do pás é diretamente 
proporcional à quantidade de matéria (em mols) do gás (lei de 
Avogadro), Cada uma dessas leis dos gases é um caso especial 
da equação do gás ideal. 

EQUAÇÃO DO GÁS IDEAL (SEÇÕES 10.4 E 10.5) A equa- 
ção do gás ideal, PV = nRT, é a equação do estado de um gás 
ideal. O termo R nesta equação representa a constante dos 
gases. Podemos usar a equação do gás ideal para calcular as 
mudanças de uma variável quando uma ou mais das ostras são 
alteradas. À maioria dos gases sob pressões inferiores a 10 atm e 
temperaturas próximas de 273 K e acima obedece à equação do 


gás ideal razoavelmente bem. As condições de 273 K (0 “C) e 1 
aim são conhecidas como condições padrão de temperatura e 
pressão (CPTP). Em todas as aplicações da equação do pás ide- 
al, devemos nos lembrar de converter as temperaturas na escala 
da temperatura absoluta (escala kelvin). 

Com base na equação do gás ideal, podemos relacionar a den- 
sidade de um gás À sua massa molar, U = dRTIP, Também po- 
demos usar a equação do gás ideal para resolver problemas que 
envolvem gases, como reagentes ou produtos em reações químicas. 
MISTURAS DE GASES E PRESSÕES PARCIAIS (SEÇÃO 
10.6) Nas misturas de pases, a pressão total representa a soma 
das pressões parciais que cada gás exerceria se estivesse so- 
Zinho sob as mesmas condições (lei de Dalton das pressões. 
parciais), A pressão parcial de um componente de uma mistura. 
é igual a sua fração molar, multiplicada pela pressão total: P = 
Xi A fração molar X é a razão entre os mols de um compo- 
mente de uma mistura e os mols totais de todos os componentes- 


TEORIA CINÉTICO-MOLECULAR DOS GASES (SEÇÃO 
10.7) A teoria cinético-molecular dos gases explica as pro- 
priedades de um gás ideal com um conjunto de preceitos sobre 
a natureza dos gases. Resumidamente, esses preceitos são os se- 
guntes: as moléculas estão em movimento caótico contínuo; o 
volume das moléculas de gás € insignificante em comparação ao 
volume do recipiente no qual elas estão contidas; as moléculas. 
de gás não se atraem nem se repele; a energia cinética média. 
das moléculas de gás é proporcional à temperatura absoluta € 
não se altera caso a temperatura permaneça constante. 

As moléculas individuais de um gás não têm a mesma ener- 
ja cinética em um dado instante. As velocidades variam bas- 
tante, e a distribuição se altema de acordo com a massa molar 
“o gás e com a temperatura. A velocidade média quadrática 
(Es, mo varia proporcionalmente com a raiz quadrada da 
temperatura absoluta e inversamente com a raiz quadrada da 
massa molar: um = V3RT/AL A velocidade mais provável 
de uma molécula de gás é dada por ap = VIRT JAL. 
EFUSÃO E DIFUSÃO MOLECULAR (SEÇÃO 10.8) De 
acordo com a teoria cinítico molecular, a velocidade em que 
o gás é submetido a uma efusão (escapa por meio de um ori- 
ficio minúsculo) é inversamente proporcional à raiz quadrada 
de sua massa molar (ei de Graham). A difusão de um gás por 
um espaço ocupado por outro gás é um fenômeno relacionado 
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“com as velocidades em que as moléculas se movem. Como as 
moléculas em movimento colidem frequentemente umas com as 
outras, o caminho livre médio — a distância média percorrida 
entre colisões — é curto, As colisões entre as moléculas limitam 
a velocidade em que uma molécula de gás pode se difundir. 


GASES REAIS: DESVIOS DO COMPORTAMENTO IDEAL 
(SEÇÃO 10.9) Desvios do comportamento ideal aumentam 
em magnitude, de acordo com o aumento da pressão e com a 


diminuição da temperatura. Gases reais se desviam do compor- 
tamento ideal porque (1) as moléculas têm volumes finitos e (2) 
as moléculas são atraídas umas pelas outras. Esses dois efeitos 
fazem com que os volumes dos gases reais sejam maiores e que 
as pressões sejam menores do que as de um gás idea. A equa- 
ção de van der Waals é uma equação de estado dos gases que 
modifica a equação do gás ideal para explicar o volume molecu- 
Jar imrinseco e as forças intermoleculares. 


RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, 
VOCÊ SERÁ CAPAZ DE: 


+ Convener as unidades de pressão em torr e atmosferas. 
(Seção 10.2). 

* Calcular P, V, n ou T com base na equação do gás ideal 
(Seção 10.4). 

+ Explicar como as leis dos gases se relacionam com a equa- 
ção do gás ideal e aplicar as leis dos gases nos cálculos. 
(seções 10.3 10,4). 

* Calcular a densidade ou o peso molecular de um gás 
(Seção 10,9). 

+ Calcular o volume de gás consumido ou formado em uma 
reação química (Seção 10.5). 


+ Calcular a pressão total da mistura de gases a partir das suas 
pressões parciais ou outras informações que tomem posa 
vel calcular as pressões parciais (Seção 10.6). 

+ Descrever a teoria cinético molecular dos gases e de que 
maneira isso explica a pressão e a temperatura de um 
ás, as leis dos gases e as velocidades de efusão e difusão 
(seções 10.7 e 108). 

+ Explicar por que as atrações intermoleculares e os volumes 
moleculares fazem com que o gases reais se desviem do 
comportamento ideal sob alia pressão ou baixa temperatura 
(Seção 109). 


É) EQUAÇÕES-CHAVE 


Prenkr nos) 
do uos) 

PM 
d= T todos 
petite 1o12 
{10.16} 
110201 
a. [Mm noz 

n My 

na 

(P+ Seo -nb = aer 10251 


Equação do gás ideal 


A kei combinada dos gases, que mostra como P, V e T estão 
relacionados para uma constante n 


Cálculo da densidade ou da massa molar de um pás. 


Relaciona a pressão total de uma mistura de gases dos seus 
componentes (li de Dahon das pressões parciais) 


Relaciona pressão parcial à fração molar 


Definição da velocidade média quadrática de moléculas de pás 


Relaciona as velocidades relativas de efusão de dois gases 
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EXERCÍCIOS SELECIONADOS 


VISUALIZANDO CONCEITOS 


101 


12 


10.3 


104 


Marte tem pressão atmosférica média de 0,007 
atm. Seria mais fácil ou mais difícil beber com 
um canudo em Marte do que na Terra? Explique. 
[Seção 10.2] 

Você tem uma amostra de gás em um reci- 
piente com um êmbolo móvel, como o que está 
na ilustração a seguir. (a) Refaça a ilustração 
do recipiente para mostrar como ele ficaria se 
a temperatura do gás aumentasse de 300 para 
500 K, enquanto a pressão se mantivesse cons- 
tante, (b) Refaça a ilustração do recipiente para 
mostrar como ele ficaria se a pressão extema 
sobre o êmbolo aumentasse de 1,0 para 2,0 atm, 
enquanto a temperatura se mantivesse constante. 
(e) Refaça a ilustração do recipiente para mostrar 
como ele ficaria se a temperatura do gás dimi- 
nufsse de 300 para 200 K, enquanto a pressão se 
mantivesse constante (considere que o gás não se 
liquefaz). [Seção 10.3] 


Considere a amostra de gás ilustrada a seguir. 
Como a ilustração ficaria se o volume e a tem- 
peratura permanecessem constantes, enquanto 
fosse removido gás suficiente para diminuir a 
pressão em um fator de 2? [Seção 10.3] 


Imagine que a reação de 2 CO(g) + Ox(8) — 2 
CO,(g) ocorre em um recipiente com um êmbolo 
que se move para manter uma pressão constante 
quando a reação ocorre a uma temperatura cons- 
tante. Qual das seguintes afirmações descreve 
como o volume do recipiente é alterado por causa 
da reação: (a) o volume aumenta em 50%, (b) o 
volume aumenta em 33%, (c) o volume permanece 


constante, (d) o volume diminui em 33%, (e) o 
volume diminui em 50%. [Seções 10.3 e 10.4] 


10.5 Suponha que você tem uma quantidade fixa de 


um gás ideal a um volume constante, Se a pressão 
do gás é dobrada enquanto o volume é mantido 
constante, o que acontece com a sua temperatura? 
[Seção 10.4] 


10.6 O equipamento mostrado a seguir tem dois reci- 


pientes cheios com gás e um recipiente vazio, 
sendo que todos estão ligados a um tubo oco 
horizontal. Quando as válvulas são abertas e os 
gases se misturam a uma temperatura constante, 
como fica a distribuição de átomos em cada reci- 
piente? Considere que os recipientes são de igual 
volume e ignore o volume do tubo de conexão. 
Qual gás tem a maior pressão parcial depois que 
as válvulas são abertas? [Seção 10.6] 


O desenho a seguir representa uma mistura de 
três gases diferentes. (a) Disponha os três gases 
em ordem crescente de pressão parcial. (b) Se a 
pressão total da mistura é de 1,40 atm, calcule a 
pressão parcial de cada gás. [Seção 10.6] 


10.8 Em um único gráfico, faça um esboço qualitativo 


da distribuição de velocidades moleculares para 
(a) Kitg) a -50 °C, (b) Kr(g) a O °C, (0) Arg) a 
O"C. [Seção 10.7) 


10.9 Considere o seguinte gráfico. (a) Se as curvas A e 


B se referem a dois gases diferentes, He e Os, em 
uma mesma temperatura, qual curva corresponde 
ao He? (b) Se À e B se referem ao mesmo gás 
“em duas temperaturas diferentes, qual representa o 
que tem a temperatura mais clevada? (c) Para cada 
curva, qual velocidade é mais alta: a velocidade 
mais provável, a velocidade média quadrática, ou 
a velocidade média? [Seção 10.7) 
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Fração de moléculas. 


LS 


Velocidade molecular 


10.10 Considere as seguintes amostras de gases: 


PPE 


am 


Se as três amostras estão em uma mesma tempe- 
ratura, ordene-as em relação à (a) pressão total, 
(b) pressão parcial de hélio, (e) densidade, (d) 
energia cinética média das partículas, [Seções 
10,6€ 10.7) 

Um tubo fino de vidro de 1 m de comprimento é 
preenchido com gás Ar a 1 atm, e as extremida- 
des são vedadas com tampões de algodão: 


1011 


4, 


HCI gasoso € introduzido em uma extremidade 
do tubo e, simultaneamente, NHs gasoso é in- 
troduzido na outra extremidade. Quando os dois 
gases se difundem por meio dos tampões de algo- 
dão para o tubo e se encontram, um anel branco 
aparece por causa da formação de NH4CI(s). Em 
que lugar — a, b ou c — você acha que o anel 
será formado? [Seção 10.8] 

10.12 O gráfico a seguir mostra a variação de pressão 
que ocorre à medida que a temperatura aumenta 
para uma amostra de | mol de um gás confinado 
em um recipiente de 1 L. Os quatro gráficos 
correspondem a um gás ideal e três gases reais: 
CO), N3 e Cla. (a) À temperatura ambiente, os 
três gases reais têm pressão menor que o gás 
ideal. Qual constante de van de Waals, a ou b, 
representa a influência que as forças intermo- 
leculares têm na redução da pressão de um gás 
real? (b) Use as constantes de van der Waals da 
Tabela 10.3 para classificar as linhas do gráfico 
(A, Be C) com os respectivos gases (CO3, Nz e 
Chy). [Seção 10.9) 


20 500 150 400 450 S S0 

Temperatura (K) 
CARACTERÍSTICAS DOS GASES, PRESSÃO 
(SEÇÕES 10.1 E 10.2) 


10.13 Como um gás se compara a um líquido em cada 
uma das seguintes propriedades: (a) densi- 
dade, (b) compressibilidade, (e) capacidade de 
se misturar a outras substâncias que estão na 
mesma fase para formar uma mistura homogê- 
nea, (d) capacidade de ajustar sua forma com a 
do recipiente? 

10.14 (a) Um líquido e um gás são transferidos para 
recipientes maiores. De que maneira o compor- 
tamento deles se difere depois que estão em reci- 
pientes maiores? Explique a diferença em termos 
moleculares. (b) Embora a água líquida e o tetra- 
cloreto de carbono, CCL(D, não se misturem, 
seus vapores formam uma mistura homogênea. 
Explique. (c) As densidades dos gases são geral- 
mente expressas em gramas por litro, enquanto 
as densidades dos líquidos são expressas em gra- 
mas por mililitro. Explique a base molecular para 
essa diferença. 

10.15 Suponha que uma mulher que tem 130 Ib de 
massa e esteja usando sapatos de salto alto 
momentaneamente coloque todo o seu peso sobre 
o calcanhar de um dos pés. Se a área do calcanhar 
for 0,50 pol?, calcule a pressão exercida sobre a 
superfície subjacente em (a) quilopascais, (b) 
atmosferas e (c) libras por polegada quadrada. 
Um conjunto de estantes está sobre uma superfi- 
cie dura sobre quatro pernas, tendo cada um uma 
dimensão em corte transversal de 3,0 por 4,1 cm 
em contato com o chão. À massa total das prate- 
leiras mais os livros empilhados em cima delas 
€262 kg. Calcule a pressão em pascais exercida 
pelos pés da prateleira na superfície. 

10.17 (a) Quantos metros deve ter uma coluna de água 
para exercer uma pressão igual à de uma coluna 
de 760 mm de mercúrio? A densidade da água 
€ 1,0 g/mL, enquanto a do mercúrio é 13,6 g/ 


mL. (b) Qual é a pressão, em atmosferas, sobre o 
corpo de um mergulhador quando ele está 39 pés 
abaixo da superfície da água e a pressão atmosfé- 
rica na superfície é 0,97 atm? 

O composto 1-iodododecano é um líquido não 
volátil com uma densidade de 1,20 g/mL. A 
densidade do mercúrio é 13,6 g/mL. Qual será a 
altura da coluna de um barômetro com I-iododo- 
decano quando a pressão atmosférica é 749 torr? 


10.19 A pressão atmosférica típica no topo do Monte 


Everest (29,028 pés) é cerca de 265 torr. Con- 
verta essa pressão em (a) atm, (b) mmHg, (c) 
pascais, (d) bars, (e) psi 


10.20 Faça as seguintes conversões: (a) 0,912 atm em 


tor, (b) 0,685 bar em quilopascal, (c) 655 mmHg 
em atmosferas, (d) 1,323 X 10º Pa em atmosfe- 
ras, (e) 2,50 aum em psi. 


10.21 Nos Estados Unidos, a pressão barométrica é 


geralmente expressa em polegadas de mercúrio 
(pol. Hg). Em um belo dia de verão em Chicago, 
a pressão barométrica é 30,45 pol. Hg. (a) Con- 
verta essa pressão em torr. (b) Converta essa 
pressão em atm. 


10.22 O furacão Wilma de 2005 é o mais intenso regis- 


trado na bacia do Atlântico, com uma leitura de 
baixa pressão de 882 mbar (milibars). Converta 
essa leitura em (a) atmosferas, (b) torr, e (e) pole- 
gadas de Hg. 


10.23 Se a pressão atmosférica é 0,995 atm, qual é a 


pressão do gás confinado em cada um dos três 


casos representados na ilustração? Suponha que 
o líquido cinza é o mercúrio. 


Extremidade 
ae po 
7 A; sj 
é E NP 
ü äi i) 


10.24 Um manômetro de extremidade aberta contendo- 


mercúrio é conectado a um recipiente com gás, 
como mostra o Exercício resolvido 10.2. Qual é 
a pressão em torr do gás confinado em cada uma 
das seguintes situações? (a) No braço ligado ao 
gás, a coluna de mercúrio é 15,4 mm mais alta 
do que na extremidade aberta para a atmosfera; 
a pressão atmosférica é 0,985 atm. (b) No braço 
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ligado ao gás, a coluna de mercúrio € 12,3 mm 
mais baixa do que no sistema aberto para a 
atmosfera; a pressão atmosférica é 0,99 atm. 


LEIS DOS GASES (SEÇÃO 10.3) 


10.25 Você tem um gás a 25 ºC confinado em um cilin- 
dro com um pistão móvel. Qual das seguintes 
ações dobraria a pressão do gás? (a) Levantar o 
pistão para dobrar o volume e manter a tempera- 
tura constante; (b) Aquecer o gás de modo que 
sua temperatura suba de 25 °C para 50 °C, man- 
tendo o volume constante; (e) Empurrar o pistão 
para baixo para reduzir o volume pela metade, 
mantendo a temperatura constante, 

10.26 Uma quantidade fixa de gás a 21 °C apresenta 
uma pressão de 752 torr e ocupa um volume 
de 5,12 L. (a) Calcule o volume que o gás ocu- 
pará se a pressão for aumentada para 1,88 atm, 
enquanto a temperatura é mantida constante. (b) 
Calcule o volume que o gás ocupará se a tem- 
peratura for aumentada para 175 °C, enquanto a 
pressão é mantida constante, 

10.27 (a) A lei de Amonton expressa a relação entre a 
pressão e a temperatura. Use a lei de Charles e a 
Jei de Boyle para derivar a relação de proporcio- 
nalidade entre P e T. (b) Se você enche um pneu 
de carro a uma pressão de 32,0 Ibs/pol? (psi) 
medida a 75 °F, qual será a pressão dos pneus se 
eles forem aquecidos a 120 °F enquanto o carro 
está em movimento? 

10.28 Gases nitrogênio e hidrogênio reagem para for- 
mar gás amônia da seguinte forma: 


Nale) + Haly) — 2NHy(g) 


A uma determinada temperatura e pressão, 1,2 L 
de Na reage com 3,6 L de Hz. Se todo o Nz c Hz 
são consumidos, qual volume de NHs, à mesma 


temperatura e pressão, será produzido? 
EQUAÇÃO DO GÁS IDEAL (SEÇÃO 10.4) 


10.29 (a) Que condições são representadas pela sigla 
CPTP? (b) Qual € o volume molar de um gás 
ideal nas CPTP? (e) Geralmente, considera-se 
que a temperatura ambiente é 25 °C. Calcule o 
volume molar de um gás ideal a 25 °C e 1 atm 
de pressão. (d) Se você medir a pressão em bars 
em vez de atmosferas, calcule o valor correspon- 
dente de R em L-bar/mol-K. 

10.30 Para derivar a equação do gás ideal, considera- 
mos que o volume dos átomos de gás/moléculas. 
pode ser negligenciado. Dado o raio atômico do 
neônio, 0,69 À, e sabendo que uma esfera tem 
um volume de 4xr'/3, calcule a fração de espaço 
que átomos de Ne ocupam em uma amostra de 
neônio nas CPTP. 
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1032 


1033 


1034 


1035 


1036 


1037 


Suponha que você tem dois frascos de | L e sabe 
que um contém um gás de massa molar 30, e o 
outro um gás de massa molar 60, estando ambos 
na mesma temperatura. A pressão no frasco A €X 
atm, e à massa de gás no frasco é 1,2 g. A pressão 
no frasco B é 0,5X atm, e a massa de gás nesse 
frasco é 1,2g. Qual frasco contém o gás de massa 
molar 30, e qual contém o gás de massa molar 60? 
Suponhamos que você tem dois frascos em uma 
mesma temperatura, um de 2 L e o outro de 3 L. 
O frasco de 2 L contém 4.8 g de gás, e a pressão 
do gás € X atm. O frasco de 3 L contém 0,36 g 
de gás, e a pressão do gás é 0,1X, Os 
têm massa molar igual? Em caso negativo, qual 
contém o gás de maior massa molar? 

Complete a tabela a seguir com os dados de um 
gás ideal: 


P v 7 T 
2000m 10L  O50mol 2K 

0300am 02501 Im 2% 
6501r PL 033ml 350K 
tam S85mt  0.250mol 295K 


Calcule cada uma das seguintes quantidades de 
um gás ideal: (a) o volume do gás, em litros, se 
1,50 mol tem pressão de 1,25 atm a uma tempe- 
ratura de -6 °C; (b) a temperatura absoluta do gás 
quando 3,33 X 10° mols ocupa 478 mL a 750 
tor; (€) a pressão, em atmosferas, se 0,00245 mol 
ocupa 413 ml a 138 °C; (d) a quantidade de gás, 
em mols, se 126,5 L a $4 °C têm uma pressão de 
11,25 kPa. 

Os dirigíveis da Goodyear, que voam com fre- 
quência sobre locais onde são realizados eventos 
esportivos, carregam aproximadamente 175 mil 
pés" de hélio. Se o gás está a 23*Ce 1,0 atm, que 
massa de hélio há em um dirigível? 

Letreiros de néon são feitos com tubos de vidro, 
cujo diâmetro interior é 2,5 cm e comprimento, 
5,5 m. Se o letreiro de néon tem pressão de 1,78 
torr a 35 “C, quantos gramas de néon há no 
letreiro? (O volume de um cilindro é rh.) 

(a) Calcule o número de moléculas presente em 
um volume de 2,25 L de ar inspirado por um ser 
humano à temperatura corporal, 37 "C, e pressão 
de 735 torr. (b) A baleia azul adulta tem capaci- 
dade pulmonar de 5,0 x 10° L. Calcule a massa 
de ar (considerando uma massa molar média de 
28,98 g/mol) contida em um dos pulmões da 
baleia azul adulta a 0,0 °C e 1,00 atm, conside- 
rando que o ar se comporta de maneira ideal. 


1038 (a) Se a pressão exercida pelo ozônio, Os, na 

estratosfera é 3,0 X 10° atm e a temperatura é 

250 K, quantas moléculas de ozônio há em um 

litro? (b) O dióxido de carbono é responsável 

por, aproximadamente, 0,04% da atmosfera da 

Terra. Se você coletar uma amostra de 2,0 L da 

atmosfera ao nível do mar (1,00 atm) em um dia 

quente (27 °C), quantas moléculas de CO, haverá 
em sua amostra? 

O tanque de um mergulhador contém 0,29 kg de 

Oz comprimido em um volume de 2,3 L. (a) Cal- 

cule a pressão do gás no interior do tanque a 9 °C. 

(b) Que volume esse oxigênio ocuparia a 26 “C e 

095 atm? 

10.40 Uma lata de aerossol em spray com um volume 
de 250 ml. contém 2.30 g de gás de propano 
(CaH) como propelente. (a) Se a lata está a 23 
*C, qual é a pressão na lata? (b) Que volume o 
propano ocuparia nas CPTP? (e) O rótulo da lata 
diz que, quando exposta a temperaturas acima de 
130 °F, a lata pode provocar explosão. Qual é a 
pressão na lata a essa temperatura? 

10.41 Uma amostra de 35,1 g de CO) sólido (gelo seco) 
é adicionada a um recipiente a uma temperatura 
de 100 K, com um volume de 4,0 L, Se o reci- 
piente for evacuado (todo o gás for removido), 
vedado e, em seguida, aquecido até chegar à tem- 
peratura ambiente (7=298 K) de modo que todo 
o CO) sólido seja convertido em um gás, qual 
será a pressão no interior do recipiente? 

10.42 Um cilindro de 334 mL usado em aulas de quf- 
mica contém 5,225 g de hélio a 23 °C. Quantos 
gramas de hélio devem ser liberados para reduzir 
a pressão a 75 atm, considerando o comporta- 
mento de um gás ideal? 

10.43 O cloro é amplamente usado para purificar a água 
de abastecimento público e para o tratamento 
da água de piscinas. Suponha que o volume de 
determinada amostra de gás Cly é 8,70 L a 895 
torr e 24 °C. (a) Quantos gramas de Clz há na 
amostra? (b) Qual volume o Cl; vai ocupar nas 
CPTP? (e) A que temperatura o volume será de 
15,00 L se a pressão for 8,76 X 10? torr? (d) A 
que pressão o volume será igual 5,00 L se a tem- 
peratura for $8 °C? 

1044 Muitos gases são enviados em recipientes de alta 
pressão. Considere um tanque de aço, cujo volume 
é de 55,0 galões que contém gás Oz sob pressão 
de 16.500 kPa a 23 °C. (a) Que massa de Oz há no 
tanque? (b) Que volume o gás ocuparia nas CPTP? 
(©) A que a temperatura a pressão no tanque seria 
iguala 150/0 a (d) Qual seria a preso do gás, 
em kPa, se le fosse transferido para um reci 
a24º€, cujo volume €550 L? 


10.45 Em um experimento relatado na literatura cien- 
tífica, baratas-macho foram forçadas a comer 
a diferentes velocidades em uma miniatura de 
esteira, enquanto os respectivos consumos de oxi- 
gênio eram medidos. Verificou-se que em 1 hora 
uma barata correndo a 0,08 km, consome 0,8 
mL de O) sob pressão de 1 atm e a 24 °C, por 
grama de massa de insetos. (a) Quantos mols de 
O; seriam consumidos em 1 hora por uma barata 
de 5,2 g se movendo a essa velocidade? (b) Essa 
mesma barata é capturada por uma criança e colo- 
cada em um pote de vidro de 1,0 L com a tampa 
bem fechada. Considerando o mesmo nível de ati- 
vidade contínua da pesquisa, a barata vai consu- 
mir mais de 20% do O; disponível em um período 
de 48 horas? (A percentagem em quantidade de 
matéria de O» (mol %) no ar é de 21 %). 

10.46 O condicionamento físico dos atletas é medido 
por "VOz máx”, que representa o volume máximo 
de oxigênio consumido por um indivíduo durante 
o exercício incremental (por exemplo, em uma 
escada rolante). Um homem médio tem um VOz 
máx de 45 mL Oykg de massa corporalmin, 
mas um atleta de nível mundial pode ter uma 
leitura de VO máx de 88,0 mL Oy/kg de massa 
corporal/min. (a) Calcule o volume de oxigênio, 
em mL, consumido em 1 hora por um homem 
médio que pesa 185 libras e tem uma leitura de 
VO; máx de 47.5 mL Oykg de massa corporal! 
min. (b) Se esse homem perdesse 20 libras, se 
exercitasse e aumentasse seu VO, máx para 65,0 
ml. Oy/kg de massa corporal/min, quantos ml. de 
oxigênio ele consumíria em | hora? 


OUTRAS APLICAÇÕES DA EQUAÇÃO DO GÁS 
IDEAL (SEÇÃO 10.5) 


10.47 Qual é o gás mais denso a 1,00 atm e 298 K: 
CO3, N20, ou Ch? Explique. 
10.48 Ordene os seguintes gases do menos denso para 
o mais denso sob 1,00 atm e 298 K: SO, HBr. 
CO). Explique. 
10.49 Qual das seguintes afirmações explica melhor 
por que um balão fechado preenchido com gás 
hélio sobe no ar? 
(a) O hélio é um gás monoatômico, enquanto qua- 
se todas as moléculas que compõem o ar, como 
o nitrogênio e o oxigênio, são dintômicas. 
(b) A velocidade média de átomos de hélio é maior 
que a velocidade média das moléculas de ar, e 
a velocidade maior das colisões com as pare- 
des do balão impulsiona o balão para cima. 
(€) Como os átomos de hélio têm menos mas- 
sa que a molécula de ar média, o gás hélio é 
menos denso que o ar. A massa do balão é, 
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assim, menor que a massa do ar deslocado 

pelo seu volume, 

(d) Como o hélio tem massa molar menor que a 
molécula de ar média, os átomos de hélio es- 
tão em movimento mais rápido. Isso significa 
que a temperatura do hélio é maior que a tem- 
peratura do ar. Gases quentes tendem a subir. 

10.50 Qual das seguintes afirmações explica melhor por 
que o nitrogênio gasoso nas CPTP é menos denso 
que o gás Xe nas CPTP? 

(a) Como o Xe é um gás nobre, há menos ten- 
dência de que os átomos de Xe apresentem 
repulsão, então eles ficam muis juntos no es- 
tado gasoso. 

(b) Átomos de Xe têm massa maior que as molé- 
culas de No. Como ambos gases nas CPTP têm 
o mesmo número de moléculas por unidade de 
volume, o gás Xe deve ser mais denso. 

(6) Os átomos de Xe são maiores que as molécu- 
las de Nz e, assim, ocupam uma fração maior 
do espaço ocupado pelo gás, 

(d) Como os átomos de Xe são mais maciços que 
as moléculas de Na, eles se movem mais len- 
tamente e, assim, exercem menos força para 
cima sobre o recipiente de gás, fazendo o gás 
parecer mais denso. 

10.51 (a) Calcule a densidade do gás NO a 0,970 atm 
€35 °C. (b) Calcule a massa molar de um gás se 
2.50 g ocupam 0,875 L a 685 torr e 35 ºC. 

10.52 (a) Calcule a densidade do gás hexafluoreto de 
enxofre a 707 torr e 21 °C, (b) Calcule a massa 
molar de um vapor que tem uma densidade de 
7135 g/L a 12°C € 743 tom. 

10.53 No método da ampola de Dumas, usado para 
determinar a massa molar de um líquido desco- 
nhecido, vaporiza-se uma amostra de um líquido 
que ferve abaixo de 100 °C em banho-maria e 
determina-se a massa de vapor necessária para 
encher o balão. Com base nos dados a segui 
calcule a massa molar do líquido desconhecid 
massa de vapor desconhecido, 1,012 g; volume 
da ampola, 354 cm”; pressão, 742 torr; tempera- 
tura, 99 °C. 


Ampola de 
Dumas preenchida 
com substância 
vaporizada 
desconhecida 


fervente 
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10.54 


10.55 


10.56 


10.57 


10.58 


A massa molar de uma substância volátil foi 
determinada pelo método da ampola de Dumas, 
descrito no Exercício 10.53. O vapor desconhe- 
cido tinha massa de 0,846 g: o volume da ampola 
era de 354 cm, a pressão, de 752 torr e a tem- 
peratura, de 100 “C. Calcule a massa molar do 
vapor desconhecido. 

O magnésio pode ser utilizado como um mate- 
rial absorvente em um recipiente evacuado para 
reagir com os últimos vestígios de oxigênio. 
(O magnésio é geralmente aquecido, passando- 
-se uma corrente elétrica por um fio ou fita de 
metal) Se um recipiente de 0,452 L tem uma 
pressão parcial de O; de 3,5 x 10% torr a 27 °C, 
que massa de magnésio reagirá de acordo com a 
seguinte equação? 


2 Mg(s) + 0:08) — 2 Mg (5) 


O hidreto de cálcio, CaHa, reage com a água para 
formar gás hidrogênio: 


CaHa(s) + 2,0(1) — Ca(OH) (ag) + 2H4(6) 


Essa reação é, por vezes, utilizada para inflar botes. 
salva-vidas, balões meteorológicos, entre outros, 
quando um meio simples e compacto de gerar Hz 
é necessário. Quantos gramas de Cal, são neces- 
sários para gerar 145 L de gás Ha, se a pressão do 
Hp €825 torr a 21 °C? 

A oxidação metabólica da glicose, Cgtly204. em 
nossos corpos produz CO», que é expelido dos 
nossos pulmões como um gás: 


CoHOn(ag) + 60:(8) — 6CO (8) + 6H,0(1) 


(a) Calcule o volume de CO) seco produzido à 
temperatura corporal (37 °C) e 0,970 atm quando 
24,5 g de glicose são consumidos nessa reação. 
(b) Calcule o volume de oxigénio necessário, sob 
1,00 atm e 298 K, para oxidar completamente 
50,0 g de glicose. 

Jacques Charles e Joseph Louis Gay-Lussac 
foram balonistas ávidos. Em seu primeiro voo, 
em 1783, Jacques Charles usou um balão que 
continha aproximadamente 31,150 L de Hz. Ele 
produziu o Hz utilizando a reação entre o ferro e 
o ácido clorídrico: 


Fe(s) + 2HCi(og) — FeCh(ag) + Hils) 
Quantos quilogramas de ferro foram necessários. 


para produzir esse volume de Ha, se a temperatu- 
merade22º€? 


10.60 


O gás hidrogênio é produzido quando o zinco 
reage com o ácido sulfúrico: 


Zn(s) + H;SOag) — 2080 (ag) + Ho) 


Se 159 mL de Hz com umidade são recolhidos 
da água a 24 *C e a uma pressão barométrica de 
738 torr, quantos gramas de Zn foram consumi- 
dos? (A pressão de vapor de água está listada no 
Apêndice B.) 

O gás acetileno, CsHs(g), pode ser preparado 
pela reação de carboneto de cálcio com água: 


CaCa(s) + 2H,0(1) — Ca(OH (aq) + Cotis(s) 


Calcule o volume de C;H> coletado da água a 
23 °C pela reação de 1,524 g de CaCa, sè a pres- 
são total do gás € 753 torr. (A pressão de vapor de 
água está listada no Apêndice B.) 


PRESSÕES PARCIAIS (SEÇÃO 10.6) 


1062 


10.63 


Considere o equipamento da ilustração a seguir. 
(a) Quando a válvula entre os dois recipientes é 
aberta e os gases se misturam, como o volume 
ocupado pelo gás de Nz se altera? Qual é a pres- 
são parcial do Nz depois da mistura? (b) Como 
o volume do gás O; se altera quando os gases 
se misturam? Qual é a pressão parcial do Os na 
mistura? (e) Qual é a pressão total no recipiente 
depois que os gases se misturam? 


20L 30L 
10am 20 am 
3e 25°C 


Considere uma mistura de dois gases, A e B, con- 
finada em um recipiente fechado, Uma quantidade 
de um terceiro gás, C, é adicionada ao mesmo 
recipiente a uma temperatura igual, Como a 
adição de gás C afeta: (a) a pressão parcial do 
gás A, (b) a pressão total no recipiente, () a fra- 
ção molar do gás B? 

Uma mistura que contém 0,765 mol de He(g), 
0.330 mol de Nelg) e 0,110 mol de Ar(g) 
está confinada em um recipiente de 10,00 L a 
25 *C. (a) Calcule a pressão parcial de cada 
um dos gases na mistura. (b) Calcule a pressão 
total da mistura. 


10,64 


10.65 


10.66 


10.67 


10,68 


10.69 


10:70 


10:71 


Um mergulhador usa um cilindro de gás com 
um volume de 10,0 L com 51,2 g de 02€ 32.6 g 
de He, Calcule a pressão parcial de cada gás e a 
pressão total, considerando a temperatura do gás 
como sendo de 19°C. 

A concentração atmosférica do gás CO; é, atual- 
mente, 390 ppm (partes por milhão, em volume: 
isto é, 390 L de cada 10° L da atmosfera são CO3). 
Qual € a fração molar de CO; na atmosfera? 
Uma televisão de plasma contém milhares de 
pequenas células preenchidas com uma mis- 
tura dos gases Xe, Ne e He, que emite luz de 
comprimentos de onda específicos quando uma 
voltagem é aplicada. Uma célula de plasma 
específica, de 0,900 mm X 0,300 mm X 10,0 
mm, contém 4% de Xe em uma mistura Ne:He 
1:1 a uma pressão total de 500 torr. Calcule o 
número de átomos de Xe, Ne e He na célula 
e indique as pressuposições que você precisa 
fazer em seu cálculo. 

Um pedaço de gelo seco (dióxido de carbono 
sólido) com uma massa de 5,50 g é colocado em 
um recipiente de 10,0 L, que já contém ar a 705 
torre 24 *C, Depois que o dióxido de carbono é 
sublimado completamente, qual é a pressão par- 
cial do gás de CO) resultante e a pressão total do 
recipiente a 24 ºC? 

Uma amostra de 5,00 mL de cier dietiico 
(CaHsOCaHs, densidade = 0,7134 g/mL.) € intro- 
duzida em um recipiente de 6,00 L que já contém 
uma mistura de No € O, cujas pressões parciais 
são Py, = 0,751 atm e Po, = 0,208 atm. A tem- 
peratura é mantida a 3540 “C, e o cter dictílico 
evapora totalmente. (a) Calcule a pressão parcial 
do éter dietílico. (b) Calcule a pressão total den- 
tro do recipiente. 

Um recipiente rígido que contém uma propor- 
ção de 3:1 mol de dióxido de carbono e vapor 
de água é mantido a 200 °C e sob pressão total 
de 2,00 atm. Se o recipiente é resfriado a 10 °C, 
de modo que todo o vapor de água se condense, 
qual é a pressão do dióxido de carbono? Des- 
preze o volume de água líquida formada com o 
resfriamento. 

Se 5,15 g de AgO são confinados em um tubo de 
75,0 mL, preenchido com 760 torr de gás de Nz 
232°C, eo tubo é aquecido a 320 *C, o Ag;O se 
decompõe, formando oxigênio e prata. Qual é a 
pressão total dentro do tubo, considerando que o 
volume do tubo se mantém constante? 

A uma profundidade de 250 pés debaixo d'água, 
a pressão é 8,38 atm. Qual seria a percentagem 


1072 


10,73 


1074 
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molar de oxigênio no gás de mergulho para que 
a pressão parcial de oxigênio na mistura fosse 
0.21 atm, a mesma que no ara 1 atm? 

(a) Quais são as frações molares de cada compo- 
mente em uma mistura de 15,08 g de 03, 8,17 g 
de No, € 2,64 g de Hs? (b) Qual é a pressão par- 
cial em atm de cada componente dessa mistura, 
se ela for mantida em um recipiente de 15,50 L- 
alstcr 

Uma quantidade de gás de Nz, inicialmente man- 
tida a 5,25 atm de pressão em um recipiente de 
1,00 L a 26 "C, é transferida para um recipiente 
de 12,5 La 20°C. Uma quantidade de gás Oz ori- 
ginalmente a 5,25 atm e 26 °C em um recipiente 
de 5,00 L é transferida para esse mesmo reci- 
piente. Qual é a pressão total no novo recipiente? 
Uma amostra de 3,00 g de SOx(g) originalmente 
em um recipiente de 5,00 L a 21 °C é transferida 
para um recipiente de 10,0 La 26 °C. Uma amos- 
tra de 2,35 g de No(g) originalmente em um reci- 
piente de 2.50 L a 20 °C é transferida para esse 
mesmo recipiente de 10,0 L. (a) Qual é a pressão 
parcial de SO:(4) no recipiente maior? (b) Qual 
é a pressão parcial de Na(g) nesse recipiente? (e) 
Qual é a pressão total no recipiente? 


TEORIA CINÉTICO-MOLECULAR DOS GASES; 
EFUSÃO E DIFUSÃO (SEÇÕES 10.7 E 10.8) 


1075 


10,76 


10:77 


1078 


Determine se cada uma das seguintes alterações 
aumentarão, diminuirão ou não afetarão a veloci- 
dade na qual as moléculas de gás colidem com as 
paredes do recipiente no qual estão contidas: (a) 
aumentar o volume do recipiente, (b) aumentar a 
temperatura, (c) aumentar a massa molar do gás. 
Indique qual das seguintes afirmações a respeito 
da teoria cinético-molecular dos gases está cor- 
reta. (a) A energia cinética média de um conjunto 
de moléculas de gás a uma dada temperatura é 
proporcional a m!2, (b) Considera-se que as 
moléculas de gás não exercem nenhuma força 
umas nas outras. (e) Todas as moléculas de um 
gás a uma dada temperatura têm a mesma energi 
cinética. (d) O volume das moléculas de gás é 
desprezível em relação ao volume total em que 
o gás está contido. (e) Todas as moléculas de gás 
se movem com a mesma velocidade se estão à 
mesma temperatura. 

Que pressupostos são comuns à teoria cinético- 
«molecular e à equação do gás ideal? 

Newton tinha uma teoria equivocada para os 
gases, a qual ele considerava que todas as molé- 
culas de gás repelem umas às outras e as paredes 
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10:79 


110.80) 


10.82 


10.83 


10.84 


10.85 


do recipiente no qual o gás está contido. Assim, 
as moléculas de um gás são estática e uniforme- 
mente distribuídas, ficando o mais longe possí- 
vel umas das outras e das paredes dos recipien- 
tes, Essa repulsão dá origem à pressão. Explique 
por que a lei de Charles está de acordo com 
a teoria cinético-molecular e contra o modelo 
de Newton. 

O WE; é um dos gases mais pesados conhecidos. 
Quão mais lenta éa velocidade média quadrática 
do WFç em comparação a do He a 300 K? 

Você tem um recipiente evacuado de volume fixo 
e massa conhecida, e introduz uma massa conhe- 
cida de uma amostra de gás. Medindo a pressão 
sob temperatura constante ao longo do tempo, 
você se surpreende ao vê-la cair lentamente. Você 
mede a massa do recipiente cheio de gás e desco- 
bre que a massa está de acordo com o esperado 
— gás mais recipiente — e a massa não muda so 
longo do tempo, então não há vazamentos. Sugira 
uma explicação para as suas observações. 

A temperatura de um recipiente de 5,00 L de gás de 
No é aumentada de 20 °C para 250°C. Se o volume 
é mantido constante, determine qualitativamente 
como essa mudança afeta: (a) a energia cinética 
média das moléculas; (b) a velocidade média qua- 
drática das moléculas; (e) a força do impacto de 
uma molécula média contra as paredes do reci- 
piente na qual elas estão contidas; (d) o número 
total de colisões das moléculas com as paredes 
por segundo. 

Suponha que você tem dois frascos de 1 L, um 
contendo Nz nas CPTP, e o outro contendo CHa 
nas CPTP. Como esses sistemas podem ser com- 
parados com relação a: (a) o número de moléculas, 
(D) a densidade, (c) a energia cinética média das 
moléculas, (d) a velocidade de efusão por meio de 
um vazamento por um orifício minúsculo? 

(a) Coloque os seguintes gases em ordem cres- 
cente de velocidade molecular média a 25 *C: Ne, 
HBr, $03, NF}, CO. (b) Calcule a velocidade rms 
de moléculas de Ny a 25 "C. (e) Calcule a velo- 
cidade mais provável de uma molécula de ozônio 
na estratosfera, onde a temperatura é de 270 K. 
(a) Coloque os seguintes gases em ordem cres- 
cente de velocidade molecular média a 300 K: 
CO, SF, H:S, Cl), HBr. (b) Calcule as velocida- 
des rms para as moléculas de CO e Ch a 300 K. 
(© Calcule as velocidades mais prováveis para as 
moléculas de CO e Chz a 300 K. 

Explique a diferença entre efusão e difusão. 


110.86] 


1087 


10.90 


A uma pressão constante, o caminho livre médio 
(A) de uma molécula de gás é diretamente propor- 
cional à temperatura. Em uma temperatura cons- 
tante, À é inversamente proporcional à pressão. 
Se você comparar duas moléculas de gases dife- 
rentes à mesma temperatura e pressão, À é inver- 
samente proporcional ao quadrado do diâmetro 
das moléculas de gás. Reúna esses dados para 
criar uma fórmula para o caminho livre médio de 
uma molécula de gás com uma constante de pro- 
porcionalidade (chame-a de Ram, Como sendo a 
constante do gás ideal) e defina as unidades para 
a Ram 

O hidrogênio tem dois isótopos naturais, "H e °H. 
O cloro também tem dois isótopos naturais, “Cl e 
FCI. Assim, o gás cloreto de hidrogênio consiste 
“em quatro tipos diferentes de moléculas: !H“CI, 
"pra, pr e ?HTCI, Coloque essas quatro 
moléculas em ordem crescente de taxa de efusão. 
Como discutido no quadro Química aplicada da 
Seção 10.8, o urânio enriquecido pode ser pro- 
duzido mediante a efusão do gás UFs por meio 
“de uma membrana porosa. Suponha que um pro- 
cesso fosse desenvolvido para permitir a efusão 
de átomos de urânio gasosos, U(g). Calcule a pro- 
porção entre as taxas de efusão de SU e U, e 
compare-a com a proporção de UF; dada na seção. 
O sulfeto de arsênio(ITI) sublima-se facilmente, 
mesmo abaixo de seu ponto de fusão de 320 °C. 
As moléculas da fase de vapor efundem-se por 
meio de um pequeno orifício, 0,28 vezes a velo- 
cidade de efusão de átomos de Ar sob as mes- 
mas condições de temperatura e pressão. Qual 
éa fórmula molecular do sulfeto de arsênio(tH) 
na fase gasosa? 

Um gás de massa molecular desconhecida 
efunde por uma pequena abertura sob pressão 
constante. Foram necessários 105 s para que 
1,0 L do gás efundisse. Sob condições experi- 
mentais idênticas, são necessários 31 s para que 
1.0 L de gás Oz seja efundido. Calcule a massa 
molar do gás desconhecido. (Lembre-se de que, 
quanto mais alta a velocidade de efusão, menor 
será o tempo necessário para a efusão de 1,0 Li 
isso significa que a velocidade é a quantidade 
que se difunde ao longo do tempo necessário 
para difundir) 


COMPORTAMENTO NÃO IDEAL DOS GASES 


(SEÇÃO 10.9) 


10.91 


(a) Liste duas condições experimentais sob as 
quais os gases se desviam do comportamento ideal. 


(b) Liste duas razões pelas quais os gases se des- 
viam do comportamento ideal. 

10.92 O planeta Júpiter tem uma temperatura superficial 
de 140 K e uma massa 318 vezes a da Terra. Mer- 
cório (o planeta) tem uma temperatura superficial 
entre 600 K e 700 K, e uma massa 0,05 vezes a 
da Terra, Em que planeta a atmosfera está mais 
propensa a obedecer a lei do gás ideal? Explique. 

10.93 Com base nas respectivas constantes de van der 
Waals (Tabela 10.3), 0 Ar ou o CO3 se comportam 
mais como um gás ideal a altas pressões? Explique. 

10.94 Explique resumidamente o significado das cons- 
tantes a e b na equação de van der Waals. 

10.95 No Exercício resolvido 10.15 descobrimos que 
um mol de Cly confinado em 22,41 L a O °C se 
desviou ligeiramente do comportamento ideal. 
Calcule a pressão exercida por 1,00 mol de Clz 
confinado em um volume menor, 5,00 L, a 25 °C. 
(a) Primeiro, use a equação do gás ideal e, (b) 
em seguida, use a equação de van der Waals em 
seu cálculo. (Os valores para as constantes de 
van der Waals são apresentados na Tabela 10.3) 
(e) Por que a diferença entre o resultado para um 
gás ideal e o calculado utilizando-se a equação 
de van der Waals é maior quando o gás está con- 
finado em 5,00 L em comparação com 22,4 L? 
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10.96 Calcule a pressão que o CCI, vai exercera 40°C, 
se 1,00 mol ocupar 33,3 L, partindo do prin- 
cípio de que (a) o CCI, obedece à equação do 
gás ideal; (b) o CCL, obedece à equação de van 
der Waals. (Valores para as constantes de van 
der Waals são apresentados na Tabela 10.3) (€) 
Você acha que o Cl) ou o CCI, vai se desviar 
mais do comportamento ideal nessas condi- 
ções? Explique. 

110.97] A Tabela 10.3 mostra que o parâmetro b de van 
der Waals tem unidades de L/mol, Isso implica 
que é possível calcular o tamanho de átomos ou 
moléculas com base no parâmetro b. Usando o 
valor de b para Xe, calcule o raio de um átomo 
de Xe e compare-o com o valor encontrado na 
Figura 77, ou seja, 1,40 À. Lembre-se de que o 
volume de uma esfera é (4/3), 

110.98] A Tabela 10.3 mostra que o parâmetro b de van 
der Waals tem unidades de L/mol. Isso significa 
que podemos calcular o tamanho de átomos ou 
moléculas com base no parâmetro b. Releia a 
Seção 73. O raio de van der Waals que calcu- 
lamos com base no parâmetro b da Tabela 10.3 
é mais intimamente associado ao raio atômico 
ligante ou ao raio atômico não ligante discutido 
na seção? Explique. 


EXERCÍCIOS ADICIONAIS 


10.99 Uma bolha de gás com um volume de 1,0 mm" 
é originada no fundo de um lago, onde a pressão 
é 3,0 atm. Calcule seu volume quando a bolha 
alcança a superfície do lago, onde a pressão é 730 
torr, considerando que a temperatura não se altera 

10.100 Um tanque de 15,0 L é preenchido com gás hélio 
a uma pressão de 1,00 X 10? atm. Quantos balões 
(cada 2,00 L) podem ser insuflados a uma pres- 
são de 1,00 atm, considerando que a temperatura 
permanece constante e que o tanque não pode ser 
esvaziado para menos de 1,00 atm? 

10.101 Para diminuir a velocidade de evaporação do fila- 
mento de tungstênio, 1,4 x 10" mol de argônio é 
colocado em uma lâmpada de 600 cm”. Qual é a 
pressão do argônio na lâmpada a 23 °C? 

10.102 O dióxido de carbono, que é reconhecido como 
o principal fator que contribui para o aqueci- 
mento global, por ser um "gás de efeito estufa”, 
é formado quando combustíveis fósseis são quei- 
mados, como em usinas elétricas alimentadas 
por carvão, petróleo ou gás natural. Uma forma 


potencial de diminuir a quantidade de CO; adi- 
cionada à atmosfera é armazená-lo como um gás 
comprimido em formações subterrâneas, Consi- 
dere uma usina de energia movida a carvão de 
1.000 megawatts, que produz cerca de 6 X 10º 
toneladas de CO> por ano. (a) Considerando o 
comportamento do gás ideal, 1,00 atm e 27 °C, 
calcule o volume de CO? produzido por essa 
usina. (b) Se o CO; é armazenado no subsolo 
como um líquido a 10 °C e 120 atm e uma den- 
sidade de 1.2 g/cm”, que volume cle tem? (€) Se 
for armazenado no subsolo como um gás a 36 °C 
e 90 atm, que volume ele ocupa? 

O propano, CsHg, se liquefaz sob baixa pres- 
são, permitindo que uma grande quantidade 
seja armazenada em um recipiente. (a) Calcule 
a quantidade de matéria de gás propano em um 
recipiente de 110 L a 3,00 atm e 27 °C. (b) Cal- 
cule a quantidade de matéria de propano líquido 
que pode ser armazenada no mesmo volume, sea 
densidade do líquido for de 0,590 g/mL. (c) C3 
cule a proporção entre a quantidade de matéria 


10.103 
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do líquido e do gás. Discuta essa relação, con- 
siderando a teoria cinético-molecular dos gases. 


calcule a quantidade de matéria de CO; exa- 
lada. (€) Quantos gramas de glicose (CgH1206) 


[10.104] O níquel tetracarbonilo, Ni(CO), é uma das subs- 


tâncias mais tóxicas conhecidas, A concentração 
máxima permitida atualmente na atmosfera do 
laboratório durante um dia de trabalho de 8 horas 
de 1 ppb (partes por bilhão) em volume, o que 
significa que há um mol de Ni(CO)s para cada 
10? mols de gás. Considere 24 °C e 1,00 atm de 
pressão, Que massa de Ni(CO)4 é permitida em 
laboratório que tem 12 pés por 20 pés por 9 pés? 


10109 


teriam de ser metabolizados para produzir essa 
quantidade de CO3? (A reação química é a 
mesma descrita para a combustão do CeH120s. 
Veja a Seção 32 e o Exercício selecionado 
10.57) 

Uma amostra de 1,42 g de hélio e uma massa 
desconhecida de Oz são misturadas em um 
balão à temperatura ambiente, A pressão parcial 
do hélio é 42,5 torr e do oxigênio é 158 tom. 


Qual é a massa do oxigênio? 

10.105 Quando um balão grande evacuado é preen- (10,110) Um gás ideal, a uma pressão de 1,50 atm, está 
chido com gás argônio, sua massa aumenta podaga ire ap diglea 
3,224 g. Quando o mesmo recipiente é evacu- cido, Uma válvula é usada para conectar esse 
ado novamente e, em seguida, preenchido com Balão cor antro previamente evacuado com um 
um gás de massa molar desconhecida, a massa vohuna de 0500 L, como mostrado a seguir. 
aumenta 8,102 g. (a) Com base na massa molar Quando a válvula é aberta, o gás se expande 
do argônio, estime a massa molar do gás desco- para o balão vazio. Se a temperatura é mantida 
nhecido. (b) Que suposições foram feitas para constante durante esse processo e a pressão 
se chegar à resposta? final é 695 tor, qual é o volume do balão que 

10,106 Considere a disposição dos balões mostrada na Foi infcialmente preenchido com gás? 


ilustração a seguir. Cada um dos balões contém 
um gás sob a pressão mostrada. Qual é a pressão 
“do sistema quando todas as válvulas de bloqueio 
estão abertas, considerando-se que a temperatura. 
permanece constante? (Podemos desprezar o 
volume do tubo capilar que conecta os balões.) 


jo.a 


A densidade de um gás de massa molar desco- 
nhecida foi medida como uma função da pressão, 
a 0 °C, como na tabela a seguir. (a) Determine 
a massa molar exata do gás. [Dica: Coloque em 
um gráfico d/P versus P.) (b) Por que d/P não é 


uma constante em função da pressão? 
Pressão (atm) 100 0666 0500 0333 0250 
Densidade (grl) 23074 1.5263 1,1401 0,757] 0.5660 

LOL 10L ost 

265 tom 800 tor S32tom 10.112 Um recipiente de vidro equipado com uma vál- 


vula de bloqueio tem uma massa de 337,428 g 


10,107 Considere que um único cilindro de um motor quando evacuado. Quando cheio com Ar, tem 
de automóvel tem um volume de 524 em”. (a) Se massa de 339,854 g. Quando evacuado e nova- 
o cilindro está cheio de ar a 74 °C e 0,980 atm, feno a dom pinta il] 
quantos mols de O; estão presentes? (A fração condições ) 
molar do O; no ar seco é 0,2095.) (b) Quantos tem massa de 339,076 g. Qual é a percentagem 
pro dE CI PaA dar QUE pOr em mols do Ne na mistura de gases? 
“essa quantidade de Oz, considerando uma com- 10.113 Você tem uma amostra de gás a -33 °C e deseja 
bustão completa, com formação de CO; e H0? aumentar a velocidade rms a um fator de 2. A 

10.108 Suponha que um sopro de ar exalado é composta guie Weasperdrara é gás diva: aae aguada! 


por 74,8% de No, 15,3% de Oz, 3,7% de CO; e 
6,2% de vapor de água. (a) Se a pressão total dos 
gases é 0,985 atm, calcule a pressão parcial de 
“cada componente da mistura. (b) Se o volume de 
gás exalado € 455 ml. e a temperatura é 37 °C, 


10314 


Considere os seguintes gases, todos nas CPTP: 
Ne, SFe, No, CH4. (a) É mais provável que qual 
gás se desvie do preceito da teoria cinético- 
«molecular que diz que não há forças atrativas 
ou repulsivas entre as moléculas? (b) Qual deles 


10.115 


10.116 


está mais próximo do comportamento de um gás 
ideal? (e) Qual deles tem a maior velocidade 
média quadrática a uma dada temperatura? (d) 
Qual tem o maior volume total molecular em 
relação ao espaço ocupado pelo gás? (e) Qual 
tem a maior energia cinética molecular média? 
(P) Qual deles se efunde mais rapidamente que o 
Na? (g) Qual deles tem o maior parâmetro b de 
van der Waals? 

O efeito da atração intermolecular sobre as pro- 
priedades de um gás torna-se mais ou menos 
significativos se (a) o gás é comprimido a um 
volume menor sob temperatura constante; ou se 
(b) a temperatura do gás aumenta sob volume 
constante? 

Você acha que quais outros gases nobres além do 
radônio se desviam mais rapidamente do com- 
portamento ideal? Use os dados de densidade da 
Tabela 7.8 para justificar sua resposta. 


10.117 
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A constante b de van der Waals é quatro vezes 
maior que o volume total efetivamente ocupado 
pelas moléculas de um mol de gás. Com base 
nesse número, calcule a fração do volume em 
um recipiente efetivamente ocupado por átomos 
de Ar (a) nas CPTP, (b) a uma pressão de 200 
atm e O °C. (Para simplificar, considere que a 
equação do gás ideal ainda se sustenta.) 


[10.118] Grandes quantidades de gás nitrogênio são uti- 


lizadas na produção de amônia, principalmente 
para ser utilizada em fertilizantes, Suponha que 
120,00 kg de No(g) sejam armazenados em um 
cilindro metálico de 1,100,0 L a 280 °C. (a) 
Calcule a pressão do gás, considerando que ele 
tem um comportamento ideal. (b) Com base nos. 
dados da Tabela 10.3, calcule a pressão do gás, 
de acordo com a equação de van der Waals. (c) 
Nas condições desse problema, que correção 
domina, o volume finito de moléculas de gás ou 
de interações atrativas? 


) EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


O ciclopropano, um gás utilizado junto ao oxi- 
gênio como um anestésico geral, é composto 
por 85,7% de C e 14,3% de H em massa. (a) 
Se 1,56 g de ciclopropano tem um volume de 
1,00 L a 0,984 atm e 50,0 "C, qual é a fórmula 
molecular do ciclopropano? (b) Com base 
em sua fórmula molecular, você acha que o 
ciclopropano se desvia mais ou menos que o 
Ar do comportamento do gás ideal, a pressões 
moderadamente altas e temperatura ambiente? 
Explique. (e) O ciclopropano se efunde por 
meio de um orifício minúsculo de modo mais 
rápido ou mais lento que o metano, CH4? 


[10.120] Considere a reação de combustão entre 25,0 mL 


de metanol líquido (densidade = 0,850 g/mL) e 
12,5 L de gás de oxigênio medidos nas CPTP. 
Os produtos da reação são CO:(g) e H;O(g). 
Calcule o volume de H20 líquida que formada 
a reação for completa € se você condensar o 
vapor de água. 

Um herbicida contém somente C, H, N e CI, A 
combustão completa de uma amostra de 100,0 
mg do herbicida em excesso de oxigênio pro- 
duz 83,16 mL de CO» e 73,30 mL de vapor de 
H20 nas CPTP. Uma análise separada mostra 
que a amostra também contém 16,44 mg de 
CI. (a) Determine a percentagem da composi- 
ção da substância. (b) Calcule a sua fórmula 


10.122 


empírica. (€) De que outra informação você 
precisa a respeito desse composto para calcular 
a sua verdadeira fórmula molecular? 

Uma amostra de 4,00 g de uma mistura de CaO 
€ BaO € colocada em um recipiente de 1,00-L 
que contém gás de CO; a uma pressão de 730 
torr e a uma temperatura de 25 °C. O CO; 
reage com o CaO e o BaO, formando CaCOy 
e BaCOy, Quando a reação está completa, 
pressão do CO; remanescente é 150 torr. (a) 
Calcule a quantidade de matéria de CO; que 
reagiu. (b) Calcule a percentagem em massa de 
CaO na mistura. 


110.123] A amônia e o cloreto de hidrogênio reagem para 


formar o cloreto de amônia sólido: 
Nth(g) + HCI) — NHLCI(S) 


Dois balões de 2.00 L a 25 °C estão conectados 
por uma válvula, como mostrado na ilustração a 
seguir, Um frasco contém 5,00 g de NHs(g) € o 
outro contém 5,00 g de HCI(g). Quando a vál- 
vula é aberta, os gases reagem até que um seja 
“completamente consumido. (a) Qual gás perma- 
necerá no sistema após a reação estar completa? 
(b) Qual será a pressão final do sistema após a 
reação estar completa? (Despreze o volume do 
cloreto de amônia formado.) (e) Que massa de 
cloreto de amónia será formada? 
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10.124 


10.125 


10.126 


5008 500 
20L 200L 
25°C 25°C 


Gasodutos são utilizados para distribuir gás natu- 
ral (metano, CH4) para várias regiões dos Esta- 
dos Unidos. O volume total de gás natural entre- 
gue é da ordem de 2,7 X 10"? L por dia, medidos 
nas CPTP. Calcular a variação de entalpia total 
na combustão dessa quantidade de metano. 

(Observação: na verdade, menos que essa quan- 
tidade de metano é queimada diariamente. Parte 
do gás entregue é repassada para outras regiões.) 
O gás de dióxido de cloro (C103) é usado como 
um agente alvejante comercial. Ele branqueia. 
materiais, oxidando-os. No decurso dessas rea- 
ções, o CIO, em si é reduzido. (a) Qual é a estru- 
tura de Lewis para o CIO;? (b) Por que você 
acha que o CIO; é reduzido tão facilmente? (e) 
Quando uma molécula de CIO, ganha um elé- 
tron, forma-se o fon clorito, CIOs”. Represente a 
estrutura de Lewis para o CIO;”. (d) Determine 
o ângulo da ligação O-CI-O no fon CIO. (e) 
Um método de preparação do CIO)” é por meio 
da reação entre o cloro e o lorito de sódio: 


Chila) + 2NACIO:(5) — 2C10;(g) + 2NaCI(s) 


Se 15,0 g de NaClO; reagirem com 2,00 L de 
gás de cloro a uma pressão de 1,50 atm a 21 "C, 
quantos gramas de CIO, podem ser preparados? 
O gás natural é muito abundante em campos 
de petróleo do Oriente Médio. No entanto, os 
custos de envio do gás para os mercados de 
outras partes do mundo são elevados porque 
é necessário liquefazer o gás, que é composto 
principalmente por metano e tem ponto de ebu- 
lição à pressão atmosférica de -164 "C. Uma 
possível estratégia consiste em oxidar o metano 
em metanol, CH;OH, que tem ponto de ebuli- 
ção de 65 °C e pode, portanto, ser transportado 
mais facilmente. Suponha que 10,7 X 10º pés” 


de metano à pressão atmosférica e 25 “C são 
oxidados em metanol. (a) Que volume de 
metanol é formado se a densidade do CH;OH 
€ 0,791 g/mL.? (b) Escreva equações químicas 
balanceadas das oxidações do metano e do 
metanol em COs(s) e HzO(). Calcule a varia- 
ção de entalpia total da combustão completa 
dos 10,7 X 10º pés? de metano que acabamos 
de descrever e da combustão completa da quan- 
tidade equivalente de metanol, como calculado 
no item (a). (e) O metano, quando liquefeito, 
tem densidade de 0,466 g/mL; a densidade 
do metanol a 25 °C é 0,791 g/mL. Compare a 
variação de entalpia durante a combustão de 
uma unidade de volume de metano líquido e de 
metano! líquido. Do ponto de vista da produção 
de energia, qual substância tem a maior ental- 
pia de combustão por unidade de volume? 


[10.127] O pentafluoreto de iodo gasoso, IFs, pode ser 


preparado pela reação entre o iodo sólido e o 
fidor gasoso: 


a(s) + Sig) — 21Fs(g) 


Um balão de 5,00 L que contém 10,0 g de Iz é 
preenchido com 10,0 g de Fi, € a reação ocorre 
até que um dos reagentes tenha sido totalmente 
consumido. Depois que a reação está completa, 
a temperatura no balão é de 125 °C. (a) Qual é 
a pressão parcial do IFs no balão? (b) Qual é a 
fração molar do IFs no balão? (e) Represente a 
estrutura de Lewis do IFs. (d) Qual é a massa 
total dos reagentes e produtos no balão? 


110.128) Uma amostra de 6,53 g de uma mistura de car- 


bonato de magnésio e carbonato de cálcio é tra- 
tada com ácido clorídrico em excesso. A reação 
resultante produz 1,72 L de gás dióxido de car- 
bono a 28 °C e pressão de 743 torr. (a) Escreva. 
equações químicas balanceada para as reações. 
que ocorrem entre o ácido clorídrico e cada 
componente da mistura. (b) Calcule a quan- 
tidade de matéria total de dióxido de carbono 
formada a partir dessas reações. (c) Partindo 
do princípio de que as reações estão completas, 
calcule a percentagem em massa de carbonato 
de magnésio na mistura. 
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ELABORE UM EXPERIMENTO. 


Você recebe um cilindro com um gás nobre desconhecido, 
não radioativo e é encarregado de determinar a sua massa 
molar e usar esse valor para identificar o gás. As ferra- 
mentas disponíveis são vários balões de mylar vazios, que 
são aproximadamente do tamanho de uma laranja grande 
quando inflados (gases se difundem pelo mylar muito mais 
lentamente do que nos balões de látex convencionais), uma 
balança analítica e três béqueres de vidro graduados de 
tamanhos diferentes (100 mL, 500 ml. e 2 L). (a) Quantos 


algarismos significativos seriam necessários para determi- 
nar a massa molar e identificar o gás? (b) Proponha um 
experimento ou uma série de experimentos que permita que 
você determine a massa molar do gás desconhecido, Des- 
creva as ferramentas, os cálculos e as suposições que você 
precisa usar. (e) Se você tivesse acesso a uma gama mais 
ampla de instrumentos analíticos, descreva uma maneira. 
alterativa de identificar o gás, usando qualquer método 
experimental que você aprendeu nos capítulos anteriores. 


11 


LÍQUIDOS E FORÇAS 
INTERMOLECULARES 


O lótus indiano é uma planta que cresce em ambientes aquáticos. Para se desenvolver nesse 
meio, a superficie de uma folha de lótus é altamente repelente à água. Os cientistas chamam 
superfícies com essa propriedade de “super-idrofóbicas” A característica super-bidrofóbica da 
folha de lótus a permite flutuar na água, e também faz com que a água que cai sobre ela forme 
gotas e role para fora. Quando isso acontece, as gotas de água coletam a sujeira, mantendo a 
folha limpa; isso também ocorre em lagoas e lagos arenosos nos quais as plantas de lótus tendem 
a crescer. Por causa de suas propriedades autoimpantes, o lótus é considerado um simbolo de 
pureza em muitas culturas orientais. 


Que forças fazem com que a folha de lótus consiga repelir a água de maneira tão efi- 
ciente? Embora a característica autolimpante dessa planta seja conhecida há milênios, o 
efeito não foi totalmente compreendido até os anos de 1970, quando as imagens de micros- 
copia eletrônica de varredura revelaram a superfície altamente rugosa (Figura 11.1) da 
folha do lótus. A superfície rugosa ajuda a minimizar o contato entre água e folha. 

Outro fator importante que contribui para a característica autolimpante da planta é o 
contraste entre a composição molecular da folha e da água. A folha é revestida por molécu- 
tas de hidrocarbonetos, que não são atraídas pelas moléculas de água. Como resultado, as 
moléculas de água tendem a ficar circundadas por outras moléculas de água, mi 
assim, seu contato com a superficie. 


O QUE VEREMOS 


11.1 | Comparação molecular entre gases, 
líquidos e sólidos Começaremos comparando sóli- 
dos, líquidos e gases de um ponto de vista molecular 
Essa comparação revela o papel importante que a 
temperatura e as forças intermoleculares desempe- 
nham quando determinamos o estado físico de uma 
substância 


11.2] Forças intermoleculares Em seguida, exami- 
naremos quatro forças intermoleculares: forças de dis- 
persão, forças dipolo-dipolo, ligações de hidrogênio e 
forças ion-dipolo. 

11.3 | Principais proprieda: 
Aprenderemos que a natureza e a magnitude das forças. 
intermoleculares entre as moléculas são responsáveis, 
em grande parte, por muitas propriedades dos líquidos, 
incluindo viscosidade e tensão superficial. 


COMOAS FOLHAS DO LÓTUS são altamente repelentes à água, 
qualquer quantidade de água em uma folha forma gotas que 
miimizam o contato com a superfice da folha. 


11.4 | Mudanças de fase Exploraremos as mudan- 
ças de fases — as transições da matéria entre os estados 
gasoso, liquido e sólido — e suas energias associadas. 


11.5 | Pressão de vapor Examinaremos o equilibrio 
dinâmico existente entre um liquido e sua fase gasosa, 
introduzindo assim o conceito de pressão de vapor. 
11.6 | Diagr es Aprenderemos a ler 
diagramas de fases, isto é, representações gráficas do 
equilíbrio entre as fases gasosa, líquida e sólida. 


11.7 | Cristais liquidos Analisaremos substâncias 
que assumem uma fase liquida cristalina, represen- 
tando uma fase intermediária entre os estados sólido 
e liquido. Uma substância na fase liquida cristalina tem 
um pouco do ordenamento estrutural de um sólido e 
um pouco da liberdade de movimento de um liquido. 
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O efeito de lótus inspirou os cientistas a projetar su- 
perfícies hidrofóbicas para serem usadas em janelas auto- 
limpantes e tecidos impermeáveis. Para entender o efeito 
de lótus e outros fenômenos que envolvem líquidos e só- 
lidos, devemos compreender as forças intermoleculares, 
as forças que existem entre as moléculas. Somente a partir 
da compreensão da natureza e da intensidade dessas forças. 
se pode entender como a composição e a estrutura de uma 
substância estão relacionadas às suas propriedades físicas. 
no estado sólido ou líquido. 


11.1 | COMPARAÇÃO MOLECULAR 
ENTRE GASES, LÍQUIDOS 
ESÓLIDOS 


Conforme aprendemos no Capítulo 10, as moléculas. 
de um gás encontram-se bem separadas € em um esta- 
do de movimento constante e caótico. Um dos princípios. 
fundamentais da teoria cinético-molecular dos gases é a 
suposição de que podemos desprezar as interações entre 
as moléculas, œ> (Seção 10.7) As propriedades de liqui- 
dos e sólidos são bem diferentes das propriedades dos ga- 
ses, em grande parte porque as forças intermoleculares. 
em líquidos e sólidos são mais fortes. Uma comparação. 
entre as propriedades de gases, líquidos e sólidos pode ser 
vista na Tabela 11.1. 

Nos líquidos, as forças de atração intermoleculares 
são intensas o suficiente para manter as partículas unidas. 
Assim, os líquidos são mais densos e menos compres- 
síveis que os gases. Diferentemente dos gases, líquidos. 
possuem um volume definido, independentemente do 
tamanho e do formato de seu recipiente. No entanto, as. 
forças de atração em líquidos não são suficientemente 
intensas para impedir que as partículas se movam umas 
sobre as outras, Dessa forma, qualquer líquido pode ser 


vertido, de modo a assumir o mesmo formato do recipien- 
te no qual está contido. 

Em sólidos, as forças de atração intermoleculares são 
fontes o suficiente para manter as partículas unidas e com 
orientações praticamente fixas no espaço. Sólidos, assim 
como líquidos, não são muito compressíveis pois existe 
Pouco espaço livre entre as partículas. Como as partí- 
culas de um sólido ou líquido se mantêm bem próximas 
umas das outras quando comparadas com as de um gás, 
frequentemente nos referimos aos sólidos e aos líquidos. 
como fases condensadas. Estudaremos os sólidos mais 
detalhadamente no Capítulo 12. Por enquanto, basta saber 
que as partículas de um sólido não são livres para realizar 
movimentos com maior amplitude, fazendo com que os 
sólidos sejam rígidos.” 

A Figura 11.2 compara os três estados da matéria. 
O estado de uma substância depende, em grande parte, 
do equilíbrio entre as energias cinéticas das partículas 
(átomos, moléculas ou íons) e as energias de atração in- 
terpartículas, como resume a Tabela 11.2. As energias 
cinéticas, as quais dependem da temperatura, tendem a 
manter as partículas afastadas e em movimento, Já as atra- 
ções inter-partículas tendem a mantê-las unidas, Substân- 
cias gasosas à temperatura ambiente apresentam atrações. 
inter- partículas mais fracas que as líquidas; já substâncias 
líquidas têm atrações inter-partículas mais fracas que as 
sólidas. Os diferentes estados da matéria adotados pelos. 
halogênios à temperatura ambiente — o iodo é um sólido, 
o bromo é um líquido, o cloro é um gás — são uma con- 
sequência direta da diminuição da intensidade das forças. 
intermoleculares quando vamos de Iz para Brz e para Cla. 

Podemos mudar uma substância de um estado para 
outro, aquecendo-a ou resfriando-a, alterando a energia ci- 
nética média das partículas. O NaCl, por exemplo, é um 
sólido à temperatura ambiente, funde a 1.074 K e entra em 
ebulição a 1.686 K sob pressão de 1 atm, e o Cl, é um gás 
À temperatura ambiente, se liquefaz a 239 K e se solidifica 


Tabela 11.1 Algumas propriedades caracteristicas dos estados da matéria. 


Assume tanto o volume quanto o formato do recipiente 
Expande separa preencher todo o recipiente 


E compressível 
Fui facimente 
Difunde rapidamente 


Assume parcialmente o formato do recipiente que ocupa 


Sólido 


* Ox somon de um sólido sã capazes de vira sem sai do lagar, À mesa que a temperatura aumenta, o movimento vibracional do sólido 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Você espera que o valor da densidade de determinada substância no estado liquido esteja mais próximo do valor da densidade 


dessa mesma substância no estado gasoso ou no estado sólido? 


Aumento da intensidade das atrações intermoleculares 


Figura 11.2 Gases liquidos e sólidos. O dora o bromo e o iodo ão formados por moléculas dutsca sendo o resultado 
de igaçõescolartes No entanto, em razdo de dfrenças ra itensetade das forças iermoleculares eies são encontrados em wès 
estados diferentes à temperatura ambiente e presão padrão: Clp gasosa, Be liquido, h sido. 


a 172 K sob pressão de 1 atm. À medida que a tempera- 
tura de um gás diminui, a energia cinética média de suas 
partículas diminui, permitindo que as atrações entre elas, 
em um primeiro momento, unam as partículas, formando 
um líquido, e, em seguida, praticamente fixe-as, formando 
um sólido. Aumentar a pressão de um gás também pode 
ocasionar transformações de gases a líquidos e a sólidos; 
isso acontece porque o aumento da pressão une ainda mais 


Tabela 11.2 Comparação de energias cinéticas e energias de 
atrações em estados da matéria 


E Energias cinéicas >> energias de atração 
Uquido Energias cinéicas comparáveis e energias de ração 


Sólido Energias de atração >> energias cinéias 


as moléculas, tomando as forças intermoleculares mais cfi- 
cientes. Por exemplo, o propano (CaHy) € um gás à tem- 
peratura ambiente e sob pressão de | atm, enquanto o pro- 
pano liquefeito (PL) é um líquido à temperatura ambiente, 
porque é armazenado sob uma pressão muito maior. 


11.2 | FORÇAS INTERMOLECULARES 


As intensidades das forças intermoleculares variam 
bastante, mas geralmente são mais fracas que as forças. 
intramoleculares — iônicas, metálicas ou covalentes (Fi- 
gura 11,3), Assim, é necessário menos energia para va- 
porizar um líquido ou fundir um sólido do que para romper 
ligações covalentes. Por exemplo, são necessários apenas. 
16 KJ/mol para superar as atrações intermoleculares no 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como a distância H-C| representada pela linha pontilhada ver- 
melha, pode ser comparada à distància H-CI dentro da molê- 
cula de HCI? 


Atração intermolecular fraca 
Figura 11.3 Interações intermoleculares e intramoleculares. 


HCI líquido, a fim de vaporizá-lo. Por outro lado, a ener- 
gia necessária para quebrar a ligação covalente no HCI é 
de 431 kJ/mol. Assim, quando uma substância molecular 
como o HCI muda do estado sólido para o líquido e, de- 
pois, para o gasoso, as moléculas se mantêm intactas. 

Muitas propriedades dos líquidos, incluindo pontos de 
ebulição, refletem a intensidade das forças intermolecula- 
res, Um líquido entra em ebulição quando bolhas de vapor 
se formam dentro dele. As moléculas do líquido devem 
superar suas forças de atração para se separar e formar 
um vapor. Quanto mais intensas são as forças de atração, 
maior será a temperatura para o líquido entrar em ebulição. 
Do mesmo modo, os pontos de fusão de sólidos aumentam 
à medida que a intensidade das forças intermoleculares. 
aumenta. De acordo com a Tabela 11.3, os pontos de 
fusão e ebulição de substâncias, as quais as partículas são 
mantidas unidas por ligações químicas, tendem a ser mais 
elevados que os das substâncias em que as partículas são 
mantidas unidas por forças intermoleculares. 


Reflita 


Qual a composição das bolhas formadas quando a água entra 
em ebulição? 


Tabela 11. 


Existem três tipos de atrações intermoleculares entre 
moléculas eletronicamente neutras: forças de dispersão, 
atrações dipolo-dipolo e ligações de hidrogênio, Juntas, as 
duas primeiras são chamadas de forças de van der Waals, 
por causa de Johannes van der Waals, que desenvolveu 
uma equação que previa o desvio dos gases do compor- 
tamento ideal. «=> (Seção 10.9) Outro tipo de força de 
atração, a força fon-dipolo, é importante em soluções. 

Todas as interações intermoleculares são de caráter 
eletrostático, envolvendo atrações entre espécies com car- 
gas positivas e negativas, assim como as ligações iônicas. 
= (Seção 8.2) Por que, então, as forças intermoleculares. 
são mais fracas do que as ligações iônicas? Lembre-se 
da Equação 8.4, a qual determina que interações eletros- 
táticas ficam mais fortes à medida que a magnitude das 
cargas aumenta e ficam mais fracas à medida que a dis- 
tância entre as cargas aumenta. As cargas responsáveis 
pelas forças intermoleculares costumam ser menores do 
que as cargas em compostos iônicos. Por exemplo, a par- 
tir do seu momento de dipolo é possível estimar cargas de 
=0,178€-0,178 para as extremidades do hidrogênio e do 
cloro da molécula de HCI, respectivamente (ver Exercício 
resolvido 8.5). Além disso, as distâncias entre as molé- 
culas são, em geral, maiores que as distâncias entre os 
“átomos unidos por ligações químicas. 


FORÇAS DE DISPERSÃO 


Você pode pensar que não haveria interações ele- 
trostáticas entre átomos efou moléculas eletronicamente 
neutros, ou apolares. No entanto, algum tipo de intera- 
ção atrativa deve existir, pois gases apolares a exemplo 
do hélio, do argônio e do nitrogênio podem se liquefazer. 
Fritz London, um físico germano-americano, sugeriu pela 
primeira vez, em 1930, qual seria a origem dessa atração. 
London reconheceu que o movimento dos elétrons em um 
átomo ou em uma molécula poderia criar um momento de 
dipolo instantâneo, ou momentâneo. 

Em um conjunto de átomos de hélio, por exemplo, a 
distribuição média dos elétrons ao redor de cada núcleo é 
esfericamente simétrica, como mostra a Figura 11,4(a). 
Os átomos são apolares e, por isso, não possuem momento 
de dipolo permanente. No entanto, a distribuição ins- 
tantânea dos elétrons pode ser diferente da distribuição 


Pontos de fusão e ebulição de substâncias representativas. 


Força que une as particulas Substância 


Ponto de fusão (K) Ponto de ebulição (K) 


Ligações quimicas 
Ligações inicas Foro de to (UP) 118 1849 
Ligações metálicas. Bestio (Be) 1560 238 
Ligações covalentes Diamante (Q 2800 4300 
Forças intermoleculares 

Força de dispersão Nitrogênio (Ni) 63 n 
Força dipolo-dipolo Cloreto de hidrogênio (HCN 158 188 
Ligação de hidrogênio Fuoreto de hidrogênio (Hf) 190 28 


iomo B 


Aimoa 
(a) Dois somos de hatio, em polarização 
Figura 11.4 Forgas de dispersão Representações da st eção če carga em dois átomos de é em vs momentos distintos. 


Aoma 


média. Se pudéssemos congelar o movimento dos elé- 
trons em qualquer instante, ambos os elétrons poderiam 
estar em um lado do núcleo. Nesse instante, o átomo teria 
um momento de dipolo instantâneo, conforme a Figura 
1L4(b), Os movimentos dos elétrons em um átomo 
influenciam os movimentos dos elétrons em seus átomos. 
vizinhos. O dipolo instantânco de um átomo pode induzir 
um dipolo instantâneo em um átomo adjacente, fazendo 
com que os átomos se atraiam mutuamente, conforme 
ilustrado pela Figura 11.4(0). Essa interação atrativa é 
chamada de força de dispersão (ou força de dispersão 
de London, em alguns textos). Ela é significativa apenas 
quando as moléculas estão muito próximas. 

A intensidade da força de dispersão depende da faci- 
lidade com que a distribuição de carga em uma molé- 
cula pode ser deformada para induzir um dipolo ins- 
tantâneo, A facilidade com que a distribuição de carga 


(0) Dipolo izstantiaco no tiomo B 


CAPÍTULO 1) LÍQUIDOS E FORÇAS INTERMOLECULARES | 471 


Aromo B 


(e) Dipolo induzido no átomo A 


é deformada chama-se polarizabilidade da molécula. 
Podemos pensar na polarizabilidade de uma molécula 
como uma medida da “maciez” de sua nuvem cletrô- 
nica: quanto maior a polarizabilidade, mais facilmente 
a nuvem eletrônica pode ser deformada, resultando em 
um dipolo instantâneo. Portanto, moléculas mais pola 
záveis têm forças de dispersão maiores. 

Em geral, a polarizabilidade aumenta à medida que o 
número de elétrons de um átomo ou de uma molécula tam- 
bém aumenta. Portanto, a intensidade das forças de disper- 
são tende a aumentar com o aumento do tamanho do átomo 
ou da molécula. Como o tamanho e a massa da molécula 
geralmente são proporcionais, as forças de dispersão ten- 
dem a ter sua intensidade aumentada com o aumento da 
massa molecular, Podemos ver isso nos pontos de ebulição 
dos halogênios e dos gases nobres (Figura 11.5), em que 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que, em cada período, o ponta de ebulição do halogênio é mais elevado que o do gás nobre? 


Figura 11.5 Pontos de ebulição 
dos halogênio e dos gases nobres 5 
O gráfico most a forma como os pontos 


AL i87 K) 


Ne? K) 
Fa (85 K) 


CROWK) 


Ke2 K) 


Br (532%) 


RUSK) 


e ebulição aumentam em razio das 
Tongas de disperso rais intensas à 
medida que a massa clear aumenta. 


o 100 


20 300 
Ponto de ebulição (K) 


400 w 
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as forças de dispersão são as únicas forças intermolecu- 
lares atuando. Em ambos os grupos, a massa molecular 
aumenta à medida que descemos na tabela periódica. As 
massas moleculares mais altas se traduzem em forças de 
dispersão mais fortes, o que, por sua vez, levam a pontos. 
de ebulição mais altos. 


Reflita 


Disponha as substâncias CCla, CBt, é CHg em ordem crescente 
de ponto de ebulição. 


O formato das moléculas também influencia a mag- 
nitude das forças de dispersão. Por exemplo, o n-pentano” 
e o neopentano (Figura 11.6) têm a mesma fórmula 
molecular (CsHiz), no entanto, o ponto de ebulição do 


Molécula linear — a área superficial 
maior aumenta o contato ntermoiecular 
e intensifica a força de dispersão. 


mpentano (CHi) 
Pe = 39A K 


Molecula esférica — a drea superficial 
menor reduz o contato mtermoiecviar 


e diminui a força de deperão. 


Neopentano (CsH1) 

pe = 2827 K 
Figara 11.6 O formato da molécula afeta a atração intermolecular. 
Meléas de -pentano tèm mais contato mas com as atas do que 
astolls de neopentano Assim, o -pentano tem foras de ação 
itemolcuares mai intensas e portanta, um ponto de eução mass elevada. 


m-pentano é cerca de 27 K mais elevado que o do neopen- 
tano. A diferença pode ser atribuída aos formatos das duas 
moléculas, que não são iguais. A atração intermolecular 
é maior para o n-pentano, pois o contato pode ocorrer 
ao longo de toda a molécula, que é formada por cadeias 
longas e cilindricamente simétricas. Por sua vez, ocorre 
menos contato entre as moléculas de neopentano, que são 
mais compactas e quase esféricas. 


FORÇAS DIPOLO-DIPOLO 


A presença de um momento de dipolo permanente 
em moléculas polares origina as forças dipolo-dipolo. 
Essas forças surgem de atrações eletrostáticas entre a 
extremidade parcialmente positiva de uma molécula e a 
extremidade parcialmente negativa de uma molécula vizi- 
nha. Repulsões também podem ocorrer quando as extre- 
midades positivas (ou negativas) de duas moléculas estão 
muito próximas. Assim como as forças de dispersão, as 
forças dipolo-dipolo somente são significativas quando 
as moléculas estão muito próximas. 

Para entender o efeito das forças dipolo-dipolo, vamos 
comparar os pontos de ebulição de dois compostos de 
peso molecular semelhante: acetonitrila (CH;CN, massa 
molecular 41 uma, pe 355 K) € propano (CH;CH>CHs, 
massa molecular 44 uma, pe 231 K). À acetonitrila é uma 
molécula polar, com um momento de dipolo igual a 3,9 D, 
de modo que as forças dipolo-dipolo estão presentes. No 
entanto, o propano é essencialmente apolar. Isso signi- 
fica que as forças dipolo-dipolo estão ausentes. Como a 
acetonitila e o propano apresentam massas moleculares. 
semelhantes, as forças de dispersão também são seme- 
Ihantes nas duas moléculas. Portanto, o ponto de ebulição 
mais elevado da acetonitrila pode ser atribuído às forças 
dipolo-dipolo. 

Para entender melhor essas forças, considere como as 
moléculas de CHCN se empacotam nos estados 
e líquido. No sólido [Figura 11.7(a)], as moléculas se 
organizam de forma que a carga negativa do nitrogênio 
de cada molécula fica próxima das cargas positivas dos 
—CHs vizinhos. No líquido [Figura 11.7(b)], as moléculas. 
se deslocam livremente, umas em relação às outras, e a sua 


a qualquer instante, as interações dipolo-dipolo, tanto as 
de atração quanto as de repulsão, estarão presentes. No 
entanto, existem mais interações de atração do que de 
repulsão, assim como também há moléculas que se atraem 
e passam mais tempo perto umas das outras do que molé- 
culas que se repelem. O efeito global é uma atração efetiva 
forte o suficiente para evitar que as moléculas no CH;CN 
líquido se distanciem, formando um gás. 

Para moléculas com mais ou menos a mesma massa e 
tamanhos iguais, as atrações intermoleculares ficam mais 
intensas com o aumento da polaridade, tendência que 
vemos na Figura 11.8, Observe como o ponto de ebuli- 
ão aumenta à medida que o momento de dipolo aumenta. 


* On, no n-pentano, refere-se à abreviação da palavra narmal. Um bidrocarhoocto normal é aquele em que o dm de carbono estão dispostos 


em uma cadeia linear, coo (Seção 29) 


Força de atração dipolo-dipolo 
(em vermelho) 


2 


A 
(a) CH;CN sólido 
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Força de repulsão dipolo-dipolo (em azul) 


q $ 


(b) CH;CN liquido 


Figura 11.7 Interações dipolo-<ipolo. As interaçes polo pelo no (a) CH;CN sta e (b) CH;CN qui. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Da esquerda para a direita, as forças de dispersão ficam mais intensas, mais facas ou mais ou menos iguals nas moléculas mos- 


tradas a seguir? 


Propano 
CHCHCH, 
massa molecular 
= 44 uma 
u=01D 
pe=24k 


massa molecular 
=41 uma 


Aumento da intensidade das forças dipolo-dipolo 
Figura 11.8 Massas moleculares, momentos de dipolo e pontos de ebulição de várias substâncias orgånicas simples. 


LIGAÇÕES DE HIDROGÊNIO 


A Figura 11.9 mostra os pontos de ebulição de 
compostos binários que se formam entre o hidrogênio e 
os elementos dos grupos 4A a 7A. Os pontos de ebulição 
dos compostos que apresentam elementos do grupo 4A 
(CH; até SnHy, todos apolares) aumentam sistematica- 
mente à medida que descemos no grupo. Essa é a ten- 
dência esperada porque a polarizabilidade e, portanto, as 
forças de dispersão geralmente aumentam à medida que 
o peso molecular também aumenta. Os membros mais 
pesados dos grupos SA, 6A e 7A seguem a mesma ten- 
dência, mas o NHs, o H;O e o HF têm pontos de ebulição. 
muito mais elevados que o esperado. Na verdade, esses 
três compostos apresentam outras características que os 
distinguem das demais substâncias de massa molecular e 


polaridade semelhantes. Por exemplo, a água tem ponto 
de fusão, calor específico e calor de vaporização elevados. 
Cada uma dessas propriedades indica que as forças inter- 
moleculares são anormalmente fortes. 

As fortes atrações intermoleculares no HF, no H20 e 
no NH; resultam das ligações de hidrogênio. Uma liga- 
ção de hidrogênio é a atração entre um átomo de hidro- 
gênio ligado a um átomo altamente eletronegativo (g 
ralmente F, O ou N) e um átomo pequeno eletronegativo 
em outra molécula ou grupo químico próximo. Assim, 
ligações H-F, H-O ou H-N em uma molécula podem 
formar ligações de hidrogênio com um átomo de F, O 
ou N em outra molécula. Vários exemplos de ligações de 
hidrogênio são mostrados na Figura 11.10, incluindo 
a ligação de hidrogênio que existe entre o átomo de H 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Por que o ponto de ebulição do Sit, é mais alto que o do CH? 


«00 
350 
300 
g 
ĝo 
$ 
i 200 
190 
wle monte 
8 x o E w m 150 elementos dos grupos 4 a 7A como 
Massa molecular (uma) uma função da massa molecular 
RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA em uma molécula de H;O e o átomo de oxigênio de uma 


Para formar uma ligação de hidrogênio, o que o outro átomo (N, 
O ou F) que participa da ligação deve possuir? 


Ligação covalente, Ligação de hidrogênio, 
intramolecular 


H H 
TA 
| | 
H H 
H 
ru 
ji ii 
H H 
i 
H—O: ea 
H H 


Figara 11,10 Ligação de hidrogênio. Ligases de itogêno podem 
ocorrer quando um lorde H estå gado a um dt de N, O ou E 


molécula de H;O adjacente. Observe que, em cada caso, 
o átomo de H, na ligação de hidrogênio, interage com um 
par de elétrons não ligantes. 

As ps da Mrego poda er coiii 
um tipo especial de atração dipolo-dipolo. Como o N, O e 
F são muito eletronegativos, uma ligação entre o hidrogê- 
nio e qualquer um desses elementos é bastante polar, com 
o hidrogênio na extremidade positiva (lembre-se de que o 
+ direita do símbolo de dipolo representa a extremidade. 
positiva do dipolo): 


— 
F—H 


O átomo de hidrogênio não tem elétrons intcmos. Assim, 
O lado positivo do dipolo apresenta a carga concentrada do 
núcleo do hidrogênio. Essa carga positiva é atraída para a 
carga negativa de um átomo eletronegativo de uma molécula 
próxima. Uma vez que o hidrogênio pobre em elétrons é 
muito pequeno, ele pode se aproximar de um átomo eletro- 
negativo c, assim, interagir fortemente com cle. 

As energias das ligações de hidrogênio variam apro- 
ximadamente entre 5 e 25 kJ/mol, embora haja exemplos 
isolados de energias de ligação de hidrogênio próximas a 
100 kJ/mol. Assim, as ligações de hidrogênio costumam 
ser mais fracas que as ligações covalentes, que possuem 
entalpias de ligação de 150-1.100 kJ/mol (ver Tabela 
8.4). No entanto, como as ligações de hidrogênio são 
“geralmente mais fortes que as forças dipolo-dipolo ou as 
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Identificação de substâncias que podem formar ligações de hidrogênio 


Em qual das substâncias a seguir a ligação de hidrogênio provavelmente desempenharia um papel importante na determinação 
das propriedades físicas: metano (CH,), hidrazina (H;NNH)), fluoreto de metila (CHF) ou sulfeto de hidrogênio (H5)? 


SOLUÇÃO 
“Analise Com base nas fórmulas químicas de quatro compos- 
tos, devemos prever se eles podem participar de ligações de 
hidrogênio. Todos os compostos contêm H, mas a ligação de 
hidrogênio geralmente ocorre apenas quando o hidrogênio for- 
ma uma ligação covalente com o N, o 0 ou o F. 

Planeje Analisamos cada fórmula para avaliar se cla contém 
N, O ou F diretamente ligado ao H. Também é necessário que 
Paja um par de elétrons não ligantes em um stomo eleronega- 
tivo (geralmente N, O ou F) em uma molécula próxima. Eles 
podem ser revelados por meio da representação da estrutura de 
Lewis da molécula. 

Resolva Os critérios precedentes eliminam o CHa € o H:S, 
que não contêm H ligado a N, O ou F. Eles também eliminam 
o CH, cuja estrutura de Lewis mostra um domo central de 
C rodeado por rs átomos de H e um stomo de F. (O carbono 
sempre forma quatro ligações, enquanto o hidrogênio c o fidor 
formam uma ligação cada um.) Como a molécula contém uma 
ligação C-F e nenhuma ligação H-F, ela não forma ligações 
de hidrogênio, No caso do H;NNH,, no entanto, encontramos. 
ligações N-H, e astra de Lewis mostra um par de elétoas 
não ligantes em cada átomo de N, indicando que ligações de 
hidrogênio podem existir entre as moléculas: 


ada 
BR il 
H H 


Confira Embora geralmente possamos identificar as substân- 
cias que apresentam ligação de hidrogênio pelo fato de conter 
N, O ou F ligado covalentemente a H, representar a estrutura 
de Lewis da interação é uma maneira de verificar se a previsão 
foi cometa. 

Para praticar: exercicio 1 

Qual das seguintes substâncias € mais provavelmente um liqui- 
do à temperatura ambiente? 

(a) Formaldeído, HzCO; (b) fluorometano, CHjF; (e) cianeto 
de hidrogênio, HCN; (d) peróxido de hidrogênio, HzOx; (e) 
sulfeto de hidrogênio, HS. 

Para praticar: exercicio 2 

Em qual dessas substâncias uma ligação de hidrogênio signifi- 
cativa é possível: cloreto de metileno (CH,Clh), fosfina (PH). 
cloramina (NHC), acetona (CH;COCH;)? 


forças de dispersão, elas desempenham papéis importan- 
tes em muitos sistemas químicos, incluindo os de impor- 
tância biológica. Por exemplo, ligações de hidrogênio 
ajudam a estabilizar as estruturas de proteínas e também 
são responsáveis pela maneira como o DNA é capaz de 
transmitir a informação genética. 

Uma consequência notável das ligações de hidrogê- 
nio é vista na densidade da água em estado sólido (gelo) 
e líquido. Na maior parte das substâncias, as moléculas 
dos sólidos estão mais densamente compactadas do que 
as moléculas dos líquidos, fazendo com que a fase sólida 
seja mais densa que a fase líquida. Por outro lado, a den- 
sidade do gelo a O °C (0,917 g/mL) é menor do que a da 
água em estado líquido a O “C (1,00 g/mL), de modo que 
o gelo flutua na água em estado líquido. 

A densidade mais baixa do gelo pode ser explicada em 
termos das ligações de hidrogênio. No gelo, as moléculas 
de H20 assumem um arranjo ordenado e aberto, mostrado. 
naFigura 11.11, Essa disposição otimiza ligações de hi- 
drogénio entre as moléculas, uma vez que cada molécula 
de H:O forma ligações de hidrogênio com quatro molé- 
culas de H40 vizinhas. Essas ligações de hidrogênio, no 
entanto, criam as cavidades vistas na imagem central da 
Figura 11.11. Quando o gelo derrete, os movimentos das 


moléculas fazem com que a estrutura entre em colapso. A 
ligação de hidrogênio nos líquidos é mais aleatória do que 
nos sólidos, mas é suficientemente forte para manter as 
moléculas próximas umas das outras. Consequentemente, 
a água líquida tem uma estrutura mais densa que o gelo, 
o que significa que uma dada massa de água ocupa um 
volume menor que a mesma massa de gelo. 

A expansão da água durante o congelamento (Figura 
11.12) é responsável por muitos fenômenos a que não da- 
mos a devida importância. Por exemplo, cla faz com que 
icebergs Nutuem e tubulações de água estourem no clima 
frio. A menor densidade do gelo em relação à água líqui- 
da também afeta profundamente a vida na Terra. Como 
o gelo flutua, ele cobre a parte superior da água quando 
um lago congela, isolando a água. Se o gelo fosse mais 
denso que a água, o gelo formado na superfície de um 
lago afundaria, e o lago poderia congelar. A maior parte 
da vida aquática não poderia sobreviver nessas condições. 


Reflita 


Qual é o principal tipo de interação atrativa que deve ser supe- 
rado para que à água evapore? 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual é o ânguio de ligação H-O - -- H aproximado no gelo, em que H-O é a ligação covalente e O --- a ligação de hidrogênio? 


L AA 
y Tar” 
iei 


Figura 11.11 Ligação de idrogênio no gelo. Os canais vazios na estrutura 
“o go tomam água sólida menos densa do que à água quida. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que a extremidade do O da molécula de HO aponta para 
olonNat? 


Extremidades positivas 
de moléculas polares são 
orientadas em direção. 
ao ânion carregado 
negativamente. 


Figura 11.12 Expansão da água durante o congelamento. 


FORÇAS ÍON-DIPOLO 


Uma força fon-dipolo existe entre um fon e uma 
molécula polar (Figura 11.13). Os cátions são atraídos 
para a extremidade negativa de um dipolo, e os ânions, 
para a extremidade positiva. A magnitude da atração 
aumenta à medida que a carga iônica ou a magnitude do 
momento de dipolo aumenta. Forças fon-dipolo : 
cialmente importantes para soluções de substâncias iôni- 
cas em líquidos polares, como uma solução de NaCl em Figara 11:13 Fesio-dpia 
água. =œ (Seção 4.1) c 


Reflita 


Em que mistura você espera encontrar forças fon-dipolo entre 
O saluto e o solvente: CHOH em água ou Ca(NOsJa em água? 


COMPARAÇÃO DE FORÇAS 
INTERMOLECULARES 


Podemos identificar as forças intermoleculares que 
atuam em uma substância considerando sua composição 
e estrutura, As forças de dispersão são encontradas em to- 
das as substâncias, A intensidade dessas forças de atração. 
aumenta conforme o peso molecular aumenta e depende 
do formato das moléculas. Com moléculas polares, as for- 
ças dipolo-dipolo também estão atuando, mas elas costu- 
mam contribuir menos para a atração intermolecular total 
do que as forças de dispersão. Por exemplo, no HCI líqui- 
do, estima-se que as forças de dispersão sejam responsá- 
veis por mais de 80% do total de atração entre as molécu- 
las; já as atrações dipolo-dipolo representam o restante. 
As ligações de hidrogênio, quando presentes, contribuem 
significativamente para a interação intermolecular total. 
Em geral, as energias associadas com as forças de dis- 
persão são de 0,1-30 KJ/mol. Essa grande variação refle- 
te a ampla variação das polarizabilidades das moléculas. 
Por comparação, as energias associadas às forças dipolo- 
dipolo eàs ligações de hidrogênio são de aproximadamente 
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2-15 KJ/mol € 10-40 KJ/mol, respectivamente, As forças. 

fon-dipolo tendem a ser mais intensas do que as forças in- 

termoleculares já mencionadas, com energias em geral su- 
periores a 50 KJ/mol. Todas essas interações são considera- 
velmente mais fracas do que ligações covalentes e inicas, 

“com energias na faixa de centenas de quilojoules por mol. 
Ao comparar as forças relativas das atrações intermo- 

leculares, considere as seguintes generalizações: 

1. Quando as moléculas de duas substâncias têm mas- 
sas moleculares e formatos comparáveis, as forças 
de dispersão são aproximadamente iguais nessas 
substâncias. As diferenças nas magnitudes das forças 
intermoleculares resultam das diferenças nas forças das 
atrações dipolo-dipolo. As forças intermoleculares fi- 
cam mais fortes à medida que a polaridade da molécula 
aumenta, e essas moléculas capazes de fazer ligações 
de hidrogênio apresentam as interações mais fortes. 

2. Quando as moléculas de duas substâncias são muito 
diferentes com relação às suas massas moleculares e 
não há nenhuma ligação de hidrogênio, as forças de 
dispersão tendem a determinar qual substância tem 
as atrações intermoleculares mais fortes. As forças. 
de atração intermoleculares geralmente são mais fortes 
na substância com a maior massa molecular. 


A Figura 11.14 apresenta um modo sistemático de 
identificar as forças intermoleculares em determinado 
sistema. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Em que ponto deste fluxograma pode-se fazer uma distinção entre o Sig e o SiH;8r37 


polares presentes? polares presentes? 
sm sim 
Existem átomos de 
Migadosa SM 
átomos de N, O e F? 
não) |] 
Apenas foras Forças Ligações de Forças Ligações 
de dispersão hidrogênio ônicas 
Gte | | CHA | [Mais Ci | ci) | io 
em 
Energias: Energias: Energias: 5: 
0.1-30kimol 2-15 kj/mol 10-40 kJ/mol Energias:  >150 KJ/mol 
>50 kmol 


pos de forças ntermolecuiares 
podem estar atuando em uma 
Geternunada substância ou 
mistra As toas de dispersdo 
ocorrem em todas as substincas 


Forças de van der Waals 


[— ed] 


E T——) 


Aumento da força de interação. 
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É importante perceber que os efeitos de todas essas atra- 
ões são aditivos, Por exemplo, o ácido acético, CH;COOH, 
€o l-propanol, CH;CH:CH;OH, têm a mesma massa mo- 
lecular, 60 uma, sendo ambos capazes de formar ligações 
de hidrogênio, No entanto, duas moléculas de ácido acético 
podem formar duas ligações de hidrogênio, enquanto duas. 
moléculas de 1-propanol formam apenas uma ligação de 


hidrogênio (Figura 11.15). Assim, o ponto de ebulição do 
ácido acético é maior. Esses efeitos podem ser importan- 
tes, especialmente para moléculas grandes e muito polares, 
a exemplo das proteínas, que têm vários dipolos em suas. 
superfícies, Essas moléculas podem ser mantidas unidas em 
solução em um grau surprecadentemente elevado em razão 
da presença de múltiplas atrações dipolo-dipolo. 


Determinação de tipos e forças relativas de atrações intermoleculares 
Disponha as substâncias BaCl, Ha, CO, HF e Ne em ordem crescente de ponto de ebulição, 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos avaliar as forças intermoleculares nessas 
substâncias e usar essa informação para determinar os pontos 
de ebulição relativos. 

Planeje Em part, o ponto de ebulição depende das forças 
atrativas em cada uma das substâncias. Dessa forma, precisa- 
mos ordenar essas substâncias de acordo com as forças relati- 
vas dos diferentes tipos de atrações intermoleculares. 
Resolva As forças de atração são mais fortes para substâncias 
incas do que para as moleculares, de modo que o BaCl; deve 
ter o ponto de ebulição mais alto. As forças intermoleculares, 
das substâncias restantes dependem da massa molecular, da 
polaridade e das ligações de hidrogênio. As massas molecula- 
res são Ha, 2: CO, 28; HF, 20; e Ne, 20. O ponto de ebulição. 
do Ha deve ser o menor, porque ele é apolar e tem a massa 
molecular mais baixa. As massas moleculares do CO, do HF 
e do Ne são semelhantes. Como o HF pode fazer ligações de 
hidrogênio, ele deve ter o ponto de ebulição mais alto dos três. 
Em seguida, vem o CO, que é ligeiramente polar e tem a maior 
massa molecular. Por fim, o Ne, que é apolar, deve ter o ponto 
de ebulição mais baixo dos três. A ordem crescente das subs- 
tâncias com relação ao ponto de ebulição é, portanto: 


Ha <Ne<CO<HF<BaCh 


Confira Os pontos de ebulição referidos são Ha, 20 K; Ne, 
27 K: CO, 83 K; HF, 293 K: e BaCh, 1.813 K, o que está de 
acordo com a nossa previsão. 


Para praticar: exercicio 1 

Qual das seguintes alternativas representa as substâncias Ar, 
Cho. CH e CHCOOH organizadas em ondem crescente de 
força das atrações imermoleculares? 

(a) CH, < Ar < CHCOOH < Chy 

©) C< CH;COOH < Ar < CHa 

(6) CH <Ar < Ch < CH;COOH 

(dy CH;COOH < Ch <Ar < CHa 

(© Ar< Cl < CH4 < CHCOOH 


guintes substâncias, e (b) selecione as substâncias com o ponto 
de ebulição mais alio: CHyCH3. CHyOH e CHCH:OH. 


Figura 11.15 Ligações de hidrogênio no ácido acético e no 


Quanto maior 


-propanol 
oro número óe possiveis igações de hidrogėria, mais fortemente unidas estarão as meldaas e, 


portanto, maior serà o poneo de ebulição 
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As fortes atrações eletrostáticas entre cátions e Anions explicam 
o motivo de a maioria dos compostos daicos ser sólidos à tem- 
peratura ambiente, com pontos de fusão e ebulição elevados, No- 
entanto, o ponto de fusão de um composto iônico pode ser redu- 
Zido caso as cargas dos fons não sejam mwito ahas e a distância 
entre os fons seja suficientemente grande. Por exemplo, o ponto 
de fusão do NHNO), em que tanto o cátion quanto o ânion são 
fons poliatômicos grandes, € de 170 °C. Se o cátion amônio for 
substituído pelo cátionetlamônio, CH;CH;NH', que é bem 
maior, o ponto de fusão cairá para 12°C, fazendo com que o ni- 
trato de eilamônio permaneça liquido à temperatura ambiente. 
O nitrato de etiamônio é um exemplo de um líquido único: um 
sal que é líquido à temperatura ambiente. 

O CHCH;NH;* não ső é maior que o NH; como também 
é menos simétrico, Em geral. quanto maiores e mais irregulares 
forem os fons em uma substância iônica, maiores serão as chances 
Tabela 11.4 Ponto de fusão e temperatura de decomposição de 
cuatro sais 1-butil-3-metilunidazólio omien"). 


Temperatura de 
Cátion Anion Ponto de fusão ('C) decomposição 
bmim® CF a 254 
bmim! r n 265 
bmim! PF w EJ 
bmim! Br E w 
y 
Hey ii 


Er 


cátion sda imidazólio 
(mim? 


Figura 11.16 lons representativos encontrados em liquidos iênicos. 


de se formar um liquido iônico. Entre os cátions que formam Ií- 
quidosiônicos, um dos mais utilizados é o cáion 1-butil-3-meti- 
limidazólio (abreviado bmim”, Figura 11.16 e Tabela 11.4), 
que apresenta dois braços de comprimentos diferentes, saindo de. 
um anel central de cinco átomos. Essa característica confere ao 
Benim um formato regula, evitando que as moléculas se con- 
densem em um sólido. 

Entre os ânions comumente encontrados em líquidos ióni- 
cos incluem-se o PF 0 BFg e os fons halogenetos, 

Os líquidos iônicos possuem muitas propriedades úteis 
Ao contrário da maioria dos liquidos moleculares, eles não são 
voláteis (sto é, não evaporam facilmente) e nem são inflamá- 
veis tendendo a permanecer no estado líquido em temperaturas. 
de até aproximadamente 400 *C. Na maioria dos casos, grande. 
parte das substâncias moleculares é liquida somente em tempe- 
raturas bem menores que 100 "C (Tabela 11.3). Como liquidos 
iônicos são bons solventes para diversas substâncias, les têm 
sido usados em diversas reações e separações, Essas proprie- 
dades fazem com que eles sejam potenciais substituimes a sol- 
ventes orgânicas voláteis em muitos processos industriais. Em 
relação aos solventes orgânicos tradicionais, os líquidos iônicos. 
oferecem a promessa de menores volumes, manipulação mais. 
segura e reuso mais fácil, reduzindo o impacto ambiental dos 
processos químicos industrias. 

Exercícios relacionados: 11.31, 11.32, 11.82 
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11.3 | PRINCIPAIS PROPRIEDADES 
DOS LÍQUIDOS 


As atrações intermoleculares que acabamos de dis- 
cutir podem nos ajudar a entender as propriedades carac- 
terísticas dos líquidos. Nesta seção, vamos examinar três 
delas: viscosidade, tensão superficial c ação capilar. 


VISCOSIDADE 


Alguns líquidos, como o melaço e o óleo de motor, 
fluem lentamente; já a água e a gasolina fluem mais 
facilmente, A resistência de um líquido ao escoamen- 
to é chamada de viscosidade. Quanto maior for a vis- 
cosidade do líquido, mais lentamente ele irá escoar. 


A viscosidade pode ser medida pelo tempo que certa 
quantidade de líquido demora para escoar por um tubo 
vertical fino (Figura 11.17), ou pela velocidade com 
que esferas de aço caem pelo líquido. As bolas caem 
mais lentamente à medida que a viscosidade da subs- 
tância aumenta. 

A viscosidade está relacionada com a facilidade com 
que as moléculas do líquido se movem umas em relação. 
às outras; depende, portanto, das forças de atração e se as. 
formas e a flexibilidade das moléculas permitem que elas. 
se emaranhem umas nas outras (por exemplo, moléculas 
longas podem ficar emaranhadas como o espaguete). Para 
uma sério de compostos, a viscosidade aumenta com a 
massa molecular, conforme apresentado na Tabela 11.5. 
A unidade SI da viscosidade é kg/m-s. 
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Em toda e qualquer substância, a viscosidade diminui 
com o aumento da temperatura. O octano, por exemplo, 
tem viscosidade de 7,06 X 10"! kg/m-s a O °C e 4,33 X 
10™ kg/m-s a 40 °C. Em temperaturas mais elevadas, a 
energia cinética média maior das moléculas supera as for- 
ças atrativas entre as moléculas. 


TENSÃO SUPERFICIAL 


A superfície da água se comporta como se tivesse um 
filme elástico, evidenciada pela capacidade que certos 
insetos têm de “caminhar” sobre a água, Esse comporta- 
mento é por causa de um desequilíbrio de forças intermo- 
Jeculares na superfície do líquido. Como mostra a Figura 
11.18, as moléculas no interior são atraídas igualmente 
em todas as direções, mas aquelas que estão na super- 
ficie experimentam uma força interna global. Essa força 
resultante tende a puxar as moléculas da superfície para 


SAE 40 
maior número 

maior viscosidade 
escoamento mais lento . escoamamento mais rápido. 


Figura 11,17 Comparação de viscosidades A Sociedade 
os Engenheiros Automotivos dos Estados Unidos (SAE) 
estabeleceu uma escala numérica para indicar a viscosidade do 
Seo de motor. 


Tabela 11.5 Viscosidade de uma série de hidrocarbonetos a 20 "C 


Viscosidade 
Substância Fórmula kgms) 

Hesaro  CH,CH:CH;CH;CH;CH; 326x107 
Meptano — CHyCHaCHhCH:CH;CH:CH aox 
Oaano CCE 542x10 
Nonano CHyCHoCH;CH;CH2CH;CH;CH;CHy FALES ad 
Decano CHICCO CCC 14250107 


o interior, reduzindo, assim, a área superficial e fazendo 
“com que as moléculas da superfície se agrupem. 

Uma vez que as esferas têm a menor relação entre 
área superficial e volume, as gotas de água assumem uma 
forma quase esférica. Isso explica a tendência da água de 
“escorregar” quando entra em contato com uma super- 
ficie formada por moléculas apolares, assim como uma 
folha de lótus ou um carro recém-encerado. 

Uma medida da força interna resultante que deve 
ser superada para expandir a área da superfície de 
um liquido é determinada pela sua tensão superficial. 
A tensão superficial é definida como a energia neces- 
sária para aumentar a área da superfície de um líquido 
por unidade de área. Por exemplo, a tensão superficial 
da água a 20 °C € 7,29 x 10? J/m?, ou seja, uma ener- 
gia de 7,29 X 107? J deve ser fornecida para aumen- 
tar a área superficial de uma dada quantidade de água 
por | mê. A água tem uma tensão superficial alta em 
razão de suas fortes ligações de hidrogênio. A tensão 
superficial do mercúrio é ainda maior (4,6 X 107! J/m?) 
pois as ligações metálicas são ainda mais fortes emre 
os átomos de mercúrio. 


= 


Para qualquer molécula na 
superfície do liquido, a 
estância de forças para 
ma gera uma força 
resutante para baio, isso é 
toda molécula ra superficie 
“sentir” uma forte atração 
(par o interior ao ig 


H 


18 Perspectiva molecular da tensão superficial. A aka. 
|da água impede que o inseto jesus afunde. 


Reflita 


Como a viscosidade e a tensão superficial variam (a) quando a 
temperatura aumenta e (b) quando as forças intermoleculares 
de atração ficam mais intensas? 


AÇÃO CAPILAR 

As forças intermoleculares que ligam moléculas se- 
melhantes, a exemplo da ligação de hidrogênio na água, 
são chamadas de forças de coesão. As forças intermole- 
culares que ligam uma substância a uma superficie são 
chamadas de forças de adesão. A água colocada em um 
tubo de vidro adere ao vidro, porque as forças de adesão 
entre a água e o vidro são maiores que as forças de coe- 
são entre as moléculas de água. Portanto, a superfície da 
“água curvada para cima, ou menisco, tem um formato de 
U (Figura 11.19). No entanto, para o mercúrio, a situa- 
ção é oposta. Os seus átomos podem formar ligações uns. 
com os outros, mas não com o vidro. Como resultado, as 
forças de coesão são mais fortes que as forças de adesão e 
o menisco apresenta formato de U invertido. 
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Quando um tubo de vidro de diâmetro pequeno, ou 
capilar, é colocado na água, esta sobe no tubo. À ascen- 
são dos líquidos por tubos muito estreitos é chamada 
de ação capilar. As forças de adesão entre o líquido e 
as paredes do tubo tendem a aumentar a área superfi- 
cial do líquido. Já a tensão superficial do líquido tende 
a reduzir a área, puxando, assim, o líquido para cima 
no tubo. O líquido sobe até que a força da gravidade 
que atua sobre ele se iguale às forças de adesão e co- 
esão. Observamos a ação capilar em várias situações. 
Por exemplo, toalhas absorvem o líquido e tecidos sin- 
téticos com a tecnologia “sempre-secos” removem o 
suor da pele por ação capilar. Nas plantas, a ação ca- 
pilar também exerce um papel no transporte de água e 
nutrientes dissolvidos. 


11.4 | MUDANÇAS DE FASE 


A água líquida deixada descoberta em um copo 
evapora. Um cubo de gelo deixado em uma sala quen- 
te derrete rapidamente. CO; sólido (vendido como gelo 
seco) sublima-se à temperatura ambiente; ou seja, muda. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se a superficie interna de cada tubo estiver revestida com cera, o formato geral do menisco de água mudará? O formato geral do 


menisco de mercúrio mudará? 


as molécuas de HO aderem mais à 
parede de vidro do que umas às. 
outras, formando uma superficie côncava 


Como as forças de coesão são maiores 
que as forças de adesão, as moléculas 
“de Hg aderem menos à parede de 
“vidro do que urnas às outras, 
formando uma sperte convesa. 


Figura 11.19 Formatos de meniscos de água e mercário em tubos de vidro. 
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diretamente do estado sólido para o gasoso. Em geral, 
cada estado da matéria — sólido, líquido ou gasoso — 
pode se transformar em qualquer um dos outros dois esta- 
dos. A Figura 11.20 mostra os nomes associados a essas. 
transformações, que são chamadas de mudanças de fase 
ou mudanças de estado. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como a energia envolvida na deposição se relaciona com a 
energia para a condensação e o congelamento? 


Energia dosistema — —— 


— Processo endotérmico (energia adicionada 
A substância) 
— Processo exotérmico (energia liberada da substância) 


Figura 11.20 Mudanças de fave e nomenclaturas associadas 
aei 


VARIAÇÕES DE ENERGIA QUE 
ACOMPANHAM AS MUDANÇAS DE FASE 


Cada mudança de fase é acompanhada por uma va- 
riação de energia do sistema. Em um sólido, por exemplo. 
as partículas (moléculas, fons ou átomos) estão em posi- 
ções mais ou menos fixas com relação umas às outras e 
bem próximas umas das outras de modo a minimizar a 
energia do sistema. À medida que a temperatura do sólido 
aumenta, as partículas vibram em tomo de suas posições. 
de equilibrio com o aumento da energia de movimento. 
Quando o sólido funde, as partículas estão livres para se 
moverem com relação às demais. Isso significa que a sua 
energia cinética média aumenta. 

Maior liberdade de movimento das partículas requer 
energia, que é medida pelo calor de fusão ou entalpia 
de fusão, Hu O calor de fusão do gelo, por exemplo, 
€6.01 KJ/mol: 


H06) — H00) AH =601 kI 


À medida que a temperatura do liquido aumenta, as 
partículas se movem com maior intensidade. Esse aumen- 
to do movimento permite que algumas partículas escapem 
para a fase gasosa. Como resultado, a concentração de 
partículas na fase gasosa acima da superfície do líquido 
aumenta com o aumento da temperatura, e essas partícu- 
las exercem uma pressão denominada pressão de vapor 
— analisaremos a pressão de vapor na Seção 11.5. Poren- 
quanto, precisamos entender apenas que a pressão de va- 
por aumenta com o aumento da temperatura até se igualar 
à pressão extera acima do líquido, geralmente, a pressão 
atmosférica, Nesse momento, o líquido ferve e bolhas de 
vapor se formam dentro do líquido. A energia necessária 
para provocar a transição de uma dada quantidade de Ií- 
quido para vapor é chamada de calor de vaporização ou 
entalpia de vaporização, AHvap- Para a água, o calor de 
vaporização é 40,7 KJ/mol. 


H0() — H;O(g) AH = 40,7] 


A Figura 11.21 mostra os valores de AH, € Ala 
para quatro substâncias. Os valores de A/fap tendem a ser 
maiores que os valores de A Porque, na transição do 
líquido para o gás, as partículas devem necessariamente 
eliminar todas as suas atrações inter-partículas, enquanto 
na transição de sólido para líquido muitas dessas intera- 
ões atrativas continuam atuando. 

As partículas de um sólido podem passar diretamente 
para o estado gasoso. A variação de entalpia necessária 
para essa transição é chamada de calor de sublimação, 
indicado como AH su. Conforme a Figura 11.20, AH sp 
representa a soma de AH € AHap- Assim, O Alah da 
“água é aproximadamente 47 kJ/mol. 

Mudanças de fase aparecem de maneira significati- 
va em nossas experiências cotidianas. Quando utilizamos. 
cubos de gelo para gelar uma bebida, por exemplo, o calor 
de fusão do gelo resfria o líquido. Sentimos frio quando 
saímos de uma piscina ou de um banho quente porque o 
calor de vaporização da água líquida é retirado dos nos- 
sos corpos quando a água evapora da nossa pele. Nossos 
corpos usam esse mecanismo para regular à temperatu- 
ra, especialmente quando nos exercitamos intensamente 
em climas quentes, == (Seção 5.5) A geladeira também 
depende dos efeitos de resfriamento da vaporização. Seu 
mecanismo envolve um gás em compartimento fechado, 
que pode ser liquefeito sob pressão. O líquido absorve o 
calor, uma vez que se vaporiza posteriormente, resfrian- 
do, assim, o interior da geladeira. 

O que acontece com o calor absorvido quando o li- 
quido refrigerante se vaporiza? De acordo com a primeira 
lei da termodinâmica <=> (Seção 5.2), esse calor absorvi 
do deve ser liberado quando o gás se condensa em liqui- 
do. Quando essa mudança de fase ocorre, o calor liberado 
é dissipado por meio de serpentinas de resfriamento, que 
ficam na parte de trás da geladeira. Para uma determinada 
substância, o calor de condensação é igual, em magnitude, 
ao calor de vaporização e tem o sinal oposto; assim como, 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
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É possivel calcular o calor de sublimação de determinada substância conhecendo o valor do seu calor de vaporização e do calor de 


fusão? Em caso afirmativo, qual é a relação? 
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Figura 11.21 Calores de fusão, vaporização e sublimação. 


oposto; assim como, para uma determinada substância, o 
calor de deposição é exotérmico no mesmo grau em que 
o calor de sublimação é endotérmico; o calor de conge- 
lamento é exotérmico no mesmo grau em que o calor de 
fusão é endotérmico (ver Figura 11.20). 


Reflita 


Qual é o nome da mudança de fase que ocorre quando o gel, 
deixado à temperatura ambiente, se transforma em água liqui- 
“a Essa mudança é exotémica ou endotérmica? 


CURVAS DE AQUECIMENTO 

Quando aquecemos um cubo de gelo inicialmente 
25 °C e pressão de 1 atm, a temperatura do gelo 
jumenta. Enquanto a temperatura for inferior a O °C, o 
cubo de gelo se mantém no estado sólido, mas quando a 
temperatura atinge O °C, ele começa a derreter. Como a 
fusão é um processo endotérmico, o calor que adiciona- 
mos a 0°C é usado para converter o gelo em água líquida, 
ea temperatura se mantém constante até que todo o gelo 
tenha derretido. Uma vez que todo o gelo tiver derretido, 
a adição de mais calor faz com que a temperatura da água 
em estado líquido aumente. 

O gráfico de temperatura em função da quantidade de 
calor adicionado é chamado de curva de aquecimento. A 
Figura 11.22 mostra a curva de aquecimento da transfor- 
mação de gelo, Hz0(s), inicialmente a -25 "C, em vapor. 
H06). a 125 "C. O aquecimento do H;O(5) de-25a 0°C 
é representado pelo segmento de reta AB, e a conversão de 
HaO(5) a 0 °C em HyO(D a O °C, pelo segmento horizon- 
tal BC. O calor adicional aumenta a temperatura da H,O() 


até que esta atinja 100 *C (segmento CD), O calor é, 
então, utilizado para converter a H;O(g) em H20(/) a uma 
temperatura constante de 100 °C (segmento DE) quando 
a água ferve, Uma vez que toda a H,O(1) foi convertida 
em HO(g), a adição de calor aumenta a temperatura da 
H08) (segmento EF). 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Que processo está ocorrendo entre os pontos € e D? 


Fusão 


O 
varia até que todo H, O(s) se 
pla 


Figura 11.22 Curva de aquecimento da água A variações que 
comem quando 1,00 mol de Hj é aquecido a partir de 05) a -25 *C até 
Mg) à 125 C, a uma pressão constante de 1 atm. Mesmo que o calor seja 
continuamente acionada, terpeatura do sistema no varia durante as duas 
taças de fase ias vermes) 
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Podemos calcular a variação de entalpia do sistema 
para cada segmento da curva de aquecimento. Nos seg- 
mentos AB, CD e EF, estamos aquecendo uma única 
fase de uma temperatura para outra. Como vimos na 
Seção 5.5, a quantidade de calor necessária para elevar 
a temperatura de uma substância é determinada pelo 
produto do calor específico, pela massa e pela varia- 
ção de temperatura (Equação 5.22). Quanto maior for o 
calor específico de uma substância, mais calor será ne- 
cessário para realizar o aumento de temperatura. Uma 
vez que o calor específico da água é maior que o do 
gelo, a inclinação do segmento CD é menor que a do 
segmento AB. Essa inclinação menor significa que a 
quantidade de calor que devemos adicionar a uma dada 
massa de água líquida para atingir uma mudança de 
temperatura de 1 °C é maior que a quantidade de calor 
que devemos adicionar para atingir uma mudança de 
temperatura de 1 °C na mesma massa de gelo. 

Nos segmentos BC e DE, estamos convertendo 
uma fase em outra à uma temperatura constante, A lem- 
peratura se mantém constante durante essas mudanças. 


de fase porque a energia adicional é mais utilizada para 
superar as forças de atração entre as moléculas do que 
para aumentar sua energia cinética média, Para o seg- 
mento BC, a variação de entalpia pode ser calculada 
utilizando AĦtus €, para o segmento DE, podemos usar 
Map 

Se começarmos com 1 mol de vapor a 125 °C e o 
resfriarmos, passamos da direita para a esquerda na Figu- 
ra 11.22. Primeiro, diminuímos a temperatura da H0(s) 
(F — E), em seguida, condensamos (E — D) a 
HO, e assim por diante. 

Às vezes, quando retiramos calor de um líquido, po- 
demos, temporariamente, resfriá-lo abaixo do seu ponto 
de congelamento sem transformá-lo em um sólido, Esse 
fenômeno, chamado de super-resfriamento, ocorre quan- 
do o calor é retirado tão rapidamente que as moléculas 
não têm tempo de assumir a estrutura adequada de um 
sólido. Um líquido super-resfriado é instável; partículas. 
de poeira que entram na solução ou uma suave agitação 
podem ser suficientes para fazer com que a substância se 
solidifique rapidamente. 


Cálculo do AH de mudanças de fase e temperatura 

Calcule a variação de entalpia na conversio de 1,00 mol de gelo a -25 *C'em vapor a 125 °C sob uma pressão constante de 1 am. 
Os calores espeeficos do gelo, da água líquida e do vapor são 2.03, 4,18 1.84 J/g-K, respectivamente. Para a H30, Ala = 
6,01 kJ/mol é AH np = 40,67 kJ/mol. 


SOLUÇÃO 
Analise Devemos calcular o calor total necessário para con- 
verter I mol de gelo a —25 *C em vapor a 125 °C. 
Planeje Podemos calcular a variação de entalpia em cada seg- 
mento e, em seguida, somá-las para obter a variação de ental- 
pia total (ei de Hess, Seção 5.6). 
Resolva Para o segmento AB da Figura 11.22, estamos adicio- 
nando calor suficiente para o gelo aumentar sua temperatura 
em 25 °C. Uma variação de temperatura de 25 °C é o mesmo 
que uma variação de temperatura de 25 K, entio, podemos 
usar o calor específico do gelo para calcular a variação de en- 
talpia durante esse processo: 

AB: AH = (1,00 mol ISO g/molX2.03 3/g-K) 

OSK) = 9143-091 


Para o segmento BC da Figura 11.22, no qual o gelo é 
convertido em água a O “C, podemos usar a entalpia molar de 
fusão diretamente: 


BC: AH = (1,00 molX6,01 KJ/mol) =6,01 KJ 


As variações de entalpia para os segmentos CD, DE e EF 
podem ser calculadas de maneira semelhante: 


CD: AH = (1,00 mol)(18.0 g/molXS.18 3/g-K) 
(100 K)=7.5201=7,52h5 


DE: AH = (1,00 molX40,67 kJ/mol) = 40,7 KJ 


EF: AH = (1,00 moIXISO g/mol)(1,84 J/g-K) 
(5 K)=830J= 083 


A variação de entalpia total é a soma das variações que ocor- 
rem em cada etapa: 


AH=09 K+ 601 KI +7,52 
+4071 +083 = 5601 


Confira Os componentes da variação total de entalpia são ra- 
zogveis em relação aos comprimentos horizontais (calor adi- 
cionado) dos segmentos da Figura 11.22. Observe que o maior 
componente é o calor de vaporização. 


riação de entalpia para converter 1 molde Hs0(g) a 100°C em 
HzO) a 80 *C? (a) Calor de fusão, (b) calor de vaporização, 
(6) calor de vaporização e calor especifico do H3018). (d) calor 
de vaporização e calor especifico do HzO(), (e) calor de fusão 
€ calor específico do H:O(1. 


Para praticar: exercicio 2 
Qual éa variação de entalpia durante o processo no qual 100,0 g 
de água a SOLO “C são resfriados até formar pelo a -30,0 *C? 
(Utilize os calores específicos e as entalpias para as mudanças 
de fase dadas no Exereício resolvido 11.3.) 


TEMPERATURA E PRESSÃO CRÍTICA 

Um gás geralmente se liquefaz em algum momento 
quando pressão é aplicada. Suponha que um cilindro está 
equipado com um êmbolo e, nele, contém vapor de água a 
100 °C. Se uumentarmos a pressão sobre o vapor d'água, a 
água em estado líquido vai se formar quando a pressão for 
de 760 tor. No entanto, se a temperatura for de 110 °C, a 
fase líquida não se forma até que a pressão seja de 1.075 torr. 
A 374ºC, a fase líquida única só se forma a 1,655 x 10º torr 
(217,7 atm), Acima dessa temperatura, nenhuma pressão 
provoca a formação de uma fase líquida distinta. Em vez 
disso, à medida que a pressão aumenta, o gás fica cada vez 
mais comprimido, A temperatura mais alta na qual se pode 
formar uma fase líquida distinta é chamada de temperatura 
crítica. A pressão crítica é a pressão necessária para oca- 
sionar liquefação a essa temperatura crítica. 

A temperatura crítica representa a temperatura mais 
elevada em que um líquido pode ser encontrado. Acima 
da temperatura crítica, as energias cinéticas das molécu- 
Jas são maiores que as forças de atração que levam ao es- 
tado líquido, independentemente de quanto a substância 
foi comprimida para aproximar ainda mais as moléculas. 
Quanto maiores forem as forças intermoleculares, maior 
será a temperatura crítica da substância. 

Várias temperaturas e pressões críticas estão listadas 


fracas, têm temperaturas e pressões críticas inferiores às 
das substâncias polares ou de massa molecular mais ele- 
vada. Perceba também que a água e a amônia apresentam 
temperaturas e pressões críticas excepcionalmente eleva- 
das como consequência das intensas forças de ligação de 
hidrogênio intermoleculares. 


Reflita 


Por que a temperatura e a pressão critica do HO são muito 
superiores às do Has, uma substância que é equivalente a ela 
(Tabela 11.6)? 


Tabela 11,6 Temperaturas e pressões criticas para 
algumas substâncias. 


Temperatura — Pressão 
Substância ritica (K) crítica (atm) 
Nitogênio, Ny 1261 as 
Aegdrio, Ar 1509 ao 
Osgêio 0z 154 «97 
Metano, CHi 1800 asa 
Diário de carbono, O; 2043 Bo 
Fosfina, Ph Em ss 
Propano, CH CHy 3mo ao 
Sulfeto de hidrogênio, HS 373,5 Co 
Amênia, Ny “56 ms 
Agua, HO 6416 ma 
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Como elas fornecem informações com relação às con- 
dições sob as quais os gases se liquefazem, as temperaturas. 
cas pressões criticas são, muitas vezes, de importância con- 
siderável para engenheiros e outros profissionais que tra- 
balham com gases. Às vezes, queremos liquefazer um gás; 
“outras, queremos evitar que isso aconteça. É inútil tentar 
liquefazer um gás aplicando pressão se ele está acima de sua 
temperatura crítica. Por exemplo, o O, tem uma temperatu- 
ra critica de 154,4 K. Ele deve ser resfriado para que fique 
abaixo dessa temperatura antes que possa ser liquefeito por 
pressão. A amônia, por sua vez, tem temperatura crítica de 
405,6 K. Desse modo, cla pode ser liqueeita à temperatura 
ambiente (cerca de 295 K) aplicando-se pressão suficiente. 

Quando a temperatura excede à temperatura crítica 
e a pressão ultrapassa a pressão crítica, as fases Nqui- 
das e gasosas são indistinguíveis, deixando a substânci 
em um estado chamado de fluido supercrítico, Um flui- 
do supercrítico se expande para preencher o recipiente 
(como um gás), mas as moléculas ainda estão agrupadas. 
(como um líquido). 

Assim como os líquidos, os fluidos supereríticos po- 
dem se comportar da mesma maneira que os solventes, 
dissolvendo uma ampla variedade de substâncias. Usando 
a extração com fluido supercrítico, os componentes de 
misturas podem ser separados uns dos outros. À extração 
com fluido supercrítico foi utilizada com sucesso para se- 
parar misturas complexas nas indústrias química, de ali- 
mentos, farmacêutica e de energia. O CO) supercrítico € 
uma escolha popular porque é relativamente barato e não 
apresenta problemas associados à eliminação do solvente, 
mem há resíduos tóxicos resultantes do processo. 


11.5 | PRESSÃO DE VAPOR 


As moléculas podem escapar da superfície de um Ií- 
quido para a fase gasosa por meio da evaporação. Suponha. 
que seja colocada uma quantidade de etanol (CHsCH;OH) 
em um recipiente evacuado e fechado, assim como na Fi- 
gara 11.23. O etanol começa a evaporar rapidamente. 
Como resultado, a pressão exercida pelo vapor na região 
acima do líquido aumenta. Após um curto período, a pres- 
são do vapor atinge um valor constante, a que chamamos. 
de pressão de vapor. 

Em qualquer instante, algumas das moléculas de 
etanol na superfície do líquido têm energia cinética sufi- 
ciente para superar as forças de atração de suas vizinhas. 
e, portanto, escapam para a fase gasosa, A qualquer tem- 
peratura particular, o movimento das moléculas da fase 
líquida para a fase gasosa prossegue de maneira contínua. 
No entanto, à medida que o número de moléculas na fase 
gasosa aumenta, a probabilidade de que uma molécula na 
fase gasosa atinja a superfície do líquido e seja recaptu- 
rada pelo líquido aumenta, conforme mostrado no frasco 
da direita da Figura 11.23. Por fim, a velocidade com que 
as moléculas retomam para o líquido é exatamente igual 
à velocidade à qual eles escapam. O número de moléculas. 
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Figura 11.23 Pressão de vapor de um liquido. 


na fase gasosa atinge, então, um valor fixo, e a pressão 
exercida pelo vapor torna-se constante. 

A condição em que dois processos opostos ocorrem 
simultancamente e com a mesma velocidade é chamada 
de equilíbrio dinâmico (ou simplesmente equilíbrio). O 
equilíbrio químico, visto na Seção 4.1, é uma espécie de 
equilíbrio dinâmico em que os processos opostos são re- 
ações químicas. 

Um líquido e o seu vapor estão em equilíbrio dinâmico 
quando a velocidade de evaporação se iguala à velocidade. 
de condensação. Pode parecer que não está acontecendo 
nada na fase de equilíbrio, porque não existe qualquer al- 
leração no sistema líquido. Na verdade, muita coisa está 
acontecendo; as moléculas passam continuamente do es- 
tado líquido para o estado gasoso, e deste para o estado 
líquido. A pressão de vapor de um líquido é a pressão exer- 
cida por seu vapor quando o líquido e o vapor estão em 
equilíbrio dinâmico, 


VOLATILIDADE, PRESSÃO DE VAPOR 
E TEMPERATURA 

Quando a vaporização ocorre em um recipiente aberto. 
a exemplo da água que evapora de uma bacia, o vapor se se- 
para do líquido, Uma pequena fração das moléculas (quando 
isso acontece) é recapturada na superfície do líquido. Deste 
modo, o equilíbrio nunca é atingido e o vapor continua a se. 
formar até que todo o líquido evapore. As substâncias com 
elevada pressão de vapor (como a gasolina) evaporam mais. 
rapidamente que as substâncias com baixa pressão de vapor 
(como o óleo de motor). Costuma-se dizer que os líquidos 
que evaporam facilmente são voláteis. 

A água quente evapora mais rapidamente que a água 
fria porque a pressão de vapor aumenta em temperaturas 
mais altas, Para entender por que essa afirmação é verdadei- 
ra, começamos com o fato de que as moléculas de um liqui- 
do se movem com diferentes velocidades. A Figura 11.24 
mostra a distribuição das energias cinéticas das moléculas. 


A velocidade com que 

as moléculas entram no. 
liquido se iguala à velocidade 
“com que elas saem; pressão 
atinge um valor estável 


na superfície de um líquido em duas temperaturas. (As cur- 
vas são como as apresentadas anteriormente para 0s gases 
na Seção 10.7.) À medida que a temperatura aumenta, as 
moléculas se movem mais intensamente, e uma maior fra- 
são delas pode se libertar de suas vizinhas e entrar na fase 
gasosa, aumentando, assim, a pressão de vapor, 

A Figura 11.25 mostra a variação da pressão de 
vapor com a temperatura para quatro substâncias que 
diferem bastante em relação à volatilidade. Observe que, 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Quando à temperatura aumenta, a velocidade com que as mo- 
léculas escapam para a fase gasosa aumenta ou diminui? 


“Figura 11.24 Efeito da temperatura sobre a distribuição das 
energias cinétcas em um liquido. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é a pressão de vapor do etilenoglicol em seu ponto de 
ebulição normal? 


Pressão de vapor (tom) 
è E mé 


E 


O w o 
Temperatura (C) 
Figura 11.25 Pressão de vapor de quatro liquidos mostrada 
“como uma função da temperatura. 
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em todos os casos, a pressão de vapor aumenta não linear- 
mente com o aumento da temperatura. Quanto mais fracas. 
forem as forças intermoleculares no líquido, mais facil- 
mente as moléculas podem escapar e, portanto, maior será 
a pressão de vapor em uma dada temperatura. 


Reflita 
Qual composto é mais volátil a 25 "C: CCl ou CBr4? 


PRESSÃO DE VAPOR E PONTO 
DE EBULIÇÃO 


O ponto de ebulição de um líquido é a temperatura 
em que a sua pressão de vapor se iguala à pressão externa. 
agindo sobre a superfície do líquido. Nessa tempera- 
tura, a energia térmica é grande o suficiente para que as. 
moléculas presentes no interior do líquido se libertem das. 
vizinhas e passem para a fase gasosa, Como resultado, 
as bolhas de vapor se formam no interior do líquido. O 
ponto de ebulição aumenta à medida que a pressão externa. 
aumenta. O ponto de ebulição de um líquido a 1 atm (760 
torr) de pressão é chamado de ponto de ebulição normal. 
Na Figura 11.25, vemos que o ponto de ebulição normal 
da água é 100°C. 


e 


Observe que os gráficos da Figura 11.25 têm uma forma distinta: 
para cada substância, as curvas de pressão de vapor apontam 
para cima acentuadamente com o aumento da temperatura. A 
relação entr pressão de vapor e temperatura é dada pela equa- 
do de Clausius-Clapeyron: 


OLHANDO 


PER 


“Mg 
npe 


+e ma 
em que P é a pressão de vapor, T éa temperatura absoluta, R € 
a constante dos pás (8,314 J/mol-K), Hp €a entalpia de vapo- 
rização molar e C é uma constante. Essa equação prevê que um 
gráfico de In P versus UT deve resultar em uma linha reta com 
uma inclinação igual a AMu/R. Com esse gráfico, podemos 
determinar a entalpia de vaporização de uma substância: 


AH = -inclinação x R 


Um exemplo de como podemos usar a equação de Clausius- 
Clapeyron € os dados de pressão de vapor para o etanol. mostra- 
dos na Figura 11.25 e representados graficamente como In P ver- 
sus UT na Figura 11.26. Os dados resultam em uma linha reta 
com uma inclinação negativa. Podemos usar a inclinação para 
determinar o Hp do etanol, 38,56 KJ/mol. Também podemos 
extrapolar a linha para obter a pressão de vapor do etanol em 


EQUAÇÃO DE CLAISIUS-CLAPEYRON 


temperaturas acima e abaixo da faixa de temperaturas para as 
quais temos os dados. 
Exercícios relacionados: 11.84, 11.85, 11.86 


7 
Inclinação = -AH iR 
6 
nP g 
4 
3 
ooms ooo 00032 0,0034 
vT w) 


Figura 11.26 Gráfico do logaritmo natural da pressão de vapor 
versus VT do etanol. 
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LVID 


Relacionando o ponto de ebulição à pressão de vapor 
Com base na Figura 11.25, estime o ponto de ebulição do éter etílico sob uma pressão externa de 0,80 atm. 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos ler um gráfico de pressão de vapor versus 
temperatura para determinar o ponto de ebulição de uma subs- 
ncia a uma pressão especifica. O ponto de ebulição é a tem- 
peratura na qual a pressão de vapor é igual à pressão extera. 
Planeje Precisamos converter 0.80 atm em tor, porque essa 
é a escala de pressão do gráfico. Estimamos a localização da 
pressão no gráfico, seguimos horizontalmente para a curva de 
pressão de vapor, e, em seguida, descemos verticalmente pela 
curva para estimar a temperatura. 

Resolva À pressão é igual a (0.80 atm) (760 torrfatm) = 610 
torr, Na Figura 11.25, vemos que o ponto de cbulição a essa 
pressão é cerca de 27 "C, relativamente próxima da tempera- 
fura ambiente. 

Comentário Podemos fazer com que um frasco de cter etilico 
ferva em temperatura ambiente usando uma bomba de vácuo 
para reduzir a pressão acima da superfície do líquido para cer- 
ca de 0,8 atm, 


Para praticar: exercício 1 
Nas montanhas, a água presente em um recipiente aberto fer- 
verá quando: 

(a) sua temperatura critica exceder a temperatura ambiente; 
C) sua pressão de vapor se igualar à pressão atmosférica; 

(e) sua temperatura for 100°C; 

(A) for fomecida energia suficiente para quebrar as ligações. 
covalentes; 

(6) nenhuma das anteriores. 

Parar praticar: exercício 2 


Com base na Figura 11,25, determine a pressão extema se o 
etanol entrar em ebulição a 60°C. 


O tempo necessário para cozinhar um alimento em 
água fervente depende da temperatura da água. Em um 
recipiente aberto, essa temperatura é de 100 "C, mas é 
possível que a fervura ocorra somente a temperaturas. 
mais elevadas. As panelas de pressão funcionam permi- 
tindo que o vapor escape apenas quando excede uma pres- 
são pré-definida, Portanto, a pressão acima da superfície 
da água pode se tomar maior que a pressão atmosférica. 
Pressões mais altas fazem com que a água ferva a uma 
temperatura mais elevada, permitindo, assim, que © ali- 
mento fique mais quente e cozinhe mais rapidamente. 

O efeito da pressão no ponto de ebulição também 
explica por que é mais demorado cozinhar alimentos em 
maiores altitudes do que ao nível do mar. À pressão atmos- 
férica é mais baixa em altitudes mais elevadas, de modo 
que a água ferve a uma temperatura inferior a 100 °C, e 
geralmente os alimentos levam mais tempo para cozinhar. 


11.6 | DIAGRAMAS DE FASES 


O equilíbrio entre um líquido e o seu vapor não é o 
único equilíbrio dinâmico que pode existir entre os estados. 
da matéria. Sob condições apropriadas, um sólido pode 
estar em equilíbrio com seu líquido ou com seu vapor. A 
temperatura a qual as fases sólida e líquida coexistem em 
equilíbrio é o ponto de ebulição do sólido ou o ponto de 
congelamento do líquido. Os sólidos também podem eva- 
porar e, portanto, também têm pressão de vapor. 

Um diagrama de fases é uma maneira de resu- 
mir graficamente as condições sob as quais existem os 


equilíbrios entre os diferentes estados da matéria. Um 
diagrama como esse permite-nos prever qual fase de uma 
substância estará presente em uma dada condição de tem- 
peratura e pressão. 

O diagrama de fases de qualquer substância que pos- 
sa ser encontrada nas três fases da matéria é mostrado na 
Figura 11.27. O diagrama tem três curvas importantes, 
e cada uma representa a temperatura e a pressão às quais. 
as várias fases podem coexistir em equilíbrio. A única 
substância presente no sistema é aquela cujo diagrama de 
fases está sendo analisado. A pressão mostrada no diagra- 
ma refere-se à pressão aplicada ao sistema ou à pressão 
“gerada pela substância. As curvas podem ser descritas da 
seguinte maneira: 


1. A curva vermelha representa a curva de pressão de 
vapor do líquido, que significa o equilíbrio entre as 
fases líquida e gasosa. O ponto nessa curva em que 
a pressão de vapor é 1 atm corresponde ao ponto de 
ebulição normal da substância. A curva de pressão de 
vapor termina no ponto erítico (C), que corresponde 
à temperatura crítica e à pressão crítica da substância. 
À temperatura e pressão acima do ponto crítico, as 
fases líquida e gasosa são indistinguíveis, e a substân- 
cia é um fluido supererítico. 

2. Acurva verde, ou seja, a curva de sublimação, separa 
a fase sólida da fase gasosa e representa a variação da 
pressão de vapor do sólido quando ele sublima a di- 
ferentes temperaturas. Nessa curva, cada ponto é uma 
condição de equilíbrio entre o sólido e o gás. 

3. A curva azul, isto é, a curva de fusão, separa a fase 
sólida da fase líquida e representa a variação no ponto 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Imagine que a pressão na fase sólida da figura é reduzida a uma temperatura constante. Se o sólido, por fim, sublima, o que se 


pode dizer a respeito da temperatura? 


Figura 11.27 Diagrama de fases genérico de uma substância pura A ha verde é a curva de sublimação a baha azul é a cura de fusão e a Ih 


vermelha é a curva de pressão de vago. 


de fusão do sólido com o aumento da pressão. Cada 
ponto dessa curva é um equilíbrio entre o sólido e o 
líquido. Essa curva geralmente se inclina ligeiramen- 
te para a direita quando a pressão aumenta, pois, para 
a grande maioria das substâncias, a forma sólida é 
mais densa que a forma líquida. Um aumento de pres- 
são geralmente favorece a fase sólida mais compacta. 
Assim, são necessárias temperaturas mais altas para 
fundir o sólido a pressões mais elevadas, O ponto de 
fusão a 1 atm é o ponto de fusão normal. 


O ponto T, em que as três curvas se encontram, é o 
ponto triplo e, nele, todas as três fases estão em equi- 
Mbrio. Qualquer outro ponto em qualquer uma das três 
curvas representa o equilíbrio entre duas fases. Qual- 
quer ponto no diagrama que não está sobre uma das cur- 
vas corresponde a condições sob as quais apenas uma 
fase está presente. À fase gasosa, por exemplo, é estável 
a baixas pressões e a temperaturas elevadas, enquanto 
a fase sólida é estável a baixas temperaturas e a altas 
pressões, Os líquidos são estáveis na região entre as ou- 
tras duas, 


DIAGRAMAS DE FASES DO H20 ECO; 


A Figura 11.28 mostra o diagrama de fases da HzO. 
Por causa da grande variedade de pressões que o disgra- 
ma abrange, uma escala logaritmica é utilizada para re- 
presentar a pressão. A curva de fusão (linha azul) da HzO 
é atípica, inclinando-se levemente para a esquerda com o 
aumento da pressão, Isso indica que, na água, o ponto de 


fusão diminui com o aumento da pressão, Esse comporta- 
mento incomum ocorre porque a água está entre as poucas 
substâncias cuja forma líquida é mais compacta que a for- 
ma sólida, conforme aprendemos na Seção 11.2. 

Se a pressão for mantida constante a 1 atm, é possível 
ir da região referente ao sólido às regiões referentes ao I- 
quido e ao gasoso variando a temperatura, como esperado. 
de acordo com a nossa experiência diária com a água. O 
ponto triplo da HzO encontra-se a uma pressão relativa- 
mente baixa, 0,00603 atm. Abaixo dessa pressão, a água 


Ponto crítico 
(3744 °C, 217.7 atm) 


Temperatura (ºC) 

Figara 11.28 Diagrama de fases da HzO. Observe que é utitada uma 
escala ineat para representar a temperata e uma escala logaritmica para 
representar a pressão. 
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líquida não é estável e o gelo sublima-se em vapor d'água 
quando aquecido, Essa propriedade da água é usada para 
liofilizar alimentos e bebidas, O alimento ou a bebida € 
congelado a uma temperatura abaixo de O °C. Em segui- 
da, é colocado em uma câmara de baixa pressão (menos. 
de 0,00603 atm) e aquecido para que a água sublime, de- 
sidratando alimentos e bebidas. 

O diagrama de fases do CO; é mostrado na Figura 
11.29. A curva de fusão (linha azul) comporta-se nor- 
malmente, inclinando-se para a direita com o aumento 
da pressão, Isso indica que o ponto de fusão do CO; au- 
menta conforme a pressão cresce. Uma vez que a pres- 
são no ponto triplo é relativamente alta, 5,11 atm, o CO3 
não pode ser encontrado na fase líquida a 1 atm, isto é o 
CO) sólido não se funde quando aquecido, mas, em vez 
disso, sublima, Assim, o CO; não tem um ponto de fu- 
são normal; em contrapartida tem um ponto normal de 
sublimação, -78,5 °C. Como o CO;, à medida que ab- 
sorve energia em pressões normais, sublima-se em vez de 
se fundir, o CO, sólido (gelo seco) é comumente usado 
“como substância congelante, 


Fluido 
supererítico 


Ponto crítico 
(31,1º0,730 tm) 


100 

Temperatura (ºC) 
Figara 11.29 Diagrama de fases do CO Oisene que é 
stBcada a escala He para representar a temperatura e uma 
caia logar para representar a pressda. 


Interpretação de um diagrama de fases 
Com base no diagrama de fases do metano, CHa, mostrado 
na Figura 11.30, responda às seguintes questões. (a) Quais 
são a temperatura e a pressão aproximadas do ponto critico? 
(b) Quais são a temperatura e a pressão aproximadas do ponto 
triplo? (e) O metano é um sólido, um líquido ou um gás a 1 
atm e 0 *C de temperatura? (d) Se o metano sólido a 1 atm for 
aquecido enquanto a pressão for mantida constante, ele vai se 
fundir ou sublimar? (e) Se o metano for comprimido 1 atm e 
0°C até que uma mudança de fase ocorra, em que estado ele 
estará quando a compressão estiver completa? 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos identificar as principais características do dia- 
rama de fases e utilizá-lo para deduzir as mudanças de fase 
quando ocorrem alterações depressão e temperatura específicas- 
Planeje Devemos identificar o ponto triplo e o ponto critico no 
diagrama, além de indicar qual fase está presente em tempera- 
turas e pressões específicas. 

Resolva 

(a) O ponto critico é o ponto em que as fases liquida, gasosa e de 
fluido supereíico coexistem, marcado como ponto 3 no diagra- 
ma de fases e localizado a aproximadamente -80 *C e SO atm. 
C) O ponto triplo é o ponto em que as fases sólida, liquida 
e gasosa coexistem, marcado como ponto 1 no diagrama de 
fases e localizado a aproximadamente —180 "Ce 0,1 atm. 

(C) A interseção de 0 °C e 1 atm está marcado como ponto 2 
no diagrama de fases, dentro da região gasosa do diagrama. 
(4) Se começarmos na região sólida a P = 1 atm e nos mo- 
vermos horizontalmente (isso significa que temos a pressão 
constante), atravessamos primeiro a região líquida, em T = 
=180 °C, e, em seguida, a região gasosa, em T = —160 *C. 


-200 =100 o 
Temperatura (°C) 

Figura 11.30 Diagrama de fases do CH, Observe que é utizada uma 
a para gr pa e uaa ca ga ua 


Portanto, o metano sólido se funde quando a pressão é de 1 
atm (Para o metano sublimar, a pressão deve ser inferior à 
pressão do ponto triplo.) 

(e) Movendo-se verticalmente para cima a partir do ponto 2, 
em I atm e 0 "C, a primeira mudança de fase a que chegamos. 
é ade gás para ido supercrítico. Essa mudança de fase acon- 
tece quando excedemos a pressão crítica (~ 50 atm). 
Confira Como esperado, a pressão e a temperatura no ponto 
crítico são maiores que aquelas no ponto triplo. O metano é o 


principal componente do gás natural. Assim, parece razoável 
que ele seja encontrado na forma de um gás a 1 atm e 0"C. 


Para praticar: exercício 1 
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=200“C, (d) Ele se condensa a aproximadamente -200 "C. (e) 
Ele atinge o ponto triplo a aproximadamente -200 °C. 


Para praticar: exercício 2 


“Com base no diagrama de fases do metano (Figura 1130), o 
que acontece com o metano quando este é aquecido de -250 a 
0°C, a uma pressão de 102 atm? 

(a) Ele sublima a cerca de -200 ºC. (b) Ele se funde a apro- 
Aimadamente -200 “C. (€) Ele evapora a aproximadamente 


Com base no diagrama de fases do metano, responda às se- 
guintes questões. (a) Qual é o ponto de ebulição normal do 
metano? (b) Em que faixa de pressão o metano sólido subli- 
ma? (c) Acima de qual temperatura o metano líquido não pode 
ser encontrado? 


11.7 | CRISTAIS LÍQUIDOS 


Em 1888, Frederick Reinitzer, um botânico austríaco, 
descobriu que o composto orgânico benzoato de colesteri- 
la tem uma propriedade interessante e incomum, mostra- 
da na Figura 11,31. O benzoato de colesterila sólido se 
funde a 145 °C, formando um líquido viscoso e leitoso; 
depois, a 179 *C, o líquido leitoso toma-se claro € per- 
manece assim em temperaturas acima de 179 “C. Quando 
resfriado, o líquido límpido toma-se viscoso e leitoso a 
179°C, e o líquido litoso se solidifica a 145 °C. 

O trabalho de Reinitzer foi o primeiro registro siste- 
mático do que chamamos de cristal líquido, o termo que 
usamos hoje para o estado leitoso e viscoso que algumas 
substâncias exibem entre os estados líquido e sólido. 


S*C<T< IMC 
Fase líquida cristalina 


T>19º€ 
Fase líquida 


Figura 11.31 Benzoato de colesterila em seus estados liquido e 
liquido cristalino. 


Essa fase intermediária apresenta um pouco da estru- 
tura dos sólidos e um pouco da liberdade de movimento 
dos líquidos. Em razão de sua ordenação parcial, os cris- 
tais líquidos podem ser viscosos e ter propriedades inter- 
mediárias entre as dos sólidos e dos líquidos. A região na 
qual eles apresentam essas propriedades é marcada por 
temperaturas de transição acentuadas, como na amostra 
de Reinitzer. 

Hoje, os cristais líquidos são usados como sensores 
de pressão e temperatura, e como telas de cristal líquido 
(LCD) em dispositivos como relógios digitais, televisores. 
€ computadores. Eles podem ser usados com essas finali- 
dades porque as fracas forças intermoleculares, que man- 
têm as moléculas unidas na fase líquida cristalina, são fa- 
cilmente afetadas por mudanças de temperatura, pressão 
e campos elétricos. 


TIPOS DE CRISTAL LÍQUIDO 


quentemente compostas por moléculas com leve rigidez. 
e em forma de bastão. Na fase líquida, essas moléculas. 
estão orientadas aleatoriamente. Já na fase líquida crista- 
lina, as moléculas estão dispostas em padrões específicos, 
como ilustra a Figura 11.32. Dependendo da natureza 
do ordenamento, os cristais líquidos são classificados. 
como nemático, esmético A, esmético C ou colestérico. 

Em um cristal líquido nemático, as moléculas estão 
alinhadas de modo que seus eixos mais longos tendem a 
apontar na mesma direção, mas as extremidades não estão 
alinhadas umas com as outras. Em cristais líquidos es- 
méticos A e esméticos C, as moléculas mantêm o alinha- 
mento do eixo mais longo visto nos cristais nemáticos, 
mas, além disso, elas se amontoam em camadas. 

Duas moléculas que exibem as fases cristalinas liqui- 
das estão dispostas na Figura 11.33, Os comprimentos. 
dessas moléculas são maiores que suas larguras. As du- 
plas ligações, incluindo aquelas nos anéis de benzeno, 
conferem rigidez às moléculas, e os anéis, por serem 
planos, ajudam as moléculas a se empilharem. Os gru- 

pos polares —CH;O e -COOH dão origem a interações. 
polo print o liga dica 
Assim, as moléculas se ordenam naturalmente ao longo 
de seus eixos mais longos. No entanto, clas podem girar 
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Y j 
Ny D 


Fase líquida Fase líquida Fase líquida 
cristalina nemática cristalina esmética A 


Moléculas Moléculas alinhadas Moléculas alinhadas 
dispostas aolongode seus cm camadas, oscixos em camadas, os cixos camadas, os cixos mais longos 
aleatoriamente eixos mais longos, mais longos das mais longos das das moléculas de uma camada 
masas moléculas moléculas encontram-se rotacionados de 
extremidades não encontram-se encontram-se forma alternada em relação aos 


estão alinhadas perpendiculares sos. inclinados em relação eixos mais longos das 
planos da camada aos planos da camada. moléculas na camada acima 


Figura 11.32 Ordem molecular em cristais liquidos nemático, esméticos e colestéricos. Na fase usa de qualquer substância, as mollculas 
estão dspostas aleatoriamente: na fase Buda istala, as moléculas estão dostas de maneia prciaimente ordenada. 


Ligações duplas em tomo de seus eixos e deslizar paralelamente umas às 
conferem rigides outras. Em cristais líquidos esméticos, as forças intermo- 
leculares (forças de dispersão, atrações dipolo-dipolo e 
ligações de hidrogênio) limitam a capacidade das molé- 
culas de deslizarem umas nas outras. 

Em um cristal líquido colestérico, as moléculas es- 
tão dispostas em camadas, com seus eixos mais longos 
paralelos à outras moléculas da mesma camada.” Ao mu- 
dar de uma camada para outra, a orientação das moléculas. 


Anéis benzènicos permitem que 
as moléculas se emplem facilmente 


pA gira em um ângulo fixo, resultando em um padrão espiral. 
Esses cristais Ifquidos são assim chamados porque muitos 

bee derivados do colesterol adotam essa estrutura, 

orar O arranjo molecular dos cristais líquidos colestéricos 

Sonans q produz padrões de coloração incomuns com à incidência 

Do fia 


da luz visível. As variações de temperatura e pressão al- 
teram sua ordem e, consequentemente, sua cor, Cristais. 
líquidos colestéricos são utilizados para monitorar varia- 
sões de temperatura em situações nas quais os métodos 
FR convencionais não são viáveis. Por exemplo, eles podem 
CHCH} —0 KON 3 108-147°c detectar pontos quentes em circuitos microcletrônicos, 
que sinalizam a presença de defeitos. Eles também podem 
ser colocados em termômetros para medir a temperatura. 
da pele de recém-nascidos. Como telas de cristal líquido 
colestérico podem ser fabricadas de modo que consumam 
pouca energia, elas também estão sendo estudadas para 
serem usadas em papel eletrônico (Figura 11.34), Tais 
lho - aplicações são possíveis porque um campo elétrico apli- 
Figura 11.33 Estrutura molecular e faia de temperatura de cristal cado altera a orientação das moléculas do cristal líquido, 
liquido para dois materias liquidos cristalinos típicos. afetando as propriedades ópticas do dispositivo. 


* Cristais liquidos colestéricos também são chamados de nemíticos qurar poe as moléculas no interior de cada plano adotam uma disposição 
semelhante à de um cristal liquido nemático. 
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h 


Figura 11.34 Papel eletrônico 
epaper) fabricado com base 
na tecnologia de cristal liquido 
colestérico, O pape! eletrônico inita 
a aparência de tinta em pape comum 
como a página de um lr ou resta) 
Be tem vários uso, como em teias 
firas de parede, etiqueta eiesinicas e 
eos dels etncos 


EXERCÍCIO RESOLVIDO 11.6 
Qual dessas substâncias provavelmente apresenta um comportamento líquido cristalino? 


em 
cmene ch — Cch 
di 
o 


i 
aa LOO a 
; 
I 
Ch —C—0Nat 


a 


SOLUÇÃO 

Analise A partir de três moléculas com estruturas diferentes, 
devemos determinar qual delas é provavelmente uma substão- 
cia líquida cristalina. 

Planeje Precisamos identificar todas as características estu- 
turais que possam induzir o comportamento líquido cristalino. 
Resolva A molécula (i) provavelmente não é líquida cristalina, 
porque a ausência de ligações duplas e/ou triplas faz com que 
ela seja flexível em vez de rígida. A molécula (ii) € iônica e 
como os pontos de fusão dos materiais iônicos costumam ser 
akos, fazem com que seja improvável que essa substância seja 
líquida cristalina. A molécula (ii) tem eixos longos e as ca- 
racteríticas estruturais já foram muitas vezes observadas em 
‘cristais liquidos: a molécula tem formato de bastão, as ligações. 
duplas e os anéis de benzeno proporcionam rigidez, e o grupo 
polar COOCH; cria um momento de dipolo. 


Para praticar: exercício 1 

As fases líquidas cristalinas são produzidas por quais das se- 
guntes aliemativas? (a) Moléculas curtas e flexíveis, (b) com- 
pleta falta de ordem entre as moléculas, (c) ordem tridimensio- 
nal entre as moléculas, (d) moléculas altamente ramificadas, 
(6) moléculas em formato de bastão. 


Para praticar: exercício 2 


Sugira uma razão que explique por que o decano (CH;CH; 
CH;CH:CH;CH-CH:CH-CH-CHs) não exibe comportamen- 
to de cristal líquido. 
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A substância CS; tem ponto de fusão de —110,8 “C e ponto de ebulição de 46,3 "C. Sua densidade a 20 “C é 1,26 gem, e é 
altamente inflamável. (a) Qual é o nome desse composto? (b) Liste as forças intermoleculares que as moléculas de CS; exercem 
umas sobre as outras. (e) Escreva a equação balanceada da combustão desse composto no ar. (Você terá que decidir entre os pro- 
dutos de oxidação mais prováveis.) (d) À temperatura e a pressão crítica do CS; são 552 K e 78 atm, respectivamente. Compare 
esses valores com os do CO) na Tabela 11.6 e discuta as possíveis origens das diferenças. 


SOLUÇÃO 

(a) O composto é chamado de disslfeto de carbono, em analo- 
gia 20 nome de outros compostos moleculares binários, como 
o dióxido de carbono, ces (Seção 21 

C) Como não há nenhum átomo de H, não pode haver ligações 
de hidrogênio, Se representamos a estrutura de Lewis, vere- 
mos que o carbono forma duplas ligações com cada enxofre: 


S=c=5 


Usando o modelo VSEPR <= (Seção 9:2), concluímos. 
que a molécula é linear e, portanto, não tem nenhum momento 
de dipolo, ce (Seção 9.3) Assim, não há forças dipolo-dipolo: 
apenas as forças de dispersão atuam entre as moléculas de CS3. 
(e) Os produtos mais prováveis da combustão serão o CO3 € o 
SO, com (Seção 32) Sob algumas condições, o SO) pode ser 


formado, mas esse seria o resultado menos provável, Assim, 
temos a seguinte equação para a combustão: 


CSA) +3 0:48) — COs(g) +2 SO; 


(8) A temperatura e a pressão críticas do CS, (552 K e 78 atm, 
respectivamente são ambas mais elevadas que as indicadas 
para o CO; na Tabela 11.6 (304 K e 73 atm, respectivamente). 
A diferença nas temperaturas criticas é especialmente notável. 
Os valores mais elevados para o CS; surgem das maiores atra- 
qões de dispersão entre as moléculas de CO; em comparação. 
com as de CS). Essas atrações maiores são decorrentes do 
tamanho do enxofre, que é maior em relação ao oxigênio e, 
portanto, de sua maior polaizailidade, 


) RESUMO DO CAPÍTULO E TERMOS-CHAVE 


COMPARAÇÃO MOLECULAR ENTRE GASES, LÍQUIDOS 
E SÓLIDOS (INTRODUÇÃO E SEÇÃO 11.1) Substâncias 
que são gases ou líquidos à temperatura ambiente são geral- 
mente compostas por moléculas. Em gases, as forças de atração 
intermoleculares são desprezíveis em comparação às energias 
cinética das moléculas; assim, as moléculas estão bem sepa- 
radas e submetidas a um movimento constante e caótico. Nos 
líquidos, as forças Intermoleculares são intensas o suficiente 
para manter as moléculas unidas. No entanto, as moléculas estão 
livres para se moverem umas em relação às outras. Em sólidos, 
forças de atração intermoleculares são suficientemente intensas 
para limitar o movimento das moléculas e forçar as partículas a 
ocupar localizações específicas em um arranjo tridimensional. 

FORÇAS INTERMOLECULARES (SEÇÃO 11.2) Existem 
três tipos de forças inermoleculares entre as moléculas neutras: 
as forças de dispersão, as forças dipolo-dipolo e as ligações 
de hidrogênio. As forças de dispersão atuam entre todas as mo- 
Jéculas (e átomos, para substância atômicas como He, Ne, Ar 
ct. À medida que a massa molecular aumenta, a polarizabi- 
lidade da molécula também aumenta. resultando em forças de 
dispersão mais fortes. O formato da molécula também é um fa- 
tor importante. A intensidade das forças dipolo-dipolo aumenta 
à medida que a polaridade das moléculas aumenta. Ligações de 
hidrogênio ocorrem em compostos com ligações O-H, N-H e 
F-H. As ligações de hidrogênio são geralmente mais intensas 
que as forças dipolo-dipolo ou as forças de dispersão. As forças 


íon-dipolo são importantes em soluções nas quais os compos- 
tos iônico sã dissolvidos em solventes polares. 

PRINCIPAIS PROPRIEDADES DOS LÍQUIDOS (SEÇÃO 
11.3) Quanto mais intensas forem as forças intermoleculares, 
maio será a viscosidade, ou a resistência ao escoamento de um 
liquido. A tensão superficial de um líquido também aumenta à 
medida que a intensidade das forças intermoleculares aumenta. 
A tensão superficial é uma medida da tendência de um líquido 
de manter uma área superficial minima. A adesão de um liquido 
às paredes de um tubo estreito e a coesão do líquido explicam a 
ação capilar. 


MUDANÇAS DE FASE (SEÇÃO 11.4) Uma substância pode 
ser encontrada em mais de um estado, ou fase, da matéria. Mu- 
danças de fase são as transformações de uma fase para outra. 
As mudanças de sólido para liquido (fusão), sólido para gasoso 
(sublimação) e líquido para gasoso (vaporização) são processos 
endotérmicos Assim, o calor de fusão (derretimento), o calor 
de sublimação € o calor de vaporização são quantidades po- 
tva. Os processos inversos (congelamento, deposição e con- 
Sensação) são exotérmicos. 

Um gás não pode ser liquefeito pela aplicação de pressão se a 
temperatura está acima da sua temperatura crítica. A pressão 
ecessária para liquefazer um gás à sua temperatura crítica é 
chamada de pressão crítica. Quando a temperatura excede a 
temperatura crítica e a pressão excede a pressão crítica, as fases 
líquida e gasosa se juntam para formar um fluido supercrítico. 


PRESSÃO DE VAPOR (SEÇÃO 11.5) A pressão de vapor de 
um líquido é a pressão parcial do vapor quando está em equili- 
brio dinâmico com o líquido. No equilíbrio, a velocidade com 
que as moléculas passam do estado líquido para o gasoso é igual 
à velocidade com que as elas passam do estado gasoso para o 
líquido. Quanto maior for a pressão de vapor de um líquido, 
mais rapidamente irá evaporar e mais volátil ele será A pressão 
de vapor aumenta com o sumento da temperatura. À ebulição. 
ocorre quando a pressão de vapor é igual à pressão extema. As- 
sim, o ponto de ebulição de um líquido depende da pressão. O 
ponto de ebulição normal é a temperatura à qual a pressão de 
vapor é igual a 1 atm. 

DIAGRAMAS DE FASES (SEÇÃO 11.6) Os equilibrios entre 
as fases sólida, líquida e gasosa de uma substância como uma 
função da pressão e temperatura são exibidos em um diagrama. 
de fases, Uma linha indica equilibrios entre quaisquer duas fa- 
ses À linha que atravessa o ponto de fusão, em geral, inclina-se 
ligeiramente para a direita, à medida que a pressão aumenta, 
porque o sólido costuma ser mais denso que o liquido. O ponto 
“de fusão a 1 atm é o ponto de fusão normal. O ponto no diagra- 
ma em que todas as três fases coexistem em equilíbrio € chama- 
do de ponto triplo, O ponto crítico corresponde à temperatura 
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crítica e à pressão critica. Além do ponto critico, a substância é 
um fluido supereríico. 


CRISTAIS LÍQUIDOS (SEÇÃO 11.7) Um cristal líquido é 
uma substância que exibe uma ou mais fases ordenadas a uma 
temperatura acima do ponto de fusão do sólido, Em um eris- 
tal líquido nemático, as moléculas estão alinhadas ao longo 
de uma direção comum, mas as extremidades das moléculas 
não estão alinhadas. Em um cristal liquido esmético, as ex- 
tremídades das moléculas estão alinhadas de modo a formar 
camadas, Em cristais líquidos esméticos A, os cixos mais lon- 
gos das moléculas alinham-se perpendicularmente às camadas. 
Em cristais líquidos esméticos C, os eixos mais longos das 
moléculas estão inclinados em relação às camadas. Um eris- 
tal líquido colestérico é composto de moléculas alinhadas pa- 
ralelamente umas às outras em uma camada, como nas fases 
cristalinas líquidas memóticas, mas a direção ao longo da qual 
os eixos mais longos das moléculas se alinham gira de uma 
camada para a seguinte, formando uma estrutura helicoidal. As 
substâncias que formam cristais líquidos costumam ser molé- 
culas com formatos bem rígidos e alongados, bem como com 
grupos polares que ajudam a alinhar as moléculas por meio de 
interações dipolo-dipolo. 


) RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, 
VOCÊ SERÁ CAPAZ DE: 


* Identificar as interações de atração intermoleculares (dis 
persto, dipolo-dipolo, ligações de hidrogênio, fon-<ipolo) 
existentes entre moléculas ou fons, com base em sua com- 
pesição e estrutura molecular, e comparar as intensidades 
reativas dessas forças intermoleculares (Seção 11.2). 

+ Explicar o conceito de polarizabilidade « como ela se rela- 
ciona com as forças de dispersão (Seção 11.2). 

* Explicar os conceitos de viscosidade, tensão superficial e 
capilaridade (Seção 11.3) 

+ Fazer uma lista dos nomes das várias mudanças de estado 
para uma substância pura e indicar quais são endotérmicas. 
c exotérmicas (Seção 11.4) 


+ Interpretar as curvas de aquecimento e calcular as variações. 
“Se entalpia relacionadas às variações de temperatura e às 
mudanças de fase (Seção 11.4) 

+ Definir pressão critica, temperatura critica, pressão de vapor. 
ponto de blição normal, ponto de fusão normal, ponto cri- 
tico e ponto triplo (seções 11.5 e 11.6) 

+ Interpretar © esboçar diagramas de fase, Explicar como 
o diagrama de fases da água difere da maioria das outras 
substâncias (Seção 11.6). 

+ Descrever de que maneira os arranjos moleculares caracte- 
rísticos de cristais líquidos nemáticos, esméticos e colesté- 
ticos diferem dos líquidos comuns e uns dos outros. Reco- 
nhecer as caracteristicas de moléculas que favorecem a 
formação de fases liquidas cristalinas (Seção 11.7). 


) EXERCÍCIOS SELECIONADOS 


VISUALIZANDO CONCEITOS 
11.1 (a) O diagrama a seguir representa um sólido 
cristalino, um líquido ou um gás? (b) Explique. 

[Seção 11.1] 


11.2 (a) Que tipo de força de atração intermolecular é 
mostrado em cada caso a seguir? 


JH 
or 


(b) Preveja qual das quatro interações é a mais 
fraca. [Seção 11.2] 
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113 (a) Você acredita que a viscosidade do glicerol, 
C3H5(OH) é maior ou menor que a do I-propa- 
nol, C3H7OH? (b) Explique. [Seção 11,3] 


E q 


(a) Glicerol (©) -propanol 

114 Se 42,0 KJ de calor forem adicionados a uma 
amostra de 32,0 g de metano líquido sob 1 atm 
de pressão, a uma temperatura de —170 °C, quais 
são o estado e a temperatura finais do metano 
depois que o sistema entrar em equilíbrio? Su- 
ponha que nenhum calor seja perdido para a vi- 
Zinhança. O ponto de ebulição normal do metano 
€=161,5 °C. Os calores específicos do metano 
liquido e gasoso são 3,48 e 2,22 J/g-K, respecti- 
vamente, [Seção 11.4) 


Pe 100 atm 
= 
4205, 
= 
nosc, 
SH, = 820 KJ/mol 
T="im0C 


11.5 Com base no seguinte gráfico de dados do CS, 


-w “0 10 30 50 
Temperatura ("C) 


determine (a) a pressão de vapor aproximada do 
CS a 30 "C, (b) a temperatura a qual a pressão 


“de vapor é igual a 300 torr, e (€) o ponto de cbu- 
lição normal do CS. [Seção 11.5] 
11.6 As moléculas 


e e e e 
a a a a 
(a) Propanol (b) Éter metil-ctilico 

aae 105°C 


têm a mesma fórmula molecular (C4H40), mas 
diferentes pontos de ebulição normais, como mos- 
trado. Racionalize a diferença nos pontos de ebu- 


lição [Seções 11.2e 11.5] 
11.7 O diagrama de fases de uma substância hipoté- 
ticaé 

19) 
į os 
o 

O w 20 dO o 

Temperatura (K) 


(a) Estime o ponto de ebulição normal e o ponto 
de congelamento da substância, 
(b) Qual é o estado físico da substância sob as se- 
guintes condições? (i) T= 150 K, P =0,2 atm; 
T= 100 K, P = 0.8 atm; (ii) T= 300 K, 
O atm. 
(6) Qual € o ponto triplo da substânci 
116] 
11.8 À três temperaturas diferentes, Ti, Ta © Ty as 
moléculas em um cristal líquido se alinham das 
maneiras seguintes. 


Seção 


T Ta 5 


(a) A que temperatura ou temperaturas a subs- 
tância está em estado líquido cristalino? A essas 
temperaturas, que tipo de fase líquida cristalina 
está representado? 

(b) Qual é a mais elevada das três temperaturas? 
[Seção 11.7] 


COMPARAÇÃO MOLECULAR ENTRE GASES, 
LÍQUIDOS E SÓLIDOS (SEÇÃO 11.1) 


11.9 Liste os três estados da matéria em ordem (a) cres- 
cente de distúrbio molecular e (b) crescente de 
atração intermolecular. (e) Que estado de matéria 
é mais facilmente compressível? 

(a) De que maneira a energia cinética média das 
moléculas se compara à energia média de atra- 
ção entre moléculas em sólidos, líquidos e gases? 
(b) Por que aumentar a temperatura faz com que 
uma substância sólida mude em sucessão de um 
sólido para um líquido e, então, para um gás? (e) 
O que acontecerá com um gás se você colocá-lo 
sob uma pressão extremamente alta? 

Quando um metal como o chumbo se funde, o 
que acontece com (a) a energia cinética média dos 
fomos, e (b) a distância média entre os átomos? 
A uma temperatura ambiente, o Si é um sólido, 
o CCI, é um líquido e o Ar é um gás. Liste essas 
substâncias em ordem (a) crescente de energia 
intermolecular de atração, e (b) crescente de 
ponto de ebulição. 

À temperatura e pressão padrão, os volumes 
molares dos gases Cl; e NH são 22,06 € 22,40 L, 
respectivamente. (a) Dadas as diferentes massas 
moleculares, os momentos de dipolo e as geome- 
trias moleculares, explique por que seus volumes 
molares são quase iguais? (b) Ao resfriá-los até 
160 K, ambas as substâncias formam sólidos 
cristalinos. Você acha que os volumes molares 
diminuem ou aumentam ao resfriar os gases para 
160 K? (© As densidades do Cl e do NH3a 160 K 
são 2,02 e 0,84 g/em”, respectivamente. Calcule 
seus volumes molares. (d) Os volumes molares 
no estado sólido são semelhantes aos do estado 
gasoso? Explique. (e) Você acredita que os volu- 
mes molares no estado líquido estão mais perto 
dos volumes molares em estado sólido ou em 
estado gasoso? 

O ácido benzoico, C9HsCOOH, funde a 122 ºC. 
A densidade no estado líquido a 130 °C é 1.08 
g/cm’. A densidade do ácido benzoico sólido a 
15ºCé 1,266 g/cm’. (a) Em qual desses dois esta- 
dos a distância média entre as moléculas é maior? 
(b) Explique a diferença nas densidades das duas 
temperaturas em termos de energias cinéticas 
relativas das moléculas. 
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FORÇAS INTERMOLECULARES (SEÇÃO 11.2) 


11.15 (a) Que tipo de força de atração intermolecular 
atua entre todas as moléculas? (b) Que tipo de 
força de atração intermolecular atua somente 
entre moléculas polares? (c) Que tipo de força de 
atração intermolecular atua apenas entre o átomo 
de hidrogênio de uma ligação polar e um átomo 
eletronegativo pequeno vizinho? 

11.16 (a) Geralmente, quais são mais fortes: as intera- 
ções intermoleculares ou as interações intramo- 
leculares? (b) Quais desses tipos de interação são 
quebrados quando um líquido € convertido em 
um gás? 

11.17 Descreva as forças intermoleculares que devem 
ser superadas para converter estas substâncias 
de líquido para gás: (a) S03, (b) CH;COOH, 
(9HS. 

11.18 Que tipo de força intermolecular explica cada uma 
dessas diferenças? (a) O CH;OH entra em ebulição 
2.65 ºC; o CHsSH entra em ebulição a 6 °C. (b) o 
Xe é um líquido à pressão atmosférica e a 120 K, 
ao passo que o Ar é um gás sob as mesmas con- 
dições, (e) O Kr, de massa atômica 84, entra em 
ebulição a 1209 K, enquanto o Cly, com massa 
molecular de 71, entra em ebulição a 238 K. (d) 
A acetona entra em ebulição a 56 °C, enquanto o 
2-metilpropano entra em ebulição a 12 °C. 


n qu 
che ciencia, 
Acetons 2-metilpropano 


11.19 (a) O que significa o termo polarizabilidade (b) 
Qual dos seguintes átomos você acha que é pola- 
rizabilizável: N, P, As, Sb? Explique. (©) Liste as 
seguintes moléculas em ordem crescente de pola- 
rizabilidade: GeClu, CHa, SiCla, SiHg e GeBra. 
(d) Determine a ordem dos pontos de ebulição 
das substâncias do item (6). 

11.20 Verdadeiro ou falso: 

(a) Para moléculas com massas moleculares seme- 
Ihantes, as forças de dispersão tornam-se mais 
fortes à medida que as moléculas ficam mais. 
polarizáveis. 

(b) Para os gases nobres, as forças de dispersão 
diminuem enquanto os pontos de ebulição 
aumentam à medida que descemos em um 
grupo da tabela periódica. 

(© Em relação às forças de atração totais de 
determinada substância, as interações dipolo- 
dipolo, quando presentes, são sempre maiores 
que as forças de dispersão, 
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(d) Todos os outros fatores sendo iguais, as forças 
de dispersão entre moléculas lineares são maiores 
que aquelas entre moléculas cujos formatos são 
quase esféricos. 

Qual membro de cada par tem as maiores forças 
de dispersão? 

(a) H20 ou HS, (b) CO; ou CO, (c) SiHs ou 
Ge, 

Qual membro de cada par tem as forças de dis- 
persão intermoleculares mais intensas? (a) Bra 
ou Oz, (b) CHyCH:CH;CH;SH ou CH;CH:CH3 
CH;CHSH, (€) CH;CH:CH;C1 ou (CH;)CHCL 
O butano e o 2-metilpropano, cujos modelos de 
preenchimento espacial são mostrados a seguir, 
são ambos apolares e tèm a mesma fórmula mole- 
cular, CsH1o, mas o butano tem o ponto de ebulição 
mais alto (0,5 °C em comparação aos —11,7 °C 
do 2-metilpropano). Explique. 


(a) Butano 


(b) 2-Metilpropano 


O álcool propílico (CH;CH;CH,0H) e o álcool 
isopropílico [(CHs):CHOH), cujos modelos de 
preenchimento espacial são mostrados a seguir, 
têm pontos de ebulição de 97.2 e 82,5 °C, respec- 
tivamente. Explique por que o ponto de ebulição 
do álcool propílico é maior, mesmo que ambos 
tenham a fórmula molecular CHçO. 


4 de 


(a) Álcool propílico (b) Álcool isopropílico 


(a) Quais átomos uma determinada molécula 
deve conter para participar de uma ligação de hi- 
drogênio com outras moléculas do mesmo tipo? 
(b) Qual das seguintes moléculas podem formar 
ligações de hidrogênio com outras moléculas do 
mesmo tipo: CH;F, CH;NHo, CH3OH, CH;Br? 
Justifique a diferença de pontos de ebulição em 
cada par: (a) HF (20 °C) e HCI (-85 °C), (b) 
CHCI; (61 °C) e CHBr (150°C), (c) Brz (59°C) 
€11 (97°C). 


nz 
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O ctilenoglicol (HOCH;CH;OH), a principal 
substância dos anticongelantes, tem um ponto de 
ebulição normal de 198 *C. Em contrapartida, o 
álcool etílico (CH;CH;OH) entra em ebulição 
78 *C à pressão atmosférica. O éter dimetil etile- 
noglicólico (CH;OCH;CH;OCHs) tem um pon- 
to de ebulição normal de 83 °C, e o éter metil-etí- 
lico (CHsCH2OCHs) tem um ponto de ebulição 
normal de 11 °C. (a) Explique por que a substi- 
tuição de um hidrogènio por um oxigênio em um 
grupo CH) geralmente resulta em um ponto de 
ebulição mais baixo. (b) Quais são os principais 
fatores responsáveis pela diferença de pomos de 
ebulição dos dois ceres? 

Com base nos tipos de forças intermoleculares, 
determine a substância em cada par com o ponto 
de ebulição mais elevado: (a) propano (CyHs) ou 
m-butano (CsHyo), (b) éter etílico (CHsCH;O- 
CH;CHs) ou I-butanol (CH;CH;CH;CH;0H). 
(0) dióxido de enxofre (SO) ou trióxido de enxo- 
fre (SO), (d) fosgênio (CI;CO) ou formaldeído 
(500). 

Analise e compare os pontos de ebulição normal 
e os pontos de fusão normal do H20 e do H:S. 
Com base nessas propriedades físicas, qual subs- 
tância tem forças intermoleculares mais fortes? 
Que tipos de força intermolecular existem em 
cada molécula? 

A seguinte citação sobre amônia (NH) é de um 
livro-texto de química inorgânica: “Estima-se 
que 26% das ligações de hidrogênio no NH5 que- 
bram durante a fusão, 7% durante o aquecimento 
da fusão até o ponto de ebulição e os 67% finais 
na transferência para a fase gasosa no ponto de 
ebulição”. Do ponto de vista da energia ciné- 
tica das moléculas, explique (a) por que há uma 
diminuição da energia das ligações de hidrogênio 
durante a fusão, e (b) por que a maior parte da 
perda nas ligações de hidrogênio ocorre na tran- 
sição do estado líquido para o estado de vapor. 
Uma série de sais que contém o nion poliatô- 
mico tetraédrico, BF; são líquidos iônicos, 
enquanto sais com o fon tetraédrico um pouco 
maior SO," não formam líquidos iônicos. Expli- 
que essa observação. 

A fórmula estrutural genérica de um cátion 
1-alquil-3-metiimidazóio é: 


em que R é um grupo alquila -CH:(CH;)aCH. 
Os pontos de fusão dos sais formados entre o 


60 °C), R = CH:CH:CH; 
(pf =40 °C), R = CH:CH:CH;CH; (pf = 10°C) 
€ R = CH;CH;CH;CH;CH;CH; (pf =—61 °C). 
Por que o ponto de fusão diminui à medida que o 
comprimento do grupo alquila aumenta? 


PRINCIPAIS PROPRIEDADES DOS LÍQUIDOS 
(SEÇÃO 11.3) 
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(a) Qual é a relação entre a tensão superficial e a 
temperatura? (b) Qual é a relação entre a visco- 
sidade e a temperatura? (e) Por que substâncias 
com forte tensão superficial também tendem a ter 
alta viscosidade? 

Com base na estrutura e na composição, dispo- 
nha o CH;Clz, o CHsCH;CH; e o CH;CH;OH 
em ordem (a) crescente de forças intermolecula- 
res, (b) crescente de viscosidade e (e) crescente 
de tensão superficial. 

Explique as seguintes observações: (a) A tensão 
superficial do CHBry é maior que a do CHCI) 
(b) À medida que a temperatura aumenta, o óleo 
flui mais rapidamente por meio de um tubo es- 
treito. (€) Pingos de chuva que se unem em um 
capô de automóvel encerado assumem uma for- 
ma quase esférica. (d) Gotículas de óleo que se 
unem em um capô de automóvel encerado assu- 
mem forma plana. 

A hidrazina (HyNNHo), o peróxido de hidrogê- 
nio (HOOH) e à água (H30) têm tensões super- 
ficiais excepcionalmente elevadas em compara- 
ção às outras substâncias de massas moleculares 
comparáveis. (a) Represente as estruturas de 
Lewis desses três compostos. (b) Qual proprie- 
dade estrutural essas substâncias têm em comum 
& como ela pode contribuir para essas tensões 
superficiais levadas? 

Os pontos de ebulição, as tensões superficiais e 
as viscosidades da água e de vários álcoois são 
os seguintes: 


Pontode Tensão superficial Viscosidade 


CAPÍTULO 17 LÍQUIDOS E FORÇAS INTERMOLECULARES | 499 


1138 


(a) Para o etanol, o propanol e o n-butanol, os 
pontos de cbulição, as tensões superficiais e as 
viscosidades aumentam. Qual é a razão para esse 
aumento? (b) Como você explica o fato de o pro- 
panol e o etilenoglicol terem massas moleculares 
semelhantes (60 versus 62 uma), mas a viscosi- 
dade do etilenoglicol ser mais de 10 vezes maior 
que a do propanol? (e) Como você explica o fato 
de a água ter a maior tensão superficial, mas a 
viscosidade mais baixa? 

(a) Você acha que a viscosidade do n-pentano, 
CHsCH;CH;CH:CH,, é maior ou menor que a vis- 
cosidadedon-hexano, CH;CHzCH:CH:CH;CH;? 
(b) Você acredita que a viscosidade do neopen- 
tano, (CH;);C é menor ou maior que a do n-pen- 
tano? (Veja a Figura 11.6 para analisar o formato 
dessas moléculas.) 


MUDANÇAS DE FASE (SEÇÃO 11.4) 
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Nomeia transição de fase em cuda uma das se- 
guintes situações e indique se cla é exotérmica ou 
endotérmica: (a) Quando o gelo é aquecido, ele se 
transforma em água. (b) Roupas molhadas secam 
“em um dia quente de verão. (e) Geada aparece em 
uma janela em um dia frio de invemo. (d) Gotas 
de água aparecem em um copo gelado de cerveja. 
Nomeie a transição de fase em cada uma das 
seguintes situações e indique se ela é exotérmica 
ou endotérmica: (a) O vapor de bromo se trans- 
forma em bromo líquido quando é resfriado. (b) Os 
Cristais de iodo desaparecem de cápsulas de evapo- 
ração enquanto eles estão em uma capela de labo- 
ratório. (€) O álcool esfregado em um recipiente 
aberto desaparece lentamente (d) A lava derretida 
de um vulcão transforma-se em rocha sólida. 
Explique por que o calor de fusão de qualquer 
substância geralmente é mais baixo do que o seu 
calor de vaporização. 

O cloreto de etila (C;HsC1) entra em ebulição a 
12 °C. Quando o C;HsCI líquido sob pressão é 
pulverizado em uma superfície no ar à tempe- 
ratura ambiente (25 °C), a superfície é resfriada 
consideravelmente. (a) O que essa observação 
indica sobre o calor específico do CoHsCI(g) em 
comparação ao do C)HsCH)? (b) Considere que 
o calor perdido pela superfície € ganho pelo clo- 
reto de etila. Que entalpias você deve considerar 


ebulição CO (Wm?) (kgim-s) 

Aga, HO 100 73x102 09x07 
Etanol CHCHOH 78 23x10? 11x10 
Proparol, 9 24x0? 22x10 
 CHCH:CH:0H 

n-butanol, “7 26x 1072 26x 107 
CH onccHon 

Etilenoglicol 197 asx? 26x107 
HOCH:CHOH 


se for calcular a temperatura final da superfície? 

11.43 Durante muitos anos, a água potável foi resfriada 
em climas quentes mediante a sua evaporação de 
superfícies de bolsas de lona ou jarros de barro 
porosos, Quantos gramas de água podem ser res- 
friados de 35 para 20 *C mediante a evaporação 
de 60 g de água? (O calor de vaporização da água 
nessa faixa de temperatura é de 2,4 KJ/g. O calor 
específico da água é 4,18 J/g-K). 
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1144 Compostos como o CCF; são conhecidos como 
elorofluorcarbonetos, ou CFCs. Esses compostos 
já foram amplamente utilizados como refrigeran- 
tes, mas agora estão sendo substituídos por com- 
postos considerados menos nocivos para o meio 
ambiente. O calor de vaporização do CChF; é 
289 J/g. Que massa de substância deve evapo- 
rar para congelar 200 g de água, inicialmente a 
15 °C? (O calor de fusão da água é 334 J/g, e o 
calor específico da água € 4,18 J/g-K). 

11.45 O etanol (C;HsOH) funde-se a —114 °C e entra 
em ebulição a 78 °C. A entalpia de fusão do cta- 
nol é 5,02 KJ/mol, e a entalpia de vaporização, 
38,56 Kl/mol. Os calores específicos do etanol 
sólido e líquido são de 0,97 € 2,3 J/g-K, respec- 
tivrnêdo, (A) Quanto calor é meesi ia pasa 
convertor 42,0 g de etanol a 35 °C pers a fame 
de vapor a 78 °C? (b) Quanto calor é necessário 
para converter a mesma quantidade de etanol a 
—155 °C para a fase de vapor a 78 °C? 

1146 O composto de Auorocarbono CsCIEs tem um 
ponto de ebulição normal de 47,6 °C. Os calo- 
res específicos do C;ChFs(l) e CsCyPs(g) são 
0,91 € 0,67 J/g-K, respectivamente. O calor de 
vaporização do composto é 27,49 KJ/mol. Cal- 
cule o calor necessário para converter 35,0 g de 
CCF; líquido a 10,00 °C para gás a 105,00 °C. 

11.47 (a) Qual é o significado da pressão crítica de uma 
substância? (b) O que acontece com a temperatu- 
ra critica de uma série de compostos à medida que 
a força de atração entre as moléculas aumenta? 
(€) Qual das substâncias listadas na Tabela 11.6 
pode ser liquefeita à temperatura do nitrogênio 
líquido (-196 °C)? 

1148 As temperaturas críticas (K) « pressões (atm) de 
uma série de metano halogenados são as seguintes: 


Composto CHF Chh Cf ch 
Temperatura chica 471 385 302 27 
Pressão aca as “6 382 30 


(a) Liste as forças intermoleculares que atuam em 
cada composto. (b) Determine a ordem crescen- 
te de atrações intermoleculares, da menor para a 
maior, para essa série de compostos. (e) Determi- 
ne a temperatura e a pressão criticas do CCly, com 
base nas tendências da tabela apresentada. Analise 
as temperaturas e as pressões criticas determinadas 
experimentalmente para o CCly, usando uma fonte 
como o CRC Handbook of Chemistry and Physics, 
e sugira uma razão para quaisquer discrepâncias. 


PRESSÃO DE VAPOR (SEÇÃO 11.5) 
11.49 Qual dos itens a seguir afeta a pressão de vapor de 
“um líquido? (a) volume do líquido, (b) área super- 


ficial, (e) forças de atração intermoleculares, (d) 
temperatura, (e) densidade do líquido. 


11.50 A acetona (HyCCOCH;) tem um ponto de ebuli- 
ção de 56 °C. Com base nos dados apresentados 
na Figura 11.25, você acha que ela tem uma pres- 
são de vapor mais elevada ou mais baixa que a do 
etanol a 25 °C? 

11.51 (a) Disponha as seguintes substâncias em ordem 
crescente de volatilidade: CHa, CBr4, CHCl, 
CHsCI, CHBrs e CH:Br (b) De que maneira os 
pontos de ebulição variam nessa sério? (c) Ex- 
plique sua resposta ao item (b) com relação às 
forças intermoleculares. 

11.52 Verdadeiro ou falso: 

(a) O Cr, é mais volátil que o CCI, 

(b) O CBrg tem um ponto de ebulição mais cle- 
vado que o CCL. 

(6) O CB, tem forças intermoleculares mais fra- 
cas queo CCL, 

(d) O CBr tem pressão de vapor superior à mes- 
ma temperatura. 

11.53 (a) Duas panelas com água estão em diferentes 
bocas de um fogão, Uma panela de água está em 
ebulição vigorosa, enquanto a outra está em ebu- 
lição branda. O que pode ser dito sobre a tempe- 
fatura da água nas duas panelas? (b) Um grande 
recipiente de água e um pequeno estão à mesma 
temperatura. O que pode ser dito sobre as pressões 
de vapor relativas à água nos dois recipientes? 

11.54 Explique as seguintes observações: (a) A água 
evapora mais rapidamente em um dia quente 
e seco do que em um dia quente e úmido. (b) 
Demora mais tempo para cozinhar um ovo em 
água fervente em altas altitudes do que em alti- 
tudes mais baixas. 

11.55 Com base nas curvas de pressão de vapor da Figura 
11.25, (a) estime o ponto de ebulição do etanol 
a uma pressão extema de 200 torr, (b) estime a 
pressão extema a qual o etanol entra em chulição: 
60°C, (e) calcule o ponto de ebulição do éter etilico 
a 400 torr, e (d) estime a pressão externa a qual o 
éter etilico entra em ebulição a 40 °C. 

11.56 O Apêndice B lista a pressão de vapor da água a 
diferentes pressões externas. 

(a) Coloque os dados do Apêndice B, pressão de 
vapor (tom) versus temperatura (ºC) em um 
gráfico. Com base em seu gráfico, estime a 
pressão de vapor d'água à temperatura corpo- 
ral, 37ºC. 

(b) Explique o significado dos dados a 760,0 torr, 
10°C. 

(€) Uma cidade a uma altitude de 5.000 pés acima 
do nível do mar tem uma pressão barométrica 
de 633 torr. À que temperatura você teria que 
aquecer a água para que ela entrasse em cbuli- 
ção nessa cidade? 


(d) Uma cidade a uma altitude de 500 pés abaixo 
do nível do mar teria uma pressão barométrica 
de 774 tor. A que temperatura você teria que 
aquecer a água para que ela entrasse em ebuli- 
ção nessa cidade? 

(6) Para as duas cidades dos itens (c) e (d), com- 
pare as energias cinéticas médias das molécu- 
las de água em seus pontos de ebulição. Elas 
são iguais ou diferentes? Explique. 


DIAGRAMAS DE FASES (SEÇÃO 11.6) 


11.57 
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11.59 


11.60 
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(a) Qual € o significado do ponto crítico em um 
diagrama de fases? (b) Por que a linha que separa 
as fases líquida e gasosa termina no ponto critico? 
(a) Qual é o significado do ponto triplo em um 
diagrama de fases? (b) Você poderia calcular o 
ponto triplo da água medindo a temperatura em 
um recipiente no qual o vapor d'água, a água 
líquida e o gelo estão em equilíbrio sob 1 atm 
de ar? Explique. 

Consultando a Figura 11.28, descreva todas as 
mudanças de fase que ocorreriam em cada um dos 
seguintes casos: (a) O vapor de água inicialmente 
a 0,005 atm e -0.5 °C é lentamente comprimi- 
do a uma temperatura constante, até que a pres- 
são final seja de 20 atm. (b) Água inicialmente 
a 100,0 °C e 0,50 atm é resíriada a uma pressão 
constante, até que a temperatura seja de —10 °C. 
Consultando a Figura 11.29, descreva as mudan- 
ças de fase (e as temperaturas em que clas ocor- 
rem) quando o CO; é aquecido de 80 a -20 "C 
a (a) pressão constante de 3 atm, e (b) pressão 
constante de 6 atm. 


O diagrama de fases do neônio é o segui 


ERC 
Temper K) 


Consulte o diagrama de fases para responder às 
seguintes perguntas. 

(a) Qual é o valor aproximado do ponto de fusão 
normal? (b) Em que faixa de valores de pressão 
o neônio sólido irá sublimar? (c) À temperatura 
ambiente (7=25 *C) o neônio pode ser liquefei- 
to por compressão? 

Com base no diagrama de fases do ncônio, res- 
ponda as seguintes questões: (a) Qual é o valor 
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aproximado do ponto de ebulição normal? (b) 
O que você pode dizer sobre a intensidade das 
forças intermoleculares do neônio e do argônio 
com base nos pontos críticos do Ne e do Ar (ver 
Tabela 11.6)? 

O fato de a água poder ser facilmente encontrada 
nos três estados (sólido, líquido e gás) na Terra 
€, em parte, uma consequência do fato de o ponto 
triplo da água (T=0,01 °C, P = 0,006 atm) cair 
em uma faixa de temperaturas e pressões encon- 
tradas na Terra. A maior lua de Saturno, Titã, 
tem uma quantidade considerável de metano 
em sua atmosfera. Estima-se que as condições 
na superfície de Ti sejam P = 1,6 atm e T= 
—178 °C. Como pode ser visto no diagrama de 
fases do metano (Figura 11.30), essas condi- 
ções não são muito diferentes do ponto triplo 
do metano, levantando a possibilidade de que 
metano sólido, líquido e gasoso possa ser encon- 
trado em Titã. (a) Em que estado você esperaria 
encontrar o metano na superfície de Titã? (b) 
Subindo pela atmosfera, a pressão diminui, Se 
considerarmos que a temperatura não varia, que 
mudança de fase você esperaria ver à medida que 
nos afastamos da superfície? 

A 25 °C, o gálio é um sólido com uma densidade de 
5,91 g/cm”. Seu ponto de fusão, 29,8 °C, é baixo o 
suficiente para que você possa derretê-lo segurando- 
«o em sua mão. A densidade do gálio líquido, logo 
acima do ponto de fusão, é de 6,1 g/cm”. Com base 
nessa informação, que característica incomum você 
esperaria encontrar no diagrama de fases do gálio? 


CRISTAIS LÍQUIDOS (SEÇÃO 11.7) 


Em relação à disposição e à liberdade de movi- 
mento das moléculas, de que maneira as fases 
líquida cristalina nemática e líquida comum são 
similares? Como elas são diferentes? 

Que observações fitas por Reinitzer sobre o ben- 
2oato de colesterila poderiam sugerir que essa 
substância tem uma fase líquida cristalina? 

As moléculas. mostradas na Figura 11.33 têm 
grupos polares (isto é, grupos de átomos que dão 
origem a momentos de dipolo consideráveis den- 
tro das moléculas). Como a presença de grupos 
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o; 
CH;CH);CH=CH-CH 


polares pode aumentar a tendência de formação- 

de cristais líquidos? 

Uma das mais eficazes substâncias líquidas cris- 

talinas utilizadas no LCDs é a molécula: 
Echo CH 

o a Pi 

tm en” men; 


|-C=N 


(a) Quantas ligações duplas existem nessa 
molécula? 

(b) Descreva as características da molécula que 
a tomam propensa a mostrar um comporta- 
mento líquido cristalino. 


11.69 


1170 


um 


n72 


Para determinada substância, a fase líquida cris- 
talina tende a ser mais viscosa que a fase liquida. 
Por quê? 

Descreva como uma fase de cristal líquido coles- 
térica difere de uma fase nemática. 
Frequentemente, ocorre de uma substância com 
uma fase líquida cristalina esmética um pouco 
acima do ponto de fusão passar para uma fase 
líquida cristalina nemática a uma temperatura mais 
elevada. Explique esse tipo de comportamento. 
Pode-se dizer que a fase líquida cristalina esmé- 
tica é mais ordenada que a fase nemática. Isso é 
verdade? 


) EXERCÍCIOS ADICIONAIS 


nas 
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À medida que as forças de atração intermolecu- 
lares entre as moléculas aumentam em magni- 
tude, você espera que cada um dos itens a seguir 
aumente ou diminua em magnitude? (n) Pressão de 
vapor, (b) Calor de vaporização, (e) Ponto de cbu- 
lição, (d) Ponto de congelamento, (e) Viscosidade, 
(N) Tensão superficial, (g) Temperatura critica. 

A tabela a seguir lista a densidade do O; em 
várias temperaturas e a 1 atm. Coloque os dados 
em um gráfico e determine o ponto de ebulição 
normal da substância. 


Temperatura (K) Densidade (mol) 
E) “1 
E) 386 
CI m 
9% 356 
100 ou 
no 0102 
“o 0087 


Suponha que você tenha dois líquidos molecula- 
res incolores, um em ebulição a -84 °C, o outro, 
a 34 ºC, e ambos à pressão atmosférica. Qual das 
seguintes afirmações está correta? A cada declara- 
ção incorreta, modifique a instrução de modo que 
ela fique correta. (a) O líquido de ponto de ebu- 
lição mais elevado tem forças intermoleculares 
totais maiores que o líquido de ponto de ebulição 
mais baixo. (b) O líquido de ponto de ebulição mais 
baixo deve ser formado por moléculas apolares. (e) 
O líquido de ponto de ebulição mais baixo tem um 
peso molecular mais baixo que o líquido de ponto 
de ebulição mais elevado. (d) Os dois líquidos têm 


nm 


um 
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pressões de vapor idênticas nos seus pontos de 
ebulição normais. (e) A —84 °C, ambos os líquidos 
têm pressões de vapor de 760 mmHg. 

Dois isômeros do composto plano 1,2-dicloro- 
etileno são mostrados a seguir. 


a ” Fa as = A 
a So 4 Y 
kad koss 


(a) Qual dos dois isômeros terá forças dipolo- 
dipolo mais fortes? (b) Um isômero tem um ponto 
de ebulição de 60.3 °C e o outro, de 47,5 °C. Qual 
isômero tem qual ponto de ebulição? 

No diclorometano, CHCl (a = 1,60 D), a contri- 
buição da força de dispersão para as forças de atra- 
ção intermoleculares é cerca de cinco vezes maior 
que a contribuição das forças dipolo-dipolo. Em 
comparação ao CH;CI, você acha que a impor- 
tância relativa da contribuição dipolo-dipolo 
aumentaria ou diminuiria (a) no dibromometano 
(uu = 1,43 D), (b) no difluorometano (u = 1,93 D)? 
(© Explique. 

Quando um átomo ou um grupo de átomos são 
substituídos por um átomo de H no benzeno 
(C6H9, os pontos de ebulição se alteram. Expli- 
que a ordem dos seguintes pontos de ebulição: 
CoH (80 °C), CoHsC1 (132 °C), CeHsBr (156 °C), 
C6H5OH (182 °C). 

Do ponto de vista atômico, o DNA de dupla 
hélice (Figura 24.30) se parece com uma escada 
em caracol; os “degraus da escada” consistem em 
moléculas unidas por ligações de hidrogênio. O 
açúcar e os grupos fosfato formam os lados da 


escada, A seguir, são mostradas as estruturas dos 
pares de bases adenina-timina (AT) e guanina- 
citosina (GC): 


CH Or eH—sH “N 


Chosina Guanina 
Você pode ver que os pares de bases AT são man- 
tidos unidos por duas ligações de hidrogênio e os 
pares de bases GC são mantidos unidos por três 
ligações de hidrogênio. Que par de bases é mais 
estável ao aquecimento? Por quê? 

O etilenoglicol (HOCH;CH,0H) € o principal 
componente dos anticongelantes. É um líquido 
ligeiramente viscoso, não muito volátil à tem- 
peratura ambiente, e com um ponto de ebulição 
de 198 ºC. O pentano (C5H1), com aproximada- 
mente a mesma massa molecular, é um líquido 
no viscoso altamente volátil à temperatura 
ambiente e cujo ponto de ebulição é de 36,1 *C. 
Explique as diferenças nas propriedades físicas 
das duas substâncias. 

Use os pontos de ebulição normais 

propano (CsHs) —42.1 *C 

butano (C4H0) -0.5 °C 

pentano (sta) 36,1 *C 

hexano (CoHya) 68.7 “C 

heptano (C)Hy6) 98.4 °C 

para estimar o ponto de ebulição normal do 
octano (CHa). Explique a tendência dos pontos 
de ebulição. 

Uma das características mais atraentes dos liqui- 
dos iônicos é a sua baixa pressão de vapor, que 
por sua vez tende a torná-los não inflamáveis. Por 
que íquidos iônicos têm pressões de vapor mais 
baixas que a maioria dos líquidos moleculares em 
temperatura ambiente? 

(a) Quando você se exercita vigorosamente, 
você transpira. Como isso ajuda o seu corpo a se 
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11.85 


11.86 


resfriar? (b) Um frasco de água está ligado a uma 
bomba de vácuo. Poucos momentos depois que a 
bomba é ligada, a água começa a ferver. Depois 
de alguns minutos, a água começa a congelar. 
Explique por que esses processos ocorrem. 

A tabela a seguir apresenta a pressão de vapor do 
hexafivorobenzeno (CsF6) como uma função da 
temperatura: 


Temperatura (K) Pressão de vapor (torr) 
200 3242 
3000 9247 
300 usa 
3300 34 
300 «829 


(a) Ao colocar esses dados de maneira adequada 
em um gráfico, determine se a equação de Clau- 
sius-Clapeyron (Equação 11.1) é obedecida. Em 
caso afirmativo, use o seu gráfico para determi- 
nar AHyap do Cof (b) Utilize esses dados para 
determinar o ponto de ebulição do composto. 

Suponha que a pressão de vapor de uma substân- 
cia é medida em duas temperaturas diferentes. 
(a) Com base na equação de Clausius-Clspeyron 
(Equação 11.1), derive a seguinte relação entre 
as pressões de vapor, P, e Pa, e as temperaturas. 
absolutas em que elas foram medidas, Ty e T3: 


(b) A gasolina é uma mistura de hidrocarbonetos, 
sendo um dos componentes principais o octano 
(CH;CH:CH:CH;CH;CH;CH;CH;). O octano 
tem uma pressão de vapor de 13,95 torr a 25 * 
e uma pressão de vapor de 144,78 torr a 75 * 
Com base nesses dados e na equação do item 
(a, calcule o calor de vaporização do octano. (e) 
Consulte a equação do item (a) e os dados indica- 
dos no item (b) para calcular o ponto de ebulição 
normal do octano. Compare sua resposta com a 
obtida no Exercício 11.80. (d) Calcule a pressão 
de vapor do octano a -30 °C. 

Os seguintes dados apresentam as temperaturas 
a que determinadas pressões de vapor são alcan- 
çadas pelo diclorometano (CHCl) e iodeto de 
metila (CH31): 


Pressão de vapor (torr) 100 400 1000 4000 
T para HCR (00) 3 -a3 63 21 
T paa HO -58 -242 -70 253 
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(a) Qual das duas substâncias espera-se que te- 
nha as maiores forças dipolo-dipolo? Qual deverá 
ter as maiores forças de dispersão? Com base em 
suas respostas, explique por que é difícil prever 
qual composto seria mais volátil. (b) Qual com- 
posto você espera que tenha o ponto de cbulição 
mais elevado? Confira sua resposta em um livro 
de referência como o CRC Handbook of Che- 
mistry and Physics. (c) A ordem de volatilidade 
dessas duas substâncias se altera à medida que a 
temperatura aumenta. Que quantidade deve ser 
diferente para as duas substâncias para que esse 
fenômeno ocorra? (d) Fundamente sua resposta 
ao item (c), fazendo um gráfico apropriado. 

O naftaleno (CioHs) é o principal ingrediente 
das bolas de naftalina tradicionais. Seu ponto de 
fusão normal é 81 °C; seu ponto de ebulição nor- 
mal, 218 °C; seu ponto triplo, 80 °C a 1.000 Pa. 
Com base nesses dados, construa um diagrama de 
fases do naftaleno, classificando todas as regiões 
do diagrama, 


1189 


Um relógio com um mostrador de cristal líquido 
(LCD) não funciona corretamente quando é ex- 
posto a baixas temperaturas durante uma viagem 
à Antártida. Explique por que o LCD pode não 
funcionar bem em baixas temperaturas. 
Determinada substância líquida cristalina tem o 
diagrama de fases mostrado na figura a seguir. 
Por analogia ao diagrama de fases de uma subs- 
tância líquida não cristalina, identifique a fase 
presente em cada área. 


) EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


11.90 


ns 


1192 


(a) Em nível molecular, que fator é responsável 
pelo aumento constante na viscosidade com o 
aumento da massa molecular na série de hidro- 
carbonetos mostrada na Tabela 11.5? (b) Embora 
a viscosidade varie em um fator de mais de dois 
na série do hexano ao nonano, a tensão super- 
ficial a 25 °C aumenta apenas cerca de 20% na 
mesma série, Como você explica isso? (e) O 
álcool m-octítico [CHs(CH;)hOH] tem uma vis- 
cosidade de 1,01 X 10° kg/m-s, muito maior que 
o nonano, com aproximadamente a mesma massa 
molecular. O que explica essa diferença? Como 
sua resposta se relaciona à diferença nos pontos 
de ebulição normais dessas duas substâncias? 

A acetona [(CHs):CO] é amplamente usada como 
um solvente industrial. (a) Represente a estrutura 
de Lewis da molécula de acetona e determine a 
geometria em tomo de cada átomo de carbono. 
(b) A molécula da acetona é polar ou apolar? (e) 
Que tipos de forças de atração intermoleculares 
há entre as moléculas de acetona? (d) O I-pro- 
pano! (CHyCH;CH;0H) tem massa molecular 
muito semelhante à da acetona, mas a acetona 
entra em ebulição a 56,5 “Ce o I-propanola 97,2 
“C. Explique a diferença. 

A tabela mostrada a seguir lista os calores mo- 
lares de vaporização de vários compostos orgã- 
nicos. Use exemplos específicos dessa lista para 
ilustrar de que maneira o calor de vaporização 
varia de acordo com (a) a massa molar, (b) o for- 
mato da molécula, (e) a polaridade da molécula, 
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(A) as interações entre as ligações de hidrogênio. 
Explique essas comparações em termos da natu- 
reza das forças intermoleculares aplicadas. (Você 
pode achar útil representar a fórmula estrutural 
de cada composto.) 


Composto Calor de vaporização (kimo) 
CCC 190 
CHICH;CHCH;CH; ns 
Hc na 
COCH no 
CHychchhr E 
CHCH;CHOH aa 


A pressão de vapor do etanol (CaHsOH) a 19 °C 
€ 40,0 torr. Uma amostra de 1,00 g de etanol é 
colocada em um recipiente de 2,00 L a 19 *C, Se 
o recipiente fosse fechado e o etanol atingisse o 
equilíbrio com seu vapor, quantos gramas de cta- 
nol líquido permaneceria? 

O butano líquido (C4H0) é armazenado em garra- 
fas para ser utilizado como combustível. O ponto de 
ebulição normal do butano é listado como -0,5 °C. 
(a) Suponha que o tanque esteja sob a luz do sol 
e atinja uma temperatura de 35 °C. Você espera 
que a pressão no tanque seja major ou menor que 
a pressão atmosférica? De que modo a pressão 
dentro do tanque depende da quantidade de butano- 
líquido que há dentro dele? (b) Suponhamos que 


a válvula do tanque esteja aberta e alguns litros de 
butano escapem rapidamente. O que você acha que 
aconteceria com a temperatura do butano líquido 
remanescente no tanque? Explique. (c) Quanto 
calor deve ser adicionado para vaporizar 250 g de 
butano se o calor de vaporização dele é 21,3 kJ/ 
mol? Que volume essa quantidade de butano ocupa 
a75Storre 35°C? 
Com base na informação dos Apêndices B e C, 
calcule a massa mínima, em gramas, de propano, 
CsHa(g), que deve ser comprimida para fomecer 
a energia necessária para converter 5,50 kg de 
gelo à temperatura de -20 °C em água em estado 
líquido a 75 °C. 
11.96 A pressão de vapor de um líquido volátil pode ser 
determinada ao borbulhar lentamente um volume 


11.95 
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conhecido do gás nele, em temperatura e pressão 
conhecidos. Em um experimento, 5,00 L de gás 
No passam através de 7,2146 g de benzeno Ií- 
quido (CoH) a 26,0 "C. O líquido remanescente 
após o experimento pesa 5,1493 g. Considerando 
que o gás fica saturado com vapor de benzeno e 
que o volume total de gás, bem como a tempera- 
tura, permanecem constantes, qual é a pressão de 
vapor do benzeno em torr? 

11.97 A umidade relativa do ar é igual à razão entre a 
pressão parcial da água no are a pressão de vapor 
em equilíbrio da água na mesma temperatura mul- 
tiplicado por 100%. Se a umidade relativa do ar é 
589% e sua temperatura é 68 ° F, quantas molécu- 
las de água estão presentes em um cômodo que 
mede 12 pés X 10 pés X 8 pés? 


) ELABORE UM EXPERIMENTO 


Os fluidos hidráulicos são usados para transferir energia. 
em máquinas hidráulicas assim como controladores de 
voo em aeronaves, equipamentos de escavação e freios 
hidráulicos. A energia é transferida pelo líquido, que é 
distribuída através de mangueiras e de tubos por meio de 
várias bombas e válvulas. Imagine que um líquido orgâni- 
co é necessário para servir como um fluido hidráulico em 
uma faixa de temperaturas. Os três isômeros do hexanol 
tem hipoteticamente a potência adequada. Esses compos- 
tos possuem esqueleto de carbono com seis grupos -OH 
no primeiro, segundo ou terceiro carbono da cadeia. (Ver 
a Seção 2.9 para a nomenclatura das substâncias orgåni 
cas simples). Essas três substâncias ainda terão diferentes. 
propriedades fundamentais semelhantes. (a) Que propric- 


dades seriam importantes nessa aplicação? (b) Depois de 
ter identificado pelo menos duas propriedades necessárias. 
para a aplicação, descreva os experimentos que você rea- 
lizaria para determinar qual dos três álcoois seria o mais. 
adequado para ser utilizado como um fluido hidráulico. 
(© A classe de compostos chamados hexanodióis está re- 
Iscionada aos hexanóis, exceto pelo fato de ter dois gru- 
pos -OH ligados ao esqueleto de seis carbonos. Levante 
uma hipótese de como as propriedades fundamentais que 
você discutiu aqui mudariam a substância de um hexanol 
para um hexanediol. Seus procedimentos experimentais. 
poderiam ser usados para explorar essas propriedades 
para os hexanedióis? 
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SÓLIDOS E MATERIAIS MODERNOS 


Dispositivos modernos, como computadores e telefones celulares, são construídos a partir 
de sólidos com propriedades fisicas muito especificas. Por exemplo, o circuito integrado que 
serve como base para dispositivos eletrônicos é construído usando semicondutores como o 
silo, metais como o cobre e isolantes como o óxido de háfio. 


Quase exclusivamente, cientistas e engenheiros recorrem aos sólidos na produção de 
muitos materiais usados em uma série de outras tecnologias, a exemplo de: ligas em ímãs 
e turbinas de avião, semicondutores em células solares e diodos emissores de luz, e polí- 
meros em aplicações biomédicas e embalagens. Os químicos têm contribuído para a des- 
coberta e o desenvolvimento de novos materiais, seja inventando novas substâncias, seja 
desenvolvendo meios de processar materiais naturais para produzir substâncias com pro- 
pricdades elétricas, magnéticas, ópticas ou mecânicas específicas. Neste capítulo, vamos 
explorar as estruturas e as propriedades dos sólidos. Ao fazer isso, examinaremos alguns 
dos materiais sólidos usados na tecnologia moderna. 


12.1 | CLASSIFICAÇÃO DOS SÓLIDOS 


Os sólidos podem ser tão duros quanto o diamante ou macios como a cera. Alguns 
conduzem a eletricidade facilmente, enquanto outros, não. O formato de alguns sólidos 
pode ser facilmente manipulado, enquanto outros são quebradiços e resistentes a qualquer 
alteração em sua forma. As propriedades físicas, assim como as estruturas dos sólidos, são 
determinadas pelo tipo de ligação que são estabelecidas entre os átomos. Podemos classi- 
ficar os sólidos de acordo com essas ligações (Figura 12.1). 

A existência dos sólidos metálicos está diretamente atrelada ao “mar” de elétrons de 
valência deslocalizados que é compartilhado por todos os átomos. Essa forma de ligação 
permite que os metais conduzam eletricidade. Também é responsável pelo fato de que a 
maioria dos metais são relativamente fortes sem serem quebradiços. Os sólidos iônicos 
resultam da atração eletrostática mútua entre cátions e ânions. As diferenças entre a liga- 
ção iônica e a metálica tomam as propriedades elétricas e mecânicas dos sólidos iônicos 
muito diferentes das dos metais: sólidos iônicos não são bons condutores de eletricidade 
e são quebradiços. Já os sólidos de rede covalente resultam de uma extensa rede de liga- 
ções covalentes, que por sua vez podem gerar materiais extremamente duros, a exemplo do 


O QUE VEREMOS 


12.1 | Classificação dos sólidos Veremos que os 
sólidos podem ser classificados de acordo com o tipo 
de ligação que une os átomos. Essa classificação nos 
ajuda a fazer previsões gerais sobre as propriedades 
dos sólidos. 


12.2 | Estruturas dos sólidos Aprenderemos que, 
nos sólidos cristalinos, os átomos estão dispostos em 
um padrão ordenado e repetitivo, mas nos sólidos 
amorfos esse ordenamento está ausente. Estudaremos 
estruturas e células unitárias, que definem os padrões. 
de repetição que caracterizam os sólidos cristalinos. 


123 | Sólidos metálicos Examinaremos as pro- 
priedades e as estruturas dos metais. Aprenderemos 
que muitos metais apresentam estruturas nas quais os. 
átomos estão empacotados o mais próximo possivel 
uns dos outros. Examinaremos vários tipos de ligas, ou 
seja, materiais formados por mais de um elemento e 
que exibem propriedades características de um metal. 


124 | Ligação metálica Analisaremos com mais 
detalhes as ligações metálicas e como elas são respon- 
sáveis pelas propriedades dos metais no que diz res- 
peito a dois modelos: o modelo do mar de elétrons e 
o modelo do orbital molecular. Aprenderemos como a 
sobreposição de orbitais atômicos dá origem a bandas 
nos metais 


12.5 | Sólidos iônicos Examinaremos as estruturas 
e as propriedades de sólidos cuja existência se deve às 


atrações mútuas entre cátions e ânions. Aprendere- 
mos como as estruturas de sólidos iônicos dependem 
do tamanho relativo dos ions e de sua estequiometria. 


12.6 | Sólidos moleculares Analisaremos breve- 
mente os sólidos que são formados quando moléculas 
se unem por meio de forças intermoleculares fracas. 


127 | Sólidos de rede covalente Exploraremos os 
sólidos em que os átomos se unem por redes extensas 
de ligações covalentes. Aprenderemos como a estru- 
tura eletrônica e as propriedades dos semicondutores 
diferem das dos metais. 


128 | Polímeros Investigaremos os polímeros — 
moléculas de cadeia longa em que um monômero, ou 
seja, uma unidade estrutural menor, se repete várias 
vezes. Veremos que tanto a forma molecular quanto- 
as interações entre as cadeias poliméricas afetam as 
propriedades físicas dos polímeros, 


12.9 | Nanomateriais Aprenderemos que as pro- 
priedades físicas e químicas dos materiais são alte- 
radas quando os cristais tornam-se muito pequenos. 
Esses efeitos começam a surgir quando os materiais 
têm tamanhos da ordem de 1-100 nm. Exploraremos 
formas do carbono de baixa dimensionalidade — fule- 
renos, nanotubos de carbono e grafeno. 


A TELA SENSÍVEL AO TOQUE (TOUCH SCREEN) DE UM SMARTPHONE é 
constituída de materiais que são eletronicamente conectados a uma fon- 
te de energia, permitindo que ela emita luz. Cada pixel mostrado aqui 
é formado por diodos emissores de luz (LEDs), feitos de materiais que 
produzem luz com cores específicas em resposta a uma tensão aplicada. 
Cada pixel deve ligar ou desligar em menos de um milésimo de segundo 
em resposta ao toque. Dispositivos como esse não seriam possíveis sem 
o avanço no desenvolvimento de materiais poliméricos de estado sólido. 
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Sólidos Sólidos 
metálicos lônicos 
Enensas redes de Entensas redes de 

komos unidos por fonn unidos 
ligações metálicas. por interações 
(Cu Fo) on-on (Na, MgO) 


Figura 


diamante, e são também responsáveis pelas propriedades. 
especiais dos semicondutores. Por fim, os sólidos molecu- 
lares resultam das forças intermoleculares que estudamos 
no Capítulo 11: forças de dispersão, interações dipolo- 
dipolo e ligações de hidrogênio. Uma vez que essas forças 
são relativamente fracas, os sólidos moleculares tendem a 
ser macios e apresentar pontos de fusão baixos. 

Também vamos estudar duas classes de sólidos que 
não se enquadram perfeitamente nas categorias preceden- 
tes: polímeros e nanomateriais. Os polímeros contêm lon- 
gas cadeias de átomos (geralmente de carbono), em que 
os átomos em uma determinada cadeia estão conectados 
por ligações covalentes, e as cadeias adjacentes se ligam 
umas às outras por forças intermoleculares mais fracas, 
na maior parte das vezes, Os polímeros geralmente são 
mais fortes e têm pontos de fusão mais elevados que os 
sólidos moleculares, além de serem mais flexíveis que os. 
sólidos metálicos, iônicos ou de rede covalente. Os nano- 
materiais são sólidos nos quais as dimensões dos cristais 
foram reduzidas à ordem de 1-100 nm. Como veremos, 
as propriedades dos materiais convencionais são alteradas 
quando seus cristais ficam desse tamanho. 


12.2 | ESTRUTURAS DOS SÓLIDOS 


SÓLIDOS AMORFOS E CRISTALINOS 


Sólidos contêm um grande número de átomos. Por 
exemplo, um diamante de 1 quilate tem um volume de 
57 mm? e 1,0 X 102? átomos de carbono. Contudo, como 
podemos descrever um conjunto tão grande de átomos? 
Felizmente, as estruturas de muitos sólidos apresentam 
padrões que se repetem nas três dimensões. Podemos 
imaginar que o sólido consiste no empilhamento de um 
grande número de pequenas unidades estruturais i 
ticas, assim como uma parede, que pode ser construída 
mediante o empilhamento de tijolos i 

Sólidos nos quais os átomos estão dispostos em um 
padrão de repetição ordenada são chamados de sólidos 
cristalinos. Esses sólidos geralmente têm superfícies 


Eg 


Sólidos de Sólidos 
rede covalente moleculares 
 Entemsas redes de átomos Moléculas discretas 
idos por ligações unidas por forças. 
covalenes(€, Si) itermolecuares (HBr, 1,0) 


1 Classificação e exemplos de sólidos de acordo com o tipo de ligação predominante. 


planas, também chamadas de faces, que formam ângulos 
definidos umas com as outras. Os arranjos ordenados dos. 
“átomos que produzem essas faces também fazem com 
que os sólidos tenham formas extremamente regulares. 
(Figura 12.2). São exemplos de sólidos cristalinos o 
cloreto de sódio, o quartzo e o diamante 

Sólidos amorfos (do grego, “sem forma”) não apre- 
sentam o ordenamento encontrado nos sólidos cristal 
nos. Em nível atômico, as estruturas dos sólidos amorfos 


Pirita de ferro (FeS,), um sólido cristalino 


Obsidiana (geralmente KAISI,O,) 

um sólido amorfo 
Figara 12.2 Exemplos de sólidos cristalinos e amorfos. Os 
domos em sólidos cristalinos se repetem seguindo um paddo ordenado 
+ penédica, produzindo faces bem definidas em nivel macroscópica Esse 
ordenamento não é observado em séidos amortos como a obsidiana 
foro vulcânico 


são similares às estruturas dos líquidos, mas moléculas, 
átomos e/ou fons não têm a liberdade de movimento ca- 
racterística dos líquidos. Os sólidos amorfos não têm as 
faces e as formas bem definidas de um cristal, Exemplos. 
de sólidos amorfos comuns são a borracha, o vidro e a 
obsidiana (vidro vulcânico). 


CÉLULAS UNITÁRIAS E 
ESTRUTURAS CRISTALINAS 


Em um sólido cristalino, existe uma unidade de re- 
petição relativamente pequena, chamada célula unitária, 
constituída de um arranjo singular de átomos e que re- 
presenta a estrutura do sólido. À estrutura do cristal pode 
ser construída mediante o empilhamento dessa unidade 
ao longo das três dimensões. Assim, a estrutura de um 
sólido cristalino é definida (a) pela forma e tamanho da. 
célula unitária, e (b) pela posição dos átomos dentro da 
célula unitária. 

O padrão geométrico dos pontos em que as células 
unitárias se organizam é chamado de estrutura cristali- 
na. Na verdade, a estrutura cristalina é um esqueleto abs- 
trato (ou seja, imaginário). Podemos imaginar a formação 
da estrutura cristalina inteira construindo inicialmente o 
esqueleto e, em seguida, preenchendo cada célula unitária. 
com o mesmo átomo ou grupo de átomos. 

Antes de descrever as estruturas de sólidos, precisa- 
mos entender as propriedades da estrutura cristalina. É 
útil começar com estruturas bidimensionais porque elas 
são mais simples de visualizar que as tridimensionais. 
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A Figura 12.3 mostra um conjunto bidimensional de 
pontos da rede cristalina. Cada ponto da rede cristali- 
na se encontra em um mesmo ambiente, As posições dos. 
pontos da rede cristalina são definidas pelos vetores de 
rede a e b. Partindo de qualquer ponto da rede, é possível 
mover-se para um outro ponto da rede, somando múltiplos 
inteiros dos dois vetores da rede cristalin: 

O paralelogramo formado pelos vetores, ilustrado 
pela região sombreada na Figura 12.3, define a célula uni- 
tária. Em duas dimensões, as células unitárias devem ficar 
lado a lado, ou se ajustar no espaço de forma que cubram 
completamente a área da rede cristalina, sem deixar lacu- 
nas. Em três dimensões, as células unitárias devem estar 
empilhadas para preencher todo o espaço da rede, 

Em uma rede cristalina bidimensional, as células unitá- 
rias podem assumir apenas uma das cinco formas mostradas. 
na Figura 12.4. O tipo mais comum é a rede cristalina 
oblíqua. Nessa estrutura, os vetores de rede têm diferentes. 
comprimentos, e o ângulo y entre eles tem tamanho asbitrá- 
rio, fazendo com que a célula unitária seja um paralelogramo 


b 


* Ponto da 
rede cristalina 


Célula unitária 


Figara 12.3 Rede cristalina bidimensional. Urma inina variedade de 
posto da rede cistina é geada ao somar os vetores de rede a e A cla 
entra é um paralelogramo dedo por esses vetores. 


JE 


Rede cristalina obliqua 
(12 b, y= arbitrário) 


(a=by=120") 


QOR 
OY 


Rede cristalina rôúmbica (a = b, y = arbitrário) 
Rede cristalina retangular centrada 


Figura 12.4 Os cinco tipos de redes cristalinas bidimensionais A cia unitária primilica de cada sede saia está sombreada em azul Na rede 
cristalina rômbica, a céla unitária retangular centrada está sombreada em verde. Ao contrário da cula unitária rônbica primitiva, a cëlula centrada tem dos 


portos da rede cristalina por céus 


+ Um vetor é uma quantidade que envolve uma direção e uma magnitade. As magnitudes dos vetores da Figura 123 são indicadas por seus com- 


primentos, e suas direções, par setas 
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de forma arbitrária, Uma rede cristalina quadrada ocorre 
quando os vetores de rede são iguais em comprimento, e 
o ângulo entre eles é de 90°. Uma rede cristalina resangu- 
lar é formada quando o ângulo entre os vetores de rede é 
90°, mas os vetores apresentam comprimentos diferentes. O 
quarto tipo de rede cristalina bidimensional é a hexagonal, * 
em que a e b são têm o mesmo comprimento e y é 120º. Se 
ae b tiverem comprimentos iguais, mas o ângulo entre eles. 
for um valor diferente de 90º ou 120º, teremos uma rede 
cristalina rômbica. Para essa estrutura, uma célula unitá- 
ria alternativa pode ser representada por um retângulo com 
pontos da rede cristalina nos vértices e no centro (ilustrado 
em verde na Figura 12.4), Por esse motivo, a rede cristalina 
rômbica geralmente é chamada de rede cristalina retan- 
gular centrada, As estruturas da Figura 12.4 representam 
cinco formas básicas: quadrados, retângulos, hexágonos, 
Josangos (diamantes) e paralelogramos arbitrários. Outros 
polígonos, a exemplo dos pentágonos, não preenchem os. 
espaços sem deixar lacunas, conforme a Figura 12.5. 

Para entender os cristais reais, devemos considerar 
um ambiente em três dimensões. Uma estrutura tridimen- 
sional é definida por três vetores de rede a, b e c (Figu- 
xa 12.6). Esses vetores definem um paralelepípedo (uma 
figura de seis lados cujas faces são paralelogramos), que 
é uma célula unitária descrita pelos comprimentos a, b, € 
das arestas das células e os ângulos a, B, y entre as ares- 
tas, Existem sete formas possíveis para uma célula unitá- 
ria tridimensional, como mostra a Figura 12.6. 


Reflita 


Imagine que você irá gerar uma rede cristalina tridimensional 
usando primeiro os vetores à e b, que formam uma estrutura 
quadrada bidimensional Em seguida, você acrescenta um ter- 
ceiro vetor, c, que é de comprimento diferente e perpendicular 
aos dois primeiros. Qual das sete redes cristalinas tridimensio- 
nais podemos obter? 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que existe uma rede cristalina retangular centrada, mas não 
uma rede cristalina quadrada centrada? 


Figura 12.5 Nem todas as formas preenchem um 
espaço Algunas formas gro não cobrem teamene 
ma supe coma é mcssado para os petágonos 


Se colocarmos um ponto da rede cristalina em cada 
vértice de uma célula unitária, teremos uma rede crista- 
lina primitiva. As sete estruturas da Figura 12.6 são re- 
“des cristalinas primitivas. Também é possível gerar o que 
chamamos de redes cristalinas centradas, colocando pon- 
tos da rede cristalina adicionais em posições específicas. 
na célula unitária. Isso é ilustrado por uma rede cristalina 
cúbica na Figura 12.7. Uma rede cristalina cúbica de 
corpo centrado tem um ponto da rede cristalina no centro 
da célula unitária, além dos demais pontos nos oito vérti- 
ces. Uma rede cristalina cúbica de face centrada tem 
um ponto da rede cristalina no centro de cada uma das 
seis faces da célula unitária, além dos demais pontos nos. 


Tricínica 
atbte 
aspay 


Figura 12.6 As sete redes cristalinas primitivas tridimensionais. 


Rede cristalina cúbica 
de face centrada 


Figura 12.7 Os três tipos de rede cristalina cúbica 


oito vértices. As redes cristalinas centradas também são 
observadas para outros tipos de células unitárias. Para os. 
cristais, discutidos neste capítulo, será necessário conside- 
rar apenas as estruturas mostradas nas figuras 12.6 12.7. 


Pontos da rede 
cristalina nos 
vértices da 
célula unitária 
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PREENCHENDO A CÉLULA UNITÁRIA 


A rede cristalina por si só não define uma estrutura 
cristalina, Para gerar esse tipo de estrutura, é preciso as- 
sociar um átomo ou um grupo de átomos a cada ponto da 
rede cristalina. No caso mais simples, a estrutura cristali- 
na consiste em átomos idênticos, e cada átomo encontra- 
-se em um ponto da rede cristalina. Quando isso acon- 
tece, a estrutura cristalina e os pontos da rede cristalina 
apresentam padrões idênticos. Muitos elementos metáli- 
cos adotam tais estruturas, como veremos na Seção 12.3. 
Isso pode ocorrer somente com sólidos nos quais todos os. 
átomos são idênticos; em outras palavras, apenas subs- 
tâncias simples podem formar estruturas desse tipo. No 
caso de compostos, mesmo se colocássemos um átomo 
em cada ponto da rede cristalina, os pontos não seriam 
idênticos porque os átomos não são iguais. 

Na maioria dos cristais, os átomos não coincidem exa- 
tamente com os pontos da rede cristalina. Em vez disso, um 
grupo de átomos, chamado de padrão de repetição, está 
associado a cada ponto da rede cristalina. A célula unitári 
contém um padrão de repetição específico de átomos, e a 
estrutura cristalina é construída mediante a repetição da 
célula unitária, Esse processo é ilustrado na Figura 12,8. 
para um cristal bidimensional baseado em uma célula uni- 
tária hexagonal e um padrão de repetição formado por dois. 
átomos de carbono, À estrutura bidimensional resultante 
em infinitos favos de mel representa um material crista- 
lino bidimensional chamado de grafeno. Esse material 
apresenta tantas propriedades interessantes que seus des- 
cobridores ganharam o Prêmio Nobel de Física em 2010. 
Cada átomo de carbono faz uma ligação covalente com 
três átomos de carbono vizinhos, resultando na formação. 
de uma folha infinita de anéis hexagonais interconectados. 

A estrutura cristalina do grafeno ilustra duas carac- 
terísticas importantes dos cristais. Em primeiro lugar, 
vemos que não há átomos nos pontos da rede cristalina. 
Enquanto a maioria das estruturas que discutimos neste 
capítulo apresenta átomos nos pontos da rede cristalina, 


Figura 12.8 Estrutura bidimensional do grafeno, construida a partir de uma única célula unitária. 


512 | QUIMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


existem muitos exemplos onde isso não ocorre, como o 
grafeno, Assim, para construir uma estrutura, é neces- 
sário conhecer a localização e a orientação dos átomos 
no padrão de repetição com relação aos pontos da rede 


cristalina. Em segundo lugar, vemos que as ligações po- 
dem ser formadas entre átomos em células unitárias vizi- 
nhas, e que as ligações entre os átomos não precisam ser 
paralelas aos vetores de rede cristalina. 


6) ouando pE PER DIFRAÇÃO DE Rai 


Quando ondas de luz atravessam uma fenda estrita, elas são 
dispersadas de uma maneira que parecem sc espalhar. Esse fe- 
nômeno físico é chamado de difração. Quando a luz atravessa 
muitas fendas uniformes e estreitas (uma grade de difração), as 
ondas espalhadas interagem e produzem um conjunto de bandas. 
claras e escuras, conhecido como padrão de difração. As bandas 
claras correspondem À sobreposição construtiva das ondas de 
luz, c as bandas escuras correspondem à sobreposição destrutiva 
das ondas de luz. ce (Seção 9.8) A difração de luz mais efi- 
ciente ocorre quando o comprimento de onda da luz c a largura 
das fendas têm magnitudes similares. 

O espaçamento entre as camadas de átomos em cristais sólidos. 
geralmente é de cerca de 2 a 20 À. Os comprimentos de onda de 
raios X também estão nessa faixa. Assim, um cristal pode servir 
“como uma grade de difração efetiva para raios X. A difração de 
ralos X resulta do seu espalhamento por um arranjo regular de 
átomos, moléculas ou fons. Muito do que sabemos sobre estru- 
turas cristalinas deve-se à observação dos padrões de difração 
que surgem quando os raios X atravessam um cristal, uma 1éc- 
nica conhecida como cristalografia de raios X. Como mostra a 
Figura 12.9, um feixe monocromático de raios X atravessa um 
crista. O padrão de difração resultante é registrado, Por muitos 
anos, os raios X difratados foram detectados através de filme 
fotográfico. Hoje, cristalógrafos utilizam um detector de matriz. 


Raios X difratados 


Detector de raios X 


isto é, um dispositivo análogo ao usado em câmeras digitais para 
Capturar e medir as intensidades dos raios difratados, 

O padrão de pontos no detector, ilustrado na Figura 12.9, depen- 
de do arranjo específico dos átomos no cristal. O espaçamento 
ea simetria dos pomos brilhantes, em que ocorre a interferência 
construtiva, fornecem informações sobre o tamanho e a forma. 
dacélula unitária. A intensidade dos pontos fornece informações 
“que podem ser usadas para determinar a localização dos átomos 
dentro da célula unitária. Quando combinadas, essas duas infor- 
mações oferecem a estrutura atômica que define o cristal. 

A cristalografia de raios X é utilizada extensivamente para de- 
terminar as estruturas de moléculas em cristais. Os instrumentos. 
utilizados para medir a difração de raios X, conhecido como di- 
Sratômetros de raios X, são controlados agora por computadores 
e tomando a coleta dos dados de difração totalmente automati- 
“tada. O padrão de difração de um cristal pode ser determinado. 
com muita precisão e rapidez (algumas vezes, em questão de 
horas), embora milhares de pontos de difração sejam medidos. 
Assim, sofhwares são usados para analisar os dados de difração. 
é determinar a estrutura e o aranjo das moléculas no cristal. 
A difração de raios X é uma técnica importante em indústrias, 
como as de fabricação de aço e cimento, bem como na indústria 
farmacêutica. 

Exercícios relacionados: 12.113, 12.114, 12.115 


Tubo com fome 
deraios X 


40.000 volts 


Figara 12.9 Difração de raios X por um cristal. 
Um feixe monocromático de raies X aresta um ota Os 
Taas X são diratados e o padão de itererência resultante 
registrado. O cristal é rotaconado e ouro padrão de 
Saça, registrado. A ande de versos padrões de 
“tação determina a posção dos atomos no cristal 


12.3 | SÓLIDOS METÁLICOS 


Sólidos metálicos, também chamados apenas de me- 
tais, são inteiramente constituídos de átomos metálicos. 
A ligação nos metais é muito forte por causa de forças 
de dispersão, mas não há elétrons de valência suficientes 
para formar ligações covalentes entre os átomos. As liga- 
ções metálicas acontecem porque os elétrons de valência 
estão deslocalizados em todo o sólido, Isto é, os elétrons 
de valência não estão associados aos átomos ou a ligações 
específicas, mas espalhados por todo o sólido. Na verda- 
de, podemos visualizar um metal como um conjunto de 
fons positivos imersos em um “mar” de elétrons de valën- 
cia deslocalizados. 

Você provavelmente já segurou um pedaço de fio 
de cobre ou um parafuso de ferro, Talvez tenha visto até 
mesmo a superfície de uma peça recém-cortada de sódio 
metálico. Essas substâncias, embora diferentes umas das 
outras, apresentam certas semelhanças que nos permitem 
classificá-las como metálicas, Uma superfície de metal 
limpa tem um brilho característico, além disso, metais 
transmitem uma sensação fria ao toque, que está rela- 
cionada a sua alta condutividade térmica (capacidade de 
conduzir calor), Metais também apresentam alta conduti- 
idade elétrica; isso significa que partículas eletricamente 
carregadas fluem com facilidade através deles. A condu- 
tividade térmica de um metal costuma acompanhar a sua 
condutividade elétrica. A prata e o cobre, por exemplo, 
que possuem as condutividades elétricas mais elevadas 
entre os elementos, também apresentam as maiores con- 
dutividades térmicas. 

A maioria dos metais é maleável, ou seja, eles po- 
dem ser achatados em folhas finas, e dicteis, e ser trans- 
formados em fios (Figura 12.10). Essas propriedades 
indicam que os átomos são capazes de deslizar uns sobre 
os outros, Os sólidos iônicos e de rede covalente não 
apresentam esse tipo de comportamento; geralmente são 
quebradiços 


Figura 12,10 Maleabilidade e ductilidade. A foha de 


our demonstra a malesbidade caracteristica dos meta eo 
fode cobre demonsa sua ditado 
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Reflita 


Os átomos de metais deslizam facilmente uns sobre os outros 
quando uma força mecânica é aplicada. Você sabe por que isso 
não se aplica aos sólidos iônicos? 


ESTRUTURAS DOS SÓLIDOS METÁLICOS 


As estruturas cristalinas de muitos metais são tão sim- 
ples que podemos produzi-las colocando um único átomo 
em cada ponto da rede cristalina. Três redes cristalinas 
cóbicas são mostradas na Figura 12.11, Metais com 
uma estrutura cúbica primitiva são raros; um dos poucos 
exemplos é o polônio radioativo. O ferro, o cromo, o só- 
dio eo tungstênio são exemplos de metais cúbicos de cor- 
po centrado. Já o alumínio, o chumbo, o cobre, a prata e 
o ouro são exemplos de metais cúbicos de face centrada. 

Observe na linha de baixo da Figura 12.11 que os 
átomos nos vértices e nas faces de uma célula unitária não 
ficam totalmente dentro dela. Esses átomos são comparti- 
lhados por células unitárias vizinhas, Um átomo que fica 
no vértice de uma célula unitária é compartilhado por ou- 
tras oito células unitárias, e apenas 1/8 deste átomo per- 
tence à uma determinada célula unitária, Como um cubo 
tem oito vértices, cada célula unitária cúbica primitiva tem 
(1/8)x 8 = I átomo, como mostra Figura 12.12(a). Do 
mesmo modo, cada célula unitária cúbica de corpo centra- 
do [Figura 12.12 (b)] tem dois átomos, (1/8) X 8 = 1 nos 
vértices e 1 no centro da célula unitária. Átomos que estão 
localizados na face de uma célula unitária, como os dos 
metais cúbicos de face centrada, são compartilhados por 
duas células unitárias, de modo que apenas metade des- 
se átomo pertence à cada célula unitária, Portanto, uma 
célula unitária cúbica de face centrada [Figura 12.12 (c)] 
tem quatro átomos, (1/8) X 8 = 1 átomo nos vértices e 
(127X6= 3 átomos nas faces, 

A Tabela 12.1 resume como a parte fracional de 
cada átomo pertencente à uma célula unitária depende da 
localização desse átomo dentro da célula. 


Tabela 12.1 Fração de um átomo como uma função da localização 
dentro da cëlula unitária 


Número de células. 

unitárias que Fração de átomo 
Localização compartilhamo dentro de cada 
doátomo átomo célula unitária 
Venice 8 1804 125% 
Aresa 4 140025% 
Fe 2 120450% 
Qualquer outo 1 tou 100% 
hogar 


“Apenas a posição do centro do tomo que interessa. Considera-se que 
os átomos próximos das fronteiras da célula unitária (mas não em um 
vértice, aresta ou face) estão localizados 100% dentro da célula unitária. 
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Padrão de 
repetição 
Átomo de metal 
Rede 
cristalina 
Estrutura 
cristalina 
(a) Metal cúbico (b) Metal cúbico (c) Metal cúbico de (d) Os átomos nos vértices 
primitivo de corpo centrado face centrada são compartilhados por 
oito células unitárias 


Figara 12.11 Estruturas de metais (a) cúbicos primitivos, (b) cúbicos de corpo centrado e (c) cúbicos de face centrada. Cada estrutura 
pode ser gerada pela combinação de um pão de repetição com um único tomo e a estrutura apropriada (d) Atomes os vértices um mostrado em. 


vermelho) ão compartilhados ente ot cédas tarias cibicas vias 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual dessas células unitárias representa o empacotamento mais denso de esferas? 


Hide átomo | de somo 


em 8 vénices 


(a) Metal cúbico primitivo 
1 átomo por célula unitária 


tomo pertencente à cada cêla unitária é mosvada. 


É > 


(b) Metal cúbico de corpo centrado 
2 átomos por célula unitária 


Figura 12.12 Representação do preenchimento espacial de células unitárias para metais com estrutura cúbica, Apenas a porção de cada 


(©) Metal cúbico de face centrada 
4 átomos por célula unitária 


EMPACOTAMENTO DENSO 


A escassez de elétrons de valência e o fato de eles 
serem compartilhados por todos os átomos toma favo- 
rável o empacotamento denso dos átomos de um metal. 
Uma vez que podemos considerar os átomos como 
objetos esféricos, entendemos as estruturas dos metais. 


considerando a mancira com que as esferas estão empa- 
cotadas. O modo mais eficaz de empacotar uma camada 
de esferas de mesmo tamanho é colocar seis esferas 
em tomo de cada uma, ilustrada pela parte superior da 
Figura 12.13, Para formar uma estrutura tridimensio- 
nal, precisamos empilhar camadas adicionais no topo 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Que tipo de rede cristalina bidimensional descreve a estrutura de uma única camada de átomos densamente empacotados? 


RES free 
= | Bs 


3 Empacotamento de esferas de mesmo tamanho. O empacotamento derso hexsgonal (à 
denso cbico (3 Geita) sdo maneiras igualmente eficazes de empar ester Os pontos 
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dessa camada de base, Para aumentar a eficácia do empa- 
cotamento, a segunda camada de esferas deve ficar nos 
interstícios formados pelas esferas da primeira camada. 
Podemos colocar a próxima camada de átomos nos inters- 
tícios marcados pelo ponto amarelo ou naqueles marca- 
dos pelo ponto vermelho (percebendo que as esferas são 
grandes demais para preencher simultaneamente os dois 
conjuntos de espaços interstciais). Para evitar discussões, 
colocamos arbitrariamente a segunda camada nos inters- 
tícios em amarelo. 

Para a terceira camada, podemos escolher entre dois 
locais para posicionar as esferas. Uma possibilidade é 
colocar a tereira camada nos interstícios que estão logo 
acima das esferas da primeira camada. Isso é feito no 
Jado esquerdo da Figura 12.13, como mostram as linhas 
tracejadas em vermelho na visão lateral. Continuando 
com esse padrão, à quarta camada ficaria diretamente 
sobre as esferas da segunda camada, resultando no pa- 
drão de empilhamento ABAB, visto no lado esquerdo, 
chamado de empacotamento denso hexagonal (cdh). 
Alternativamente, as esferas da terceira camada pode- 
riam ficar exatamente sobre os interstícios que foram 
marcados com pontos vermelhos na primeira camada. 
Nesse arranjo, as esferas da terceira camada não ficam 
diretamente sobre as esferas de nenhuma das duas pri- 
meiras camadas, como mostram as linhas tracejadas. 
em vermelho no lado inferior direito da Figura 12.13. 
Se essa sequência se repetir em camadas subsequentes, 
teremos o padrão de empilhamento ABCABC, mostra- 
do à direita e conhecido como empacotamento denso 
cúbico (edc). Tanto no empacotamento denso hexagonal 


B 
A 
B 
A 
Vista lateral 
Vista da célula unitária 


(a) Metal com empacotamento hexagonal 


Vista da célula unitária 
(b) Metal com empacotamento cúbico de soes 


quanto no empacotamento denso cúbico, cada esfera 
tem 12 vizinhas equidistantes mais próximas: seis 
nhas na mesma camada, três na camada superior e três 
na camada de baixo, Dizemos que cada esfera tem um 
número de coordenação 12. O número de coordenação 
representa o número de átomos que circundam um deter- 
minado átomo em uma estrutura cristalina. 

A estrutura estendida de um metal com empacota- 
mento denso hexagonal é mostrada na Figura 12.14(a). 
Existem dois átomos na célula unitária hexagonal primi- 
tiva, um de cada camada. Nenhum dos dois fica direta- 
mente sobre os pontos da rede cristalina, que estão loca- 
lizados nos vértices da célula unitária. A presença de dois 
“átomos na célula unitária está de acordo com a sequência 
de empilhamento ABAB de duas camadas associadas ao 
empacotamento denso hexagonal. 

Embora não seja óbvio, a estrutura que resulta do em- 
pacotamento denso cúbico tem uma célula unitária idên- 
tica à célula unitária cúbica de face centrada, mostrada 
na Figura 12.10). A relação entre o empilhamento de 
camadas ABC e a célula unitária cúbica de face centrada é 
apresentada na Figura 12.14(b). Nessa figura, vemos que 
as camadas são empilhadas perpendiculamente ao corpo 
diagonal da célula unitária cúbica. 


Reflita 


Em estruturas metálicas, a efidência do empacotamento (ver 
Exercício resolvido 12,1) aumenta ou diminui quando o número 
de vizinhos mais próximos (o número de coordenação) diminui? 


Figara 12.14 As células unitárias. 
para (2) um metal com empacotamento 
hexagonal e (b) um metal com 

empacotamento cúbico denso, las 
cotas cam os les da chula unia 


As cares são usadas para distinguir as camadas. 


Cálculo da eficiência do empacotamento 
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Não é possível empilhar esferas sem deixar alguns espaços vazios entre els. À eficiência do empacotamento representa a fração. 
de espaço em um cristal que é efetivamente ocupado por átomos. Sabendo disso, determine a eficiência do empacotamento de 


um metal cúbico de face centrada. 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos determinar o volume ocupado pelos sto- 
mos localizados na célula unitária e dividir esse número pelo 
volume da célula unitária. 

Planeje Podemos calcular o volume ocupado pelos átomos 
multiplicando o número de átomos por célula unitária pelo 
volume de uma esfera, 4x7'/3. Para determinar o volume da 
célula unitária, em primeiro lugar, é necessário identificar a 
direção ao longo da qual os átomos entram em contato uns com 
os outros. Podemos, então, utilizar a geometria para expres- 
sar o comprimento da aresta da célula unitária cúbica, a, de 
acordo com os raios dos átomos. Uma vez que conhecemos o 
comprimento da aresta, o volume da célula é simplesmente a’. 
Resolva Como mostra a Figura 12.12, um metal cúbico de face 
centrada tem quatro átomos por célula unitária. Portanto, o 
volume ocupado pelos átomos é 


Portanto, uma diagonal que cruza uma face da cela unitária 
igual a quatro vezes o raio atômico r. Usando wigonometria 
simples € a identidade cos48) = VÊ, podemos mosirar que: 


a = år cos(45°) = 4( V3/2) = (23) 


Finalmente, calculamos a eficiència do empacotamento divi- 
dindo o volume ocupado por átomos pelo volume da célula 
unitária cúbica, a: 
Efeíciado volume dos átomos _ 
empacotamento volume da célula unitária 
Par 
Va? 


Para praticar: exercicio 1 


= 0740074% 


Capa 


vote copioo 4x (1) = 1 


Para um metal cúbico de face centrada, os átomos tocam-se mu- 
tuamente ao longo da diagonal de uma face da célula unitária: 


ar 
as 


Considere a rede cristalina bidimensional quadrada da Figura 
124. A “eficiência do empacotamento” para uma estrutura 
bidimensional seria a área dos átomos dividida pela área da 
célula unitária mulplicada por 100%, Qual é a eficiência do 
empacotamento de uma rede cristalina quadrada de átomos 
com raio a/2, que estão centrados nos pontos da rede cris- 
talina? (a) 3,14%, (b) 157%, (€) 31,8%, (d) 74,0%, (e) 78,5%. 


Para praticar: exercicio 2 
Determine a eficiência do empacotamento calculando a fra- 


ção de espaço ocupada por átomos em um metal cúbico de 
corpo centrado. 


LIGAS 


pode ser definida como um material for- 
mado por mais de um elemento resultando em proprie- 
dades características de um metal. As ligas metálicas são. 
de grande importância uma vez que sua obtenção repre- 
senta uma maneira eficiente de modificar as propriedades. 
dos elementos metálicos puros. Por exemplo, em quase 
todas as aplicações cotidianas do ferro, este se encontra 
na forma de ligas; o aço inoxidável representa uma dessas 
ligas. O bronze é uma liga de cobre é estanho; já o latão, 
uma liga de cobre e zinco. O ouro puro é muito macio para 
ser usado em joias, mas ligas de ouro são muito mais duras. 
(ver quadro Química aplicada: ligas de ouro). Outras 
ligas comuns são descritas na Tabela 12.2. 

As ligas podem ser divididas em quatro categorias: 
ligas de substituição, ligas intersticiai, ligas heterogêncas 
e compostos intermetálicos. Ligas de substituição e ligas 


intersticiais são misturas homogêncas em que os componen- 
tes estão dispersos de forma aleatória e uniforme (Figura 
12.18). œ (Seção 1.2) Sólidos que formam misturas 
homogêncas são chamados de soluções sólidas. Quando 
átomos do soluto em uma solução sólida estão em posições. 
geralmente ocupadas por um átomo de solvente, temos uma. 
liga de substituição. Quando átomos de soluto ocupam 
posições intersticiais nos “buracos” entre os átomos de sol- 
ventes, temos uma liga intersticial (Figura 12.15). 

Ligas de substituição são formadas quando os dois 
lhantes quanto aos raios atômicos e às ligações quími- 
cas. Por exemplo, a prata e o ouro formam ligas ao longo 
de todas as faixas possíveis de composições. Quando os 
raios de dois metais diferem em mais de 15%, aproxima- 
damente, a solubilidade costuma ser mais limitada. 

Para que uma liga intersticial seja formada, os átomos 
do soluto devem ter um raio atômico de ligação muito 
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Tabela 12.2 Algumas ligas comuns. 


Elemento Composição tipica 
Nome principal (em massa) Propriedades Usos 
MetaldeWoods Bismuto 50% Bi 25% Ph, Ponta de fusão Pogue de fusíeis, 
125% Sn. 125% Cd baixo(70ºC) aspersores automáticos. 
Latão amarelo Cobre 67% Cu, 33% Zn Dec pode ser Componentes de 
bem polido sco rigido 
Bronze Cobre 88% Cu, 12% Sa Resistente e Uiga importante para 
quimicamente estável chvišzações primitivas 
noarseco 
Ago inoxidável feno BOS%FEOANC Resistente dconosão Panelas e instumentos 
18% CL 1% N Gringos 
Solda de encanador Chumbo 67% Pb, 33% Sa Ponto de fusão Juntas de soldadura 
baio (0275°0 
Prata estria Pata 925%A97.5%Cu Supeicebrihante Talheres 
Amálgama dentária Prata 70% Ag, 18% Sa, Fácil de moldar Obtwrações dentárias 
10% Cu, 2% Hg 
Peive Estanho 25% Sn, 6% Sb 2% Cu Ponto de fusão Louças joias 
baixo (230 *€) 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


O que determina qual espécie é o soluto e qual é o solvente em uma solução sólida? 


Au 
Ap 


Liga de substituição 
Ouro 14 quilates 
Figura 12.15 Distribuição de átomos de 
substituição e em uma liga intersticial Os 
portanto mistas homogènes. 


E 
Pc 


Liga intersticial 
Aço 
soluto e solvente em uma liga de 
is tipos de lga são soluções sds e, 


menor que o dos átomos do solvente. Na maioria das vezes, 
o elemento intersticial é um não metal que faz ligações. 
covalentes com os átomos de metal vizinhos. A presença 
de ligações extras proporcionadas pelo componente inters- 
ticial faz com que a estrutura do metal fique mais dura, 
mais forte e menos dúctil. Por exemplo, o aço, que é muito 
mais duro e forte que o ferro puro, é uma liga de ferro com. 
3% de carbono, Podem ser adicionados outros elementos 
para formar ligas de aço. Já o vanádio e o cromo podem 
ser adicionados para conferir força e para aumentar a resis- 
tência à fadiga e à corrosão. 


Reflita 


Voc acha que a liga Pd ss é ua liga de substituição ou uma. 
liga intersticial? 


Uma das ligas de ferro mais importantes é o aço 
inoxidável, que contém cerca de 0,4% de carbono, 18% 
de cromo e 1% de níquel. O cromo é obtido em um 
forno elétrico através da redução por carbono da cro- 
mita (FeCr:04). O produto da redução é o ferrocromo 
(FeCra), que é adicionado em quantidade adequada ao 
ferro fundido para que se atinja a composição desejada 
do aço. A proporção de elementos presentes no aço pode 
variar bastante, resultando em uma variedade de pro- 
priedades físicas e químicas específicas aos materiais. 
Em uma liga heterogênea, os componentes não são 
dispersos uniformemente. Por exemplo, a liga de perlita 
heterogênea contém duas fases (Figura 12.16). Uma 
fase é formada essencialmente de ferro cúbico de corpo 
centrado puro e a outra é o composto FeyC, conhecido 
como cementita. Em geral, as propriedades das ligas 


8 Visão microscópica da estrutura da liga 
emos de pra gs ess sa o O 


Se copo contado, e as resjões mas caras, comenta fe. 


heterogêncas dependem tanto da composição quanto da 
maneira com que o sólido é formado a partir da mistura 
fundida. As propriedades de uma liga heterogênea for- 
mada por resfriamento rápido de uma mistura fundida são. 
nitidamente diferentes das propriedades de uma liga for- 
mada por resfriamento lento da mesma mistura. 
Compostos Intermetálicos são compostos, e não 
misturas, Por serem compostos, eles têm propriedades 
definidas, e sua composição não varia. Além disso, os di- 
ferentes tipos de átomo em um composto intermetálico 
estão distribuídos de maneira ordenada em vez de alea- 
toriamente, A ordenação dos átomos em um composto 
intermetálico geralmente conduz a uma melhor estabi- 
lidade estrutural e a pontos de fusão mais clevados que 
os observados nos metais que o constituem. Essas ca- 
racterísticas podem ser interessantes em aplicações em 
altas temperaturas. A desvantagem é que os compostos 
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intermetálicos são frequentemente mais frágeis que as li- 
gas de substituição. 

Compostos intermetálicos desempenham um papel 
importante na sociedade moderna, O composto inter- 
metálico NisAI é um dos principais componentes de 
motores de aviões a jato por causa de sua resistência 
à temperaturas elevadas e sua densidade reduzida. Lã- 
minas de barbear costumam ser revestidas com CryPt, 
elemento que garante a dureza necessária, permitindo 
que a lâmina fique cortante por mais tempo, Ambos os 
compostos têm a estrutura mostrada no lado esquerdo 
da Figura 12.17. O composto NbySn, também mostra- 
do na Figura 12.17, é um supercondutor, ou seja, uma 
substância que, quando resfriada a uma temperatura 
abaixo de sua temperatura crítica, conduz eletricidade 
sem resistência. No caso do NbySn, a supercondutivi- 
dade € observada somente quando a temperatura cai 
abaixo de 18 K. Supercondutores são utilizados nos 
ímãs de escâneres de ressonância magnética, ampla- 
mente utilizados no diagnóstico médico por imagem. 
<= (Seção 6.7) A necessidade de manter os fmis res- 
friados a uma temperatura tão baixa é parte da razão 
pela qual os dispositivos de ressonância magnética têm 
um alto custo de operação. O composto intermetálico 
hexagonal SmCos, mostrado no lado direito da Figura 

2.17, é usado na produção dos ímãs permanentes en- 
contrados em fones de ouvido e em alto-falantes de alta 
fidelidade. Um composto da mesma categoria e com 
a mesma estrutura, LaNis, é utilizado como ânodo em 
pilhas de hidreto de níquel. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Na célula unitária ilustrada à direita, por que vemos oito átomos de Sm e nove átomos de Co se a fórmula empirica do composto 


éSmCos? 


Ni a 
NIAI 


Nb;Sn 
Figura 12.17 Três exemplos de compostos intermetälicos. 


Sm Co 
SmCos 


€) quimicaaricada EUT 


Há tempos que o ouro tem sido o metal escolhido para compor 
objetos decorativos, joias e moedas. Sua popularidade se deve à 
sua cor incomum (para um metal), inércia química e ao fato de 
poder ser facilmente moldado. No entanto, o ouro puro é muito. 


macio para ser usado em diversas aplicações 
ria Para aumentar sua resistência e dureza, bem como modificar 
sua cor, ele é frequentemente misturado a outros metais. No co- 
mércio de joias, o ouro puro é denominado ouro de 24 quilates. 
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O número de quilates diminui à medida que a percentagem de 
“ouro em massa diminui. As ligas mais comuns usadas em joias 
são de 14 quilates, que é (14/24) X 100 = 58% de ouro, e 18 
quilates, que é (18724) 100 = 15% de ouro. 

A cor do ouro varia de acordo com os metais ligados a ele, que 
costumam ser a prata e/ou o cobre. Os três elementos crsai- 
Zam.se com uma estrutura cúbica de face centrada. O fato de 
os três elementos terem raios semelhantes (Au e Ag são quase 
do mesmo tamanho: e Cu é cerca de 11% menor) e cristaliza- 
rem com o mesmo tipo de estrutura torna possfvel a formação 


de ligas de substituição com quase qualquer composição. As 
variações na cor dessas ligas em função da composição são 
mostradas na Figura 12.18. Uma liga com quantidades iguais 
“de ouro, prata e cobre assume a cor amarela dourada, associa- 
“das às joias de ouro. O ouro vermelho, ou ouro rosa, é uma 
liga mais rica em cobre. As ligas ricas em prata assumem uma 
tonalidade esverdeada, dando lugar eventualmente a cores pra- 
teadas e esbranquiçadas, quando a prata se toma o principal 
“componente da liga. 

Exercícios relacionados: 12.43, 12.44, 12.117 


a=4085Ã 
Figura 12.18 Cores de ligas Au-Ag-Cu de acordo com a composição. 


12.4 | LIGAÇÃO METÁLICA 


Considere os elementos do terceiro perfodo da tabela 
periódica (Na-Ar). O argônio, com oito elétrons de va- 
lência, tem um octeto completo; como resultado, ele não 
faz ligações, Por outro lado, o cloro, o enxofre e o fósforo 
formam moléculas (Cly, Ss € P4) em que os átomos fa- 
zem uma, duas e três ligações, respectivamente (Figura 
12.19). O silício forma uma rede sólida extensa em que 
cada átomo está ligado a quatro vizinhos equidistantes. 
Cada um desses elementos faz ligações 8-N, em que N 
€ o número de elétrons de valência. Esse comportamento 
pode ser facilmente compreendido por meio da aplicação 
da regra do octeto. 

Se a tendência 8-N continuasse da direita para a es- 
querda na tabela periódica, cra de se esperar que o alumí- 
nio (três elétrons de valência) formasse cinco ligações. 
No entanto, assim como outros metais, o alumínio adota 
uma estrutura empacotada com os 12 átomos vizinhos 
mais próximos, O magnésio e o sódio também adotam 


estruturas metálicas. Qual é a causa dessa mudança 
abrupta no mecanismo preferencial de ligação? A respos- 
ta, como mencionado anteriormente, é que os metais não 
possuem elétrons suficientes na camada de valência para 
satisfazer aos requisitos necessários para a formação de 
uma ligação localizada envolvendo o compartilhamento 
de pares de elétrons. Em resposta a essa deficiência, os 
elétrons de valência são compartilhados por todos os áto- 
mos. Uma estrutura na qual os átomos estão empacotados. 
facilita esse compartilhamento deslocalizado dos elétrons. 


MODELO DO MAR DE ELÉTRONS 

Um modelo simples que explica algumas das caracte- 
rísticas mais importantes dos metais é o modelo do mar 
de elétrons, que representa o metal como um conjunto de 
cátions metálicos em um “mar” de elétrons de valência. 
(Figura 12.20). Nos metais, os elétrons sofrem atração 
eletroestática pelos cátions e se distribuem uniformemen- 
te por toda a estrutura. Apesar da mobilidade eletrônica, 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Quais destas ilustrações representam moléculas? 


Grpo3A 


Grupo7A 


Ligação metálica 
Figura 12.19 Ligações para elementos do terceiro período. 


Ton metálico (núcleo + 


Figura 12,20 Modelo do mar de elétrons para a ligação metálica. 
Os elos de valência desecatzados formam um mar de lts res que 
ercunda e ga um grande coanto de sos meios. 


nenhum elétron em particular está preso a qualquer fon 
metálico específico. Deste modo, quando uma tensão é 
aplicada a um fio de metal, os elétrons que apresentam 
cargas negativas fluem através do metal em direção à ex- 
tremidade com carga positiva do fio. 

A elevada condutividade térmica dos metais também é 
explicada pela presença de elétrons livres. O movimento dos 
elétrons em resposta a gradientes de temperatura permite a 
transferência imediata de energia cinética por todo o sólido. 

A capacidade dos metais em se deformar (maleabi- 
lidade e ductilidade) pode ser explicada pelo fato de que 
os átomos de metal formam ligações com muitos de seus 


vizinhos. Mudanças nas posições dos átomos ocasionadas. 
pela mudança de forma do metal são parcialmente ajusta- 
das por uma redistribuição dos elétrons. 


MODELO DO ORBITAL MOLECULAR 


Embora o modelo de mar de elétrons funcione sur- 
preendentemente bem, dada a sua simplicidade, ele não 
explica adequadamente muitas propriedades dos metais. 
Por exemplo, de acordo com o modelo, força da ligação 
entre os átomos de metal deve aumentar constantemente 
à medida que o número de elétrons de valência aumenta, 
resultando em um aumento correspondente dos pontos de 
fusão. No entanto, elementos próximos ao meio da série 
de metais de transição, ao contrário dos que estão na ex- 
tremidade, têm os pontos de fusão mais altos em seus res- 
pectivos períodos (Figura 12.21), Essa tendência impli- 
ca que a força da ligação metálica primeiro aumenta com 
o aumento do número de elétrons e, em seguida, diminui. 
Tendências semelhantes são observadas ao analisar outras. 
propriedades físicas dos metais, assim como o ponto de 
ebulição, o calor de fusão e a dureza, 

Para obter uma descrição mais precisa das ligações 
em metais, devemos retomar a teoria do orbital molecular. 
Nas seções 9.7 e 9.8, aprendemos como orbitais molecu- 
lares são criados a partir da sobreposição de orbitais atô- 
micos, Vamos rever brevemente algumas regras da teoria 
do orbital molecular: 

1. Orbitais atômicos se combinam para formar orbitais 
moleculares que podem se estender ao longo de toda 

a molécula. 

2. Um orbital molecular pode conter zero, um ou dois 
elétrons, 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual elemento de cada período tem o ponto de fusão mais alto? 
Em cada caso, o elemento está no início, no meio ou no final do 
seu periodo? 


Metais do Metais do 
sexto periodo quinto periodo 
(CHp tara 


Figura 12.21 Pontos de fusão de metais 
quarto, do quinto e do sexto período. 


3. O número de orbitais moleculares em uma molécula 

igual ao número de orbitais atômicos que se combi- 
nam para formar orbitais moleculares. 

4. A adição de eléirons a um orbital molecular ligante 
fortalece a ligação, enquanto a adição de elétrons a 
orbitais moleculares antiligantes enfraquece a ligação. 
As estruturas eletrônicas de sólidos cristalinos e pe- 

quenas moléculas têm tantas semelhanças quanto diferen- 

ças. Para ilustrar, considere a maneira como o diagrama. 
do orbital molecular para uma cadeia de átomos de lítio 
muda à medida que aumentamos o comprimento da ca- 
deia (Figura 12.22). Cada átomo de lítio tem um orbital 
2s semipreenchido em sua camada de valência. O diagra- 
ma do orbital molecular do Liz é análogo ao de uma molé- 
cula de Ha: um orbital molecular ligante preenchido e um 
orbital molecular antiligante vazio com um plano nodal 
entre os átomos, <= (Seção 9.7) Para o Lig, há quatro 
orbitais moleculares que vão do orbital de menor energia, 
onde as interações orbitais são completamente ligantes. 

(sem planos nodais), ao orbital de maior energia (wês pla- 

nos nodais). 

À medida que o comprimento da cadeia aumenta, o 
número de orbitais moleculares também aumenta. Inde- 
pendentemente do comprimento da cadeia, os orbitais 
de menor energia são sempre os mais ligantes, e os orbi- 
tais de maior energia, sempre os mais antiligantes. Além 
disso, como cada átomo de lítio tem apenas um orbital 
atômico na camada de valência, o número de orbitais mo- 
Ieculares € igual ao número de átomos de lítio na cadeia. 


+ Isso é verdade apenas ara as cadeias com número par de stomo. 


Além disso, como cada átomo de lítio tem um elétron de 
valência, metade dos orbitais moleculares está totalmente 
ocupada e a outra metade está vazia, independentemente 
“do comprimento da cadeia. 

Se a cadeia se tomar muito longa, haverá tantos or- 
bitais moleculares que a separação de energia entre eles 
será muito pequena. À medida que o comprimento da ca- 
deia se tomar infinito, os estados permitidos de energia 
formarão uma banda contínua. Em um cristal grande o 
suficiente para ser visto a olho nu (ou com um microscó- 
pio óptico), o número de átomos é extremamente gran- 
de. Consequentemente, a estrutura eletrônica do cristal é 
“como a da cadeia infinita, composta por bandas, ilustrada 
pelo lado direito da Figura 12.22. 

As estruturas eletrônicas da maioria dos metais são 
mais complicadas que as mostradas na Figura 12.22, Isso 
ocorre porque precisamos considerar mais de um tipo de 
orbital atômico em cada átomo. Como cada tipo de orbital 
pode dar origem a sua própria banda, a estrutura eletrô- 
nica de um sólido geralmente consiste em uma série de 
bandas. À estrutura eletrônica de um sólido macroscópico 
é chamada de estrutura de banda. 

A estrutura de banda de um metal típico é mostra- 
da de forma esquematizada na Figura 12.23. O preen- 
chimemto de elétrons que é representado corresponde ao 
níquel metálico, mas as características básicas desse pro- 
cesso para os outros metais é semelhante, A configuração 
eletrônica de um átomo de níquel é [Ar]4s?34, ilustrado 
pelo lado esquerdo da Figura 12.23. As bandas de energia 
formadas a partir de cada um desses orbitais são mostra- 
das no lado direito. Os orbitais 4s, 4p e 3d são tratados de 
maneira independente, sendo que cada um dá origem a 
uma banda de orbitais moleculares. Na prática, essas ban- 
das sobrepostas não independem completamente umas 
das outras, mas essa simplificação é razoável, tendo em 
vista os nossos objetivos. 

As bandas 4s, 4p e 3d diferem umas das outras na 
faixa de energia que abrangem (representada pelas altu- 
ras dos retângulos no lado direito da Figura 12.23) e no 
número de elétrons que podem acomodar (representado 
pela área dos retângulos). As bandas 4s, 4p e 3d podem 
acomodar 2, 6 e 10 elétrons por átomo, respectivamente, 
dois por orbital, como determina o princípio de exclusão 
de Pauli. co (Seção 6.7) A faixa de energia abrangida 
pela banda 34 é menor que a faixa abrangida pelas ban- 
das 4s e 4p pois os orbitais 3d são menores e, portanto, 
sobrepõem-se aos orbitais de átomos vizinhos de maneira 
menos eficaz, 

Muitas propriedades dos metais podem ser entendi- 
“das a0 analisar a Figura 12.23. Podemos pensar na banda 
de energia como um recipiente parcialmente cheio de elé- 
trons. O preenchimento incompleto da banda de energia dá 
origem a propriedades metálicas características. Os elétrons 
que ocupam orbitais próximos do topo dos níveis ocupados 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Como o espaçamento de energia entre orbitais moleculares é alterado à medida que o número de átomos na cadeia aumenta? 


Ê 


EE Banda de orbitais moleculares. E 


ê 


A 
Aumento do número de átomos. 


Figura 12.22 Niveis discretos de energia em moléculas individuals tornam-se bandas continuas 
de energia em um sólido. Orais ocupados esto em and e ebtais vazios em rosa 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Se o metal fosse potássio em vez de níquel, que bandas — ås, 4p e/ou 3d — seriam parcialmente ocupadas? 


Figara 12.23 Estrutura eletrônica de bandas de energia do níquel 
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precisam de muito pouca energia para serem “promovidos”. 
aos orbitais de maior energia não ocupados. Sob a influência. 
de qualquer fonte de excitação, como um potencial elétrico 
ou energia térmica, os elétrons se deslocam para níveis ante- 
riormente vagos, passando a ficar livres para se mover pela. 
estrutura e gerar condutividade elétrica e térmica. 

Sem a sobreposição de bandas de energia, as proprie- 
dades periódicas dos metais não poderiam ser explicadas. 
Na ausência das bandas d e p, provavelmente a banda s se- 
ria semipreenchida nos metais alcalinos (grupo IA) e com- 
pletamente preenchida nos metais alcalino-terrosos (grupo. 
2A). Se isso fosse verdade, metais como o magnésio, o 
cálcio e o estrôncio não seriam bons condutores elétricos e 
térmicos, contrapondo as observações experimentais. 

Enquanto a condutividade dos metais pode ser compre- 
endida qualitativamente ao utilizar o modelo de mar de clé- 
trons ou o modelo do orbital molecular, muitas proprieda- 
des fisicas dos metais de transição, a exemplo dos pontos de. 
fusão representados graficamente na Figura 12.21, podem 
ser explicadas apenas com o segundo modelo. O modelo do 
molecular prevê que, inicialmente, a ligação toma-se 
mais forte à medida que o número de elétrons de valência. 
aumenta e os orbitais de ligação estão cada vez mais popu- 
lados. Após passar pelos elementos localizados no meio da 
série de metais de transição, as ligações tornam-se mais fra- 
cas uma vez que os elétrons começam a ocupar os orbitais. 
antiligantes. Ligações fortes entre os átomos resultam em 
metais com ponto de ebulição e de fusão mais altos, calores 
de fusão mais altos, dureza mais elevada etc. 


Reflita 


Qual elemento, W ou Au, tem o maior número de elétrons em 
orbitais antligantes? Qual tem o maior ponto de fusão? 


12.5 | SÓLIDOS IÔNICOS 


Sólidos tônicos são unidos pela atração eletrostática 
entre cátions e ânions, isto é, através de ligações iônicas. 
== (Seção 8,2) Os elevados pontos de fusão e de ebuli- 
ção dos compostos iônicos comprovam a magnitude das. 
ligações iônicas. A força de uma ligação iônica depende da 
carga e do tamanho dos fons. Como discutido nos capitu- 
los Be 11, as atrações entre cátions e ânions aumentam à 
medida que as cargas dos fons aumentam. Assim, o NaCl, 
no qual os fons têm cargas de 1+ e I~, funde a 801 °C, 


Tabela 12.3 Propriedades dos halogenetos de metais alcalinos. 


enquanto o MgO, no qual os fons têm cargas de 2+ e 2-, 
funde a 2.852 °C. As interações entre cátions e ânions tam- 
bém aumentam à medida que os íons ficam menores, como 
podemos ver nos pontos de fusão de halogenctos de metais 
alcalinos na Tabela 12.3. Essas propensões refletem as 
tendências da energia reticular discutidas na Seção 8.2. 

Embora sólidos metálicos e iônicos tenham pontos de 
fusão e ebulição clevados, as diferenças entre as ligações 
iônicas e metálicas são responsáveis por distinções impor- 
tantes entre suas propriedades. Em compostos iônicos, os. 
elétrons de valência estão confinados nos ânions em vez 
de estarem deslocalizados, dessa forma, os compostos iô- 
nicos são geralmente isolantes elétricos. Eles também ten- 
dem a ser quebradiços, uma propriedade que ocorre por- 
que os fons de cargas iguais se repelem. Quando é aplicada 
uma tensão a um sólido iônico, como acontece na Figura 
12.24, os planos de átomos, que antes tinham cátions e 
ânions lado a lado, se deslocam, colocando cátions ao lado 
de cátions e ânions ao lado de ânions. A repulsão resul- 
tante faz com que os planos se separem um do outro, uma 
propriedade útil na lapidação de certas pedras preciosas. 
(como o rubi, formado principalmente de Al;0). 


ESTRUTURAS DE SÓLIDOS IÔNICOS 


Assim como os sólidos metálicos, os sólidos iônicos 
tendem a adotar estruturas com um arranjo simétrico com 
empacotamento denso de átomos. No entanto, surgem di- 
ferenças importantes porque, nesse caso, deve-se empa- 
cotar esferas com diferentes raios e cargas opostas. Como 
os cátions são, muitas vezes, consideravelmente menores 
que os ânions <=> (Seção 7.3), os números de coordena- 
ção em compostos iônicos são menores que os dos me- 
tais empacotados. Mesmo se cátions e ânions tivessem 
tamanhos iguais, as estruturas de empacotamento denso 
vistas nos metais não poderiam ser repetidas sem que os. 
fons de mesma carga entrassem em contato. As repulsões 
entre fons de mesmo tipo fazem com que tais estruturas 
sejam desfavoráveis. As estruturas mais favoráveis são 
aquelas em que as distâncias entre cátions e ânions sejam 
tão curtas quanto os raios iônicos permitem e as distân- 
cias ânions-ânions e cátions-cátions sejam maximizadas. 


Reflita 


E possivel que todos os átomos de um composto iônico fiquem 
em pontos da rede cristalina, como nas estruturas metálicas. 
mostradas na Figura 12.117 


Distênciaenteo Energia reticular 
Composto cátion e o ânion (A) (klimol) Ponto de fusão (ºC) 
ur 201 1030 us 
Madi 283 788 sor 
KBr 330 n ma 
[O 367 2 eu 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que os metais não se clivam como as substâncias iônicas? 


É Uma tensão de csshamento 
é aplicada a um oristal iônico. 
Cátion 
Anion 
É Panos de átomos Gesizam 
em resposta à tendo. 


O) 
Figura 12.24 Fraglidade e lapidação de cristals inicos (a) 
Quando ma tensão de cisalhamento (setas azis) é aplicada a um s650 
Jêico, planos de dtomos deslizam e camadas do cristal se separam. (b) Essa 
propriedade de cristais iônicos é usada na lapidação de pedras preciosas a 
exemplo dos nabis 
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Très tipos de estruturas iônicas comuns são mostrados 
na Figura 12.25, A do cloreto de césio (CSCI) é baseada 
“em uma estrutura cúbica primitiva. Os ânions ocupam os 
pontos da rede cristalina localizados nos vértices da célula 
unitária, e um cátion fica no centro de cada célula, (Lembre- 
«se: não há ponto da rede cristalina dentro de uma célula uni- 
tária primitiva.) Nessa organização, os cátions « os ânions 
são circundados por um cubo de oito fons de carga oposta. 

As estruturas do cloreto de sódio (NaCl; também cha- 
mado de estrutura de sal de rocha) e da blenda de zinco 
(ZnS) têm como base uma estrutura cúbica de face centrada. 
Em ambas as estruturas, os ânions ficam nos pontos da rede 
cristalina que se encontram nos vértices e nas faces da célula 
unitária, mas o padrão de repetição de dois átomos é liei- 
ramente diferente nas duas estruturas, No NaCl, os fons Na” 
são substituídos por fons CT” ao longo da aresta da célula 
unitária, enquanto no ZnS os íons Zn** são substituídos por 
íons S™ ao longo da diagonal da célula unitária. Essa dife- 
rença leva a diferentes números de coordenação. No cloreto 
de sódio, cada cátion e ânion são circundados por seis fons 
de carga oposta, resultando em um ambiente de coordena- 
ção octaédrica, Na blenda de zinco, cada cátion e ânion é 
circundando por quatro fons de carga oposta, levando a uma. 
geometria de coordenação tetraédrica. Os ambientes de co- 
ordenação do cátion podem ser vistos na Figura 12.26. 

Para um dado composto iônico, podemos perguntar 
que tipo de estrutura é mais favorável, Existem uma série 
de fatores que entram em jogo, sendo que os dois mais im- 
portantes são o tamanho relativo dos fons e a estequiome- 
tria. Em primeiro lugar, considere o tamanho do fon. Ob- 
serve, na Figura 12.26. que o número de coordenação muda. 
de 8 para 6 e, em seguida, para 4 quando vamos do CsCI 
para o NaCI e, depois, para o ZnS. Essa tendência ocorre 
em parte porque, nesses três compostos, o raio iônico do 
cátion diminui enquanto o rajo iônico do ânion permanece 
praticamente constante. Quando o cátion e o ânion apre- 
sentam tamanhos semelhantes, um número de coordenação 
grande é favorecido e, com frequência, a estrutura do CSCI 
é produzida. À medida que o tamanho relativo dos cátions 
fica menor, não é mais possível manter o contato entre o 
cátion e o ânion e, simultaneamente, evitar o contato entre 
os ânions. Quando isso acontece, o número de coordenação. 
cai de 8 para 6, e a estrutura do cloreto de sódio toma- 
-se mais favorável. Quando o tamanho do cátion diminui 
ainda mais, o número de coordenação deve ser reduzido 
novamente, dessa vez de 6 para 4, e a estrutura de blenda 
de zinco torna-se favorável. Lembre-se de que, em cristais 
iônicos, fons de carga oposta entram em contato, mas fons 
de mesma carpa não devem entrar em contato. 

O número relativo de cátions e ânions também aju- 
da a determinar o tipo de estrutura mais estável. Por 
exemplo, todas as estruturas da Figura 12.26 têm núme- 
ros iguais de cátions e ânions, Esses tipos de estrutura. 
cloreto de césio, cloreto de sódio e blenda de zinco) 
podem ser produzidos somente em compostos iônicos, 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Os ânions entram em contato em alguma destas três estruturas? Em caso negativo, quais íons entram em contato? 


a a a nm S Za 


s O; a S- 
ee EH E 


> > 
Estrutura Estrutura cúbica de Estrutura cúbica de 
cúbica primitiva face centrada face centrada 
Estrutura 
cristalina 
Estrutura do C31 Estrutura do NaCl Estrutura do ZnS 


Figura 12.25 Estruturas do CSCI do NaCl e do ZnS. Cada tpo de estrutura pode ver gerado a partie da contiração ente 
Uum padro de repetição de dos átomos e a estrutura apropriada 


Raio do cátion r, (A) 

Raio do ion, (À 

Ea 

Número de coordenação $ 

do ition 

Número de coordenaçso A F 2 
do inion 


Figura 12.28 Ambientes de coordenação no Cs€L no NaCI e no Zn. O tamanho dos ions o reduto para 
que os ambientes de condenação fossem mostrados com cleza. 


em que o número de cátions e ânions é igual. Quando 
não for o caso, originam-se outras estruturas cristali- 
nas. Como exemplo, considere o NaF, o MgFz e o SCF; 
(Figura 12.27). O fluoreto de sódio tem a estrutura 
do cloreto de sódio com um número de coordenação 
igual a 6, tanto para o cátion quanto para o ânion, como 
se poderia esperar, uma vez que o NaF e o NaCl são 
bem semelhantes. No entanto, o fluoreto de magnésio 
tem dois ânions para cada cátion, resultando em uma 
estrutura cristalina tetragonal chamada de estrutura de 


Número de cátions por unidade de fórmula _ número de coordenação do ânion 
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ruúílio. O número de coordenação do cátion ainda é 6, 
mas o do fluoreto agora é apenas 3, Na estrutura do 
fluoreto de escândio há três ânions para cada cátion; 
o número de coordenação do cátion ainda é 6, mas o 
número de coordenação do flúor cai para 2. À medida 
que a proporção cátion/ânion diminui, há menos cátions. 
para circundar cada ânion. Desse modo, o número de 


Número de ânions por unidade de fórmula 


número de coordenação do cátion 


Reflita 


Na estrutura cristalina do óxido de potássio, os ions de óxido são 
denação do potássio? 


coordenados por 8 ions de potássio. Qual é o número de coor- 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Quantos cátions existem por célula unitária para cada uma destas 


estruturas? Quantos ânions por célula unitária? 


Razão injonsfcátions aumenta 


Oetsédica 


Trigonal plana 


Figura 12.27 Números de coordenação dependem da estequiometria, O tamarho dos ions foi reduzido 
para que os ambientes e condenação fossem mostrados com dareza. 


) EXERCÍCIO RESOLVIDO 


Cálculo da densidade de um sólido iônico 


O iodeto de rubidio cristaliza-se com a mesma estrutura do cloreto de sódio. (a) Quantos fons iodeto há por célula unitária? (b) 
Quantos fons rubídio há por célula unitária? (e) Use os raios iônicos e as massas molares do Rb* (1,66 À, 85,47 g/mol) e do I- 
(2,06 À, 126,90 g/mol) para estimar a densidade do iodeto de rubidio em giem’. 
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SOLUÇÃO 

Analise e planeje 

(a) Enecessário contar o número de ânions na célula unitária 
da estruturado cloreto de sódio, sem esquecer que os fons 
nos vértices, nas arestas e nas faces da célula unitária es- 
tão apenas parcialmente dentro dela. 

(8) Podemos aplicar uma abordagem igual para determinar o 
número de cátions na célula unitária. Podemos verificar 
novamente essa resposta ao escrever a fórmula empiri- 
ca para certificar-nos de que as cargas dos cátions e dos 
Anions estão balanceadas. 

(6) Uma vez que a densidade é uma propriedade intensiva, a O comprimento da aresta da célula unitária é igual a (T) +2 r 
densidade da célula unitária é igual à do cristal. Para cal- (Rb?) + 117) = 2T) + 2A(Rb). Somando os raios iônicos, 
cular a densidade, é necessário dividir a massa dos átomos. temos 22.06 Å) +2(1,66 À) =7.44 À. O volume de uma célula 
por célula unitária pelo volume da célula unitária. Para unitária cúbica é exatamente o comprimento da aresta elevado 
determinar o volume da célla unitária, é preciso estimar 30 cubo. Convertendo À em cm e elevando ao cubo, obtemos: 
o comprimento de sua aresta, identificando primeiro a di- Volume = (1.44 X 10% cm)’ = 4,12x 102 cm. 
fesão ao longo da qual os fons entram em contato e, em. Com base pos itens (a) e (b), ssbermos que existem quatro fons 
seguida, utilizando raios iônicos para estimar o compri- rubidio e quatro fons iodeto por célula unitária. Partindo desse 
mento. Após obter o comprimento da aresta da célula uni. regulado e das RS ER 
ária, podemos elevar esse valor ao cubo para determinar ceuta, ço 


o seu volume, 
Pres sassa = 48547 g/mol) + (12690 s/l) 


6022 X 10 mor! 
(a) A estrutura cristalina do iodeto de rubidio assemelha-se à 
do NaCI, com o Rb” substituindo os fons Na! e o I” subs- = 14X 10g 
tituindo o CI", Com base na estrutura do NaCI apresenta- 
da nas figuras 12.25 e 12.26, vemos que há um ánion em A densidade representa a massa por célula unitária dividida 
cada vértice da célula unitária e no centro de cada face. A. pelo volume de uma célula unitária: 
Tabela 12.1 mostra que os fons localizados nos vértices à 
são compartilhados igualmente por oito células unitárias pensigade m Masa IAIO E aay yot 
8 de fon por célula unitária), enquanto os fons que fi- Deidade = Densidade ” 412% 10 Fem 
cam nas faces são compartilhados igualmente por duas 
células unitárias (1/2 de fon por célula unitária). Umcubo Confira A densidade da maioria dos sólidos fica entre a den- 
tem oito vértices e seis faces, de modo que o número total = sidade do Mtio (0,5 g/cm?) e a do irídio (22,6 g/cm’), de modo 
de fons I7 € BC1/8) + 6 (1/2) = 4 por célula unitária. que esse valor é razoável. 
(©) Utilizando a mesma abordagem para os cátions de rubí- 
dio, pode-se perceber que há um fon de rubidio em cada Para praticar: exercicio 1 
aresta e um no centro da célula unitária. Com base na Ta- — Considerando os raios iônicos e as massas molares do Sc” 
bela 12.1, vemos que os fons localizados nas arestas são (0,88 À, 45,0 g/mol) e do F- (1,19 À, 19.0 g/mol), que valor 
compartilhados igualmente por quatro células unitárias — você estimaria para a densidade do Sc, cuja estrutura é mos- 
(1/4 de íon por célula unitária) enquanto o cátion no cen- = trada na Figura 12.27? (a) 5.99 g/cm’, (b) 1,44 X 10? g/mol, 
tro da célula unitária não é compartilhado. Um cubo tem . (6) 19,1 plem (d) 239 pem”, (6) 5.72 em. 
12 arestas, de modo que o número total de fons rubidio é 
12 (1/4) + 1 = 4, Essa resposta faz sentido porque ond- Para praticar: exercicio 2 
ea q Dana O oi Estime o comprimento da aresta da célula unitária cúbica e a 
Tee densidade do CsCI (Figura 12.25) com base nos raios iônicos. 
(© Em comp nice eds eram em cc 4 cesia, L81 À, e do cloro, 1.67 À (Dica: or fons no CSCI 
5 anions earam em contalo ao ongo da atram em contalo ao longo da diagonal, um vetor que vai de 
ec mosaa pura segue séc do cubo, passa pelo cetro e chega alé o vértice 
oposto. Usando a trigonometria, podemos ver que a diagonal 
“de um cubo é V3 vezes maior que a aresta. 


né rm 


12.6 | SÓLIDOS MOLECULARES e/ou ligações de hidrogênio. Uma vez que essas forças 
intermoleculares são fracas, os sólidos moleculares são 

Sólidos moleculares são átomos ou moléculas neu- macios e têm pontos de fusão relativamente baixos (ge- 
tras unidas por forças dipolo-dipolo, forças de dispersão ralmente abaixo de 200 °C). A maioria das substâncias. 


gasosas ou líquidas à temperatura ambiente forma sólidos. 
moleculares à baixas temperaturas. O Ar, a H20 e o CO» 
são exemplos desse tipo de sólido. 

As propriedades dos sólidos moleculares dependem, 
em grande part, da intensidade das forças entre as mo- 
léculas. Considere, por exemplo, as propriedades da sa- 
carose (açúcar de mesa, C2H0). Cada molécula de 
sacarose tem oito grupos “OH, permitindo a formação de 
múltiplas ligações de hidrogênio. Consequentemente, a 
sacarose é um sólido cristalino à temperatura ambiente e 
o seu ponto de fusão é de 184 “C, valor relativamente alto. 
para um sólido molecular. 

A geometria molecular também é importante porque 
determina a eficácia do empacotamento tridimensional 
das moléculas. Por exemplo, o benzeno (CoH) é uma 
molécula plana altamente simétrica. <= (Seção 8.6) Seu 
ponto de fusão é mais elevado que o do tolueno, um com- 
posto em que um dos átomos de hidrogênio do benzeno 
foi substituído por um grupo CH; (Figura 12.28). Uma 
vez que apresentam simetria mais baixa, as moléculas de 
tolueno não empacotam para formar um cristal de manei- 
ra tão eficiente quanto as moléculas de benzeno. Assim. 
as forças intermoleculares, que dependem de contato en- 
tre as moléculas, não são tão eficazes, e o ponto de fusão 
é mais baixo que o do benzeno. O ponto de ebulição do 
tolueno, por sua vez, é mais elevado que o do benzeno, 
indicando que as forças de atração intermoleculares são. 
maiores no tolueno líquido do que no benzeno líquido. 
Os pontos de fusão e de ebulição do fenol, outro benze- 
no com grupo substituinte, conforme a Figura 12.28, são. 
mais elevados que os do benzeno, porque o grupo OH do. 
fenol pode formar ligações de hidrogênio. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Em que substância, no benzeno ou no tolueno, as forças inter- 
moleculares são mais intensas? Em qual dessas substâncias o 
empacotamento das moléculas é mais eficaz? 


cm oH 
Benzeno Tolucno Fenol 

Ponode fusio CC) $ -95 a 

Ponto de ebulição (ºC) 80 m 182 


Figura 12.28 Pontos de fusão e ebulição do benzeno, do 
tolueno e do fenol 


12.7 | SÓLIDOS DE 
REDE COVALENTE 
Sólidos de rede covalente consistem em átomos 


unidos em grandes redes através de ligações covalentes. 
Como as ligações covalentes são mais fortes que as forças 
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intermoleculares, esses sólidos são mais duros e têm pon- 
tos de fusão mais elevados que os dos sólidos molecula- 
res. O diamante e o grafite, dois alótropos do carbono, 
estão entre os sólidos de rede covalente mais conhecidos. 
Outros exemplos são o silício, o germânio, o quartzo 
(SiO2), o carbeto de silício (SiC) e o nitreto de boro (BN). 
Em todos os casos, a ligação entre os átomos é completa- 
mente covalente, ou mais covalente que iônica. 

No diamante, cada átomo de carbono está ligado a 
quatro outros átomos de carbono, formando uma estrutura 
tetraédrica (Figura 12.29). A estrutura do diamante pode 
ser entendida como a estrutura da blenda de zinco (Figura 
12.26), na qual os átomos de carbono substituíram os fons 
de zinco e de sulfeto. Os átomos de carbono apresentam 
hibridização sp” e são unidos por ligações covalentes sim- 
ples carbono-carbono. A força e a direção dessas ligações 
fazem do diamante o material mais duro conhecido. Por 
essa razão, diamantes industriais são empregados em lâmi- 
nas de serra para trabalhos de corte mais exigentes. A rede 
de ligação interconectada e rígida também explica por que 
o diamante é um dos condutores térmicos mais conhecidos, 
porém ele não é um condutor elétrico, Além disso, o diz 
mante tem um ponto de fusão elevado, 3,550 °C, 

No grafite, observado na Figura 12.29(b), os átomos 
de carbono são ligados covalentemente em camadas, que 


(0) Grafite 
Figura 12.29 Estruturas do (a) diamante e (b) do grafite. 
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são unidas por forças intermoleculares. As camadas do 
grafite são iguais às encontradas na folha de grafeno, 
mostrada na Figura 12.8, O grafite tem uma célula uni- 
tária hexagonal com duas camadas deslocadas, de modo 
que os átomos de carbono de uma camada ficam sobre o 
centro dos hexágonos da camada de baixo. Cada átomo 
de carbono é ligado covalentemente a outros três átomos 
de carbono na mesma camada, formando anéis hexago- 
nais interligados. A distância entre os átomos de carbono 
adjacentes no plano, 1.42 À, € aproximadamente igual 20 
comprimento da ligação C-C no benzeno, 1,395 À. Na 
vendade, as ligações x deslocalizadas estendem-se pelas 
camadas — algo semelhante ao que ocorre no benzeno. 
<= (Seção 9,6) Os elétrons se movem livremente pelos 
orbitais deslocalizados, fazendo do grafite um bom con- 
dutor elétrico. (Na verdade, o grafite é utilizado como 
eletrodo em baterias.) Essas folhas de átomos de carbono 
com hibridização sp? são separadas umas das outras por 
uma distância de 3,35 À e se unem apenas por forças de 
dispersão. Assim, as camadas deslizam facilmente umas. 
sobre as outras quando friccionadas, tomando o grafite 
gorduroso ao toque, Essa tendência é enfatizada quando 
átomos de impurezas ficam retidos entre as camadas, o 
que também costuma ocorrer com as formas comerciais 
do material, 

O grafite é utilizado como lubrificante e "estilete de 
grafite” em lápis de escrever. As enormes diferenças entre 
as propriedades fisicas do grafite e do diamante — os dois 
são carbono puro — resultam das diferenças entre suas 
estruturas tridimensionais e suas ligações. 


SEMICONDUTORES 


Metais são excelentes condutores de eletricidade. 
Muitos sólidos, no entanto, conduzem um pouco de ele- 
tricidade, mas nem de longe tão bem quanto os metais, 
razão pela qual esses materiais são chamados de semi- 
condutores. Dois exemplos de semicondutores são o si- 
ício e o germânio, encontrados imediatamente abaixo do 
carbono na tabela periódica. Assim como o carbono, cada 
um desses elementos tem quatro elétrons de valência, o 
número exato que satisfaz a regra do octeto mediante a 
formação de ligações covalentes simples com quatro 
“átomos vizinhos, Portanto, o silício e o germânio, bem 
como o estanho cinza, cristalizam-se com a mesma rede 
infinita de ligações covalentes que o diamante, 

Quando os orbitais atômicos s e p se sobrepõem, 
eles formam orbitais moleculares ligantes e antiligan- 
tes. Cada par de orbitais s se sobrepõe para dar origem 
a um orbital molecular ligante e a um orbital molecular 
antiligante, enquanto os orbitais p se sobrepõem para dar 
origem a três orbitais moleculares ligantes e três orbitais. 
moleculares antiligantes. «== (Seção 9.8) A extensa rede 
de ligações conduz à formação do mesmo tipo de banda 
que vimos no caso dos metais, na Seção 12.4, No entan- 
ferentemente dos metais, nos semicondutores surge 
um intervalo de energia entre os estados ocupados e não 
ocupados, semelhante ao intervalo de energia entre os 
orbitais ligantes e antiligantes. == (Seção 9.6) A banda 
formada a partir dos orbitais moleculares ligantes é cha- 
mada de banda de valência, e a formada a partir dos or- 
bitais moleculares antiligantes, banda de condução (Fi- 
gura 12.30). Em um semicondutor, a banda de valência 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se você fosse desenhar um segundo diagrama para representar um isolante, em que aspecto esse segundo diagrama sera diferente? 


estrutura cristalina do diamante. 


é preenchida com elétrons, e a banda de condução está 
vazia. Essas duas bandas são separadas pela banda proi- 
bida de energia Ep. Quando tratamos de semicondutores, 
utilizamos a unidade de energia elétron-volt (eV); eV = 
1,602 X 1071? J, Quando a banda proibida é superior a 
~3,5 eV, o material não é um semicondutor, mas um iso- 
lante, e não conduz eletricidade. 

Semicondutores podem ser divididos em duas clas- 
ses: semicondutores elementares, com apenas um tipo de 
átomo: e semicondutores compostos, com dois ou mais 
elementos. Os semicondutores elementares são do grupo 
4A. À medida que descemos na tabela periódica, a dis- 
tância das ligações aumenta, diminuindo a sobreposição 
orbital. Essa diminuição na sobreposição causa a redução 
da diferença de energia entre o topo da banda de valência 
é a base da banda de condução. Assim, a banda proibi- 
da diminui quando vamos do diamante (5,5 eV, um iso- 
Jante) ao estanho cinza (0,08 eV), passando pelo silício 
(1,11 eV) e germânio (0.67 eV). No chumbo, o elemento 
mais pesado do grupo 4A, a banda proibida entra comple- 
tamente em colapso. Como resultado, o elemento tem a 
estrutura e as propriedades de um metal, 

Semicondutores compostos mantêm a mesma média 
de elétrons de valência que os elementos semicondutores 
— quatro por átomo. Por exemplo, no arsencto de gálio, 
GaAs, cada átomo de Ga contribui com três elétrons e 
cada átomo de As contribui com cinco, garantindo uma. 
média de quatro por átomo — o mesmo número que no- 
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silício ou no germânio. Portanto, o GaAs é um semicon- 
dutor. Outros exemplos são o InP, em que cada índio con- 
tribui com três elétrons de valência e cada fósforo contri- 
bui com cinco; e o CdTe, em que o cádmio contribui com 
dois elétrons de valência e o telário, com seis. Em ambos 
os casos, a média é novamente quatro elétrons de valência. 
por átomo. O GaAs, o InP e o CdTe cristalizam-se com a 
estrutura da blenda de zinco. 

Há uma tendência para que a banda proibida de um 
“composto semicondutor aumente à medida que a diferença. 
entre os números de grupo aumenta. Por exemplo, E, = 
0.67 cV no Ge, mas E, = 1,43 eV no GaAs. Se aumentar- 
mos a diferença entre os números de grupo para quatro, 
como no ZnSe (grupos 28 e 64), a banda proibida aumenta. 
para 2,70 cV. Essa progressão é um resultado da transição 
da ligação covalente pura em semicondutores elementares 
para a ligação covalente polar em semicondutores compos- 
tos. À medida que a diferença de eletronegatividade entre 
os elementos aumenta, a ligação toma-se mais polar e a 
banda proibida aumenta. 

Engenheiros eletricistas manipulam tanto a sobrepo- 
sição orbital quanto a polaridade da ligação para controlar 
a banda proibida de compostos semicondutores, a fim de 
que sejam utilizados em uma grande variedade de dispo- 
tivos elétricos e ópticos. As bandas proibidas de vários 
elementos e compostos semicondutores são apresentadas 
na Tabela 12.4. 


Comparação qualitativa entre bandas proibidas de semicondutores 
O GaP tem uma banda proibida menor ou maior que o Za5? Ele tem uma banda proibida maior ou menor que o GaN? 


SOLUÇÃO 

Analise O tamanho da banda proibida depende das posições 
verticais e horizontais dos elementos na tabela periódica. A 
banda proibida aumenta quando uma das seguintes condições. 
é encontrada: (1) Os elementos estão localizados mais acima, 
na tabela periódica, em que a sobreposição orbital acentuada 
leva a uma separação maior entre as energias orbitais ligantes 
e antiligantes, ou (2) a separação horizontal entre os elementos 
aumenta, o que leva a um aumento da diferença de eletroega- 
e da polaridade da ligação. 

Planeje Devemos observar a tabela periódica e comparar as 
posições relativas dos elementos em cada caso. 

Resolva O gálio está no quarto período e no grupo 3A. O fós- 
foro, no terceiro período e no grupo SA. O zinco e o enxofre, 
nos mesmos períodos que o gálio e o fósforo, respectivamente. 
No entanto, o zinco, do grupo 2B, está à esquerda do gálio; e 
o enxofre, do grupo 6A, está à direita do fósforo. Assim, espe- 
ramos que a diferença de eletronegatividade seja maior para o 
ZnS, o que deve resultar em uma banda proibida maior para o 
Za do que para o GaP. 

Tanto no GaP quanto no GaN, o elemento mais eletropositivo 
é o gálio. Então, será necessário apenas comparar as posições 


dos elementos mais eletronegativos, P e N. O nitrogênio está 
localizado acima do fósforo no grupo SA. Portanto, com base 
no aumento da sobreposição orbital, supomos que o GaN te- 
nha uma banda proibida maior que o GaP. 

Confira As referências externas mostram que a banda proibida 
do GaP €2,26 cV; do ZnS, 3.6 eV: e do GaN, 34 cV. 


Para praticar: exercicio 1 

Qual das seguintes afirmações € falsa? (a) À medida que você 
desce no grupo 4A da tabela periódica, os sólidos elementares 
tornam-se melhores condutores de eletricidade. (b) À medida 
que você desce no grupo 4A da tabela periódica, as bandas 
proibidas dos sólidos elementares diminuem, (e) A soma de 
eléiroas de valência em um composto semicondutor é, em mé- 
dia, quatro por átomo. (d) As energias das bandas proibidas de 
semicondutores variam de -0,1 a 3.5 eV. () Em geral, quanto 
mais polares forem as ligações em compostos semicondutores, 
menor será a banda proibida. 


Para praticar: exercício 2 
O ZnSe tem uma banda proibida maior ou menor do que o Zn? 
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Tabala 12.4 Banda proibida de alguns semicondutores elementares e compostos. 


Material Tipo de estrutura Er 

si Diamante m 

AP Bienda de zinco 243 

ce Diamante o HAE 
GaAs Bienda de zinco 143 

M A AAE 
CuBr Bienda de zinco 305 HH so || si |[ s2 
Satt Diamante 008 Ca || In || Sa || Sb || Te 
mo tendo ons 

CdTe Bienda de zinco 19 


* Energias de banda proibida são dadas à temperatura ambiente, 1 eV = 1,602 x 10194 
**Esses dados são para o estanho cinza, o alóoço semicondutor do estanho. O outro alça, o estanho branco, 


é um metal 


DOPAGEM DE SEMICONDUTORES 


A condutividade elétrica de um semicondutor é in- 
Nuenciada pela presença de um pequeno número de 
átomos de impureza. O processo de adição de quantidades 
controladas de átomos de impureza a um material é co- 
nhecido como dopugem. Considere o que acontece quan- 
do alguns átomos de fósforo (conhecidos como dopantes) 
substituem átomos de silício em um cristal de silício. No 
Si puro, todos os orbitais moleculares da banda de valên- 
cia estão preenchidos e os orbitais moleculares da banda 
de condução estão vazios, conforme a Figura 12.31(a). 


Uma vez que o fósforo tem cinco elétrons de valência, e 
o silício apenas quatro, os elétrons “extras” que acompa- 
nham os átomos de fósforo dopantes são forçados a ocupar 
abanda de condução [Figura 12.31(b)]. O material dopado 
é chamado de semicondutor do tipo n; n significa que o 
número de cargas negativas presentes na banda de con- 
dução aumentou. Esses elétrons extras podem se mover 
“com facilidade na banda de condução. Assim, a adição de 
apenas algumas partes por milhão (ppm) de fósforo ao 
lício pode aumentar a condutividade intrínseca do silício 
em um fator de um milhão. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Preveja o que aconteceria em (b) se você duplicasse a dopagem mostrada no semicondutor do tipo n. 


E 
E 


(a 


| 
l 


Semicondutor 
dotipop 
© 


OM vazios 


T OM preenchidos 


Figura 1231 Ato pende 
a um semicondutor altera as propriedades eletrônicas do 


A dramática mudança na condutividade em respos- 
ta à adição de uma pequena quantidade de um dopante 
significa que é preciso estar atento à presença de impu- 
rezas em semicondutores. A indústria de semicondutores. 
utiliza “nove noves” de silício para fazer circuitos inte- 
grados. Isso significa que o Si deve ser 99,999999999% 
puro (nove noves depois da separação decimal) para que 
tenha alguma utilidade tecnológica. A dopagem possibi- 
lita a monitoração da condutividade elétrica mediante o 
controle preciso do tipo e da concentração de dopantes. 
Também é possível dopar semicondutores com átomos 
com menos elétrons de valência do que o material hospe- 
deiro. Considere o que acontece quando alguns átomos de 
alumínio substituem átomos de silício em um cristal de 
silício. O alumínio tem apenas três elétrons de valência, 
e o silício, quatro. Assim, surgem espaços sem elétrons, 
conhecidos como buracos (ou lacunas), na banda de 


IRCÍCIO RESC 
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valência quando o silício é dopado com alumínio [Figura 
1231(6)]. Uma vez que a espécie de carga negativa não 
está presente, pode-se considerar que o buraco tem uma 
carga positiva, Qualquer elétron adjacente que pula para o 
buraco, deixa para trás um novo buraco. Assim, o buraco 
positivo se move pela estrutura como uma partícula.” Um 
material como esse é chamado de semicondutor do tipo p; 
ou seja, p significa que o número de buracos positivos no 
material aumentou. 

Assim como acontece com a condutividade do tipo m, 
bastam algumas partes por milhão de dopante do tipo p 
para levar a um aumento de milhões de vezes na condutivi- 
dade. Porém, nesse caso, os buracos na banda de valência. 
são responsáveis pela condução [Figura 12.31 (c)]. 

A junção de um semicondutor do tipo n com um se- 
micondutor do tipo p constitui a base para diodos, transis- 
tores, células solares e outros dispositivos. 


Identificando os tipos de semicondutor 
Qual dos seguintes elementos, se utilizado na dopagem do silicio, produziria um semicondutor do tipo n: 0 Ga, 0 As ou o C? 


SOLUÇÃO 

Analise Um semicondutor do tipo n significa que os átomos 
dopantes devem ter mais elétrons de valência do que o material 
hospedeiro. Neste caso, o silicio é o material hospedeiro. 
Planeje Devemos analisar a tabela periódica « determinar 
o número de elétrons de valência associados a Si, Ga, As e 
C. Os elementos com mais elétrons de valència que o silicio 
são aqueles que irão produzir um material do tipo n durante a 
dopagem. 

Resolva O Si está no grupo 4A €, portanto, tem quatro elétrons 
de valência. O Ga está no grupo 3A e, desse modo, tem très 
elétrons de valência. O As está no grupo SA e apresenta cinco 
elétrons de valência; o C está no grupo 4A e tem quatro elé- 
trons de valência. Assim, o As, se usado para dopar o silicio, 
produziria um semicondutor do tipo n. 


Para praticar: exercicio 1 
Qual desses semicondutores dopados produziria um material 
do tipo p? (As alternativas são dadas em termos de átomo 
bospedeiro:átomo dopamte ) 

(a) Ge:P, b) Si:Ge, (©) SEAL, (d) Ge:S, (e) SEN 

Para praticar: exercício 2 

Compostos semicondutores podem ser dopados para produzir 
materiais do tipo n e p, mas os cientistas precisam se assegurar 
quais os átomos que realmente serão substituídos, Por exem- 
plo, se o Ge fosse usado para dopar o GaAs, o Ge poderia 
Substituir o Ga, produzindo um semicondutor do tipo n: mas se 
o Ge substitufsse o As, o material seria do tipo p. Sugira uma 
maneira de dopar o CdSe para produzir um material do tipo p. 


12.8 | POLÍMEROS 


Encontramos na natureza muitas substâncias de massa 
molecular elevada, chegando a milhões de uma (unidade 
de massa atômica) e compondo grande parte da estrutura 
dos seres vivos e de seus tecidos. Alguns exemplos são o 
amido e a celulose, que são abundantes em plantas, bem 
como as proteínas, encontradas em plantas e animais. Em 
1827, Jons Jakob Berzelius cunhou a palavra polímero 
(do grego polys, “muitos”, e meros, “partes”) para desig- 
nar substâncias moleculares de alta massa molecular, for- 
madas mediante a polimerização, ou união, de monôme-| 
ros, moléculas com baixa massa molecular. 


Historicamente, polímeros naturais, como a lã, o cou- 
ro, a seda e a borracha natural, foram transformados em 
materiais de uso cotidiano. Ao longo dos últimos 70 anos, 
químicos aprenderam a produzir polímeros sintéticos atra- 
ves da polimerização de monômeros, empregando reações. 
químicas controladas. Um grande número desses polí- 
meros sintéticos tem um esqueleto de ligações carbono 
carbono, uma vez que esses átomos apresentam uma ca- 
pacidade excepcional de formar ligações fortes e estáveis. 
uns com os outros. 

Os plásticos são sólidos poliméricos que podem assu- 
mir diversas formas, geralmente mediante aplicação de ca- 
lor e pressão. Há vários tipos de plástico. Termoplásticos. 


* Este movimento é análogo so de pessoas que modam de assento em uma ala de aula. Vox pode assistir s pessoas (clétrans) se movendo de um 
ugar para o outro (átomos) ou pode assistir sos lugares vazios (buracos) “se movendo”. 
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animação EEO suco 


A iluminação artificial é tão difundida que não lhe damos a de- 
vida atenção. Uma grande economia de energia poderia ser feita 
se as lâmpadas incandescentes fossem substituídas por diodos. 
emissores de luz (LEDs). Como os LEDs são feitos de semicon- 
dunores, este é um momento oportuno para olharmos com mais 
tenção para o funcionamento dels. 

O coração de um LED é o diodo p-n, formado por um semicon- 
dutor do tipo n em contato com um semicondutor do tipo p. No 
ponto em que eles se encontram, existem poucos elétrons ou 
buracos para transportar a carga através da interface; assim, a 
condutividade diminui. Quando uma tensão adequada é aplica- 
da, os elétrons são guiados da banda de condução do lado do- 
Pado n aé a junção, onde se encontram com os buracos que 
foram guiados da banda de valência do lado dopado p. Os elé- 
trons migram para os buracos vazios e sua energia é convertida 
em luz, cujos fótons têm a mesma energia que a banda proibida 
(Figura 12.32), Dessa forma, a energia elétrica € convertida 
em energia luminosa. 

Como o comprimento de onda da luz que é emitida depende da 
banda proibida do semicondutor, a cor da luz produzida pelo 
LED pode ser controlada pela escolha adequada do semicon- 
dutor, A maioria dos LEDs vermelhos são produzidos a partir 
de uma mistura de GaP é GaAs. A banda proibida do GaP é 
de 2,26 €V (3,62 X 1071º 3), correspondente a um fóton verde 


Fonte 


“com um comprimento de onda de 549 nm, enquanto o GaAs 
tem uma banda proibida de 1,43 eV (2.29 X 101º J), corres- 
pondente a um fóton infravermelho com um comprimento de 
onda de 867 nm. com (seções 6.1 e 62) Se forem formadas 
soluções sólidas desses dois compostos, com estequiometrias. 
GaP, . As, pode-se ajustar a banda proibida para qualquer 
valor intermediário. Assim, GaP; . AS, a solução sólida de 
escolha para LEDs vermelhos, laranjas e amarelos. Em LEDs. 
verdes, empregam-se misturas de GaP e AIP (Ey = 243 cV, A 
= S10 nm). 

Os LEDs vermelhos esto no mercado há décadas: já para fazer 
a luz branca, foi necessário um LED azul eficieme. O primeiro 
protótipo de LED azul brilhante foi demonstrado em um labora- 
tório japonês em 1993. Em 2010, menos de 20 anos mais tarde, 
mais de US$ 10 bilhões cm LEDs azuis foram vendidos em todo 
o mundo. Os LEDs azuis são combinações de GaN (E, =3,4 V, 
A= 365 nm) e MN (E, = 24 €V, A = S17 nm). Muitas cores de 
LEDs estão disponíveis e são usadas em tudo: de escâncres de 
código de barras a semáforos (Figura 12.33). Como a emissão 
de luz resulta de estruturas de semicondutores, que podem ser 
extremamente pequenas, e como elas emitem pouco calor, os. 
LED» estão substituindo as lâmpadas incandescentes e fluores- 
centes em muitas aplicações. 

Exercícios relacionados: 1273, 12.74, 12.75, 12.76 


Figura 12.33 Os LEDs estão por 
toda parte. 


Figura 12.32 Diodos emissores de huz. O coração de um dado emissor de ka é aao pa em 
ue una tensio aplicada impulso elévors e bacos para junção onde se combinam e eritem kz. 


podem ser remodelados. Por exemplo, os antigos saqui- 
nhos de plástico para armazenar leite são feitos a partir 
do polímero termoplástico polietileno. Esses recipientes 
podem ser derretidos, e o polímero, reciclado para ser 
reutilizado em outra aplicação. O plástico termoestável 
(também chamado de rermofixo), por sua vez, é moldado 
por meio de processos químicos irreversíveis, sendo as- 
sim, não pode ser remodelado facilmente. Outro tipo de 
plástico é o clastômero, um material que apresenta fle- 
xibilidade ou elasticidade. Quando estirado ou dobrado, 
um elastômero recupera o seu formato original após a re- 
moção da força de distorção, isso se ele não for distorcido 
além de certo limite elástico. A borracha é o exemplo mais 
conhecido de elastômero. 

Alguns polímeros, a exemplo do náilon e dos poliés- 
teres, ambos plásticos termoestáveis, podem ser molda- 
dos em fibras que, assim como o cabelo, apresentam uma. 
razão comprimentolárea transversal muito grande. Essas 
fibras podem virar tecidos e cordas, sendo transformadas. 
em roupas, fios de pneu e outros objetos úteis. 


PRODUÇÃO DE POLÍMEROS 


Um bom exemplo de uma reação de polimerização é 
a formação de polietileno a partir de moléculas de etileno. 
(Figura 12.34). Nessa reação, a ligação dupla em cada 
molécula de etileno “se abre”, e dois dos elétrons presen- 
tes nessa ligação são usados em novas ligações simples 
C-C com duas outras moléculas de etileno. Esse tipo de 
polimerização, em que os monômeros se conectam por 
meio de ligações múltiplas, é chamado de polimerização 
por adição. 

Podemos escrever a equação da reação de polimeriza- 
ção da seguinte maneira: 


i 
1an =c — EE 
"H, 


Em que n representa um número grande — que vai de 
centenas a milhares — de moléculas de monômero (nesse 
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caso, o etileno) que reagem para formar uma molécula 
polimérica. No polímero, uma unidade (a unidade mos- 
trada entre colchetes na equação anterior) aparece repe- 
tidamente ao longo de toda a cadeia. As extremidades da 
cadeia são limitadas por ligações carbono-hidrogênio ou 
por outra ligação, para que os átomos de carbono das ex- 
tremidades tenham quatro ligações. 

O polietileno é um material importante e sua produ- 
ção excede os 70 milhões de toneladas/ano. Apesar de sua 
composição simples, o polímero não é de fácil produção. 
As condições de fabricação adequadas foram estabeleci- 
das apenas depois de muitos anos de pesquisa. atualmen- 
te, são conhecidas diversas formas de polietileno, com 
propriedades físicas muito diferentes. 

Polímeros de outras composições químicas propor- 
cionam uma variedade ainda maior de propriedades fisi- 
cas e químicas. A Tabela 12.5 lista vários outros polí- 
meros comuns, obtidos por polimerização de adição. 

Uma segunda reação geral usada para sintetizar polí- 
meros com grande importância comercial é a polimeriza- 
ção por condensação. Em uma reação de condensação, 
duas moléculas são unidas para formar uma molécula 
maior, eliminando uma molécula pequena, como a de 
H0. Por exemplo, uma amina (composto que contém 
NH) reage com um ácido carboxílico (composto que 
contém -COOH) para formar uma ligação entre o N e o 
C mais uma molécula de HO (Figura 12.35). 

Os polímeros formados a partir de dois monômeros. 
diferentes são chamados de copolímeros, Na produção de 
muitos tipos de náilon, uma diamina, um composto com 
um grupo —NH; em cada uma de suas extremidades, rea- 
ge com um diácido, um composto com um grupo -COOH 
em cada uma de suas extremidades. Por exemplo, o co- 
polímero náilon 6,6 é formado quando uma diamina que 
possui seis átomos de carbono e um grupo amina em cada 
extremidade reage com o ácido adípico, que também tem 
seis átomos de carbono (Figura 12.37). Uma reação de 
condensação ocorre em cada extremidade da diamina e do 
ácido. Nessa reação, água é liberada e ligações N-C são 
formadas entre as moléculas. 

A Tabela 12.5 lista o náilon 6,6 € outros polímeros 
comuns obtidos mediante polimerização de condensação. 
Observe que esses polímeros têm esqueletos com átomos 
de O ou N, além dos átomos de C. 


Figura 12.34 Polimerização de monômeros de etileno para produzir o polietileno. 
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Tabela 12.5 Polimeros importantes comercialmente. 


Polimero Estrutura Usos 
Polimeros de adição 
Poietieno CHE Fames embalagens galos 
Poipropilero FE Utensios de cozinha, fas, eletrodomėsticos 
Ji 
l, 
Poiestrero quai Embalagens recipientes descartáveis para 
Poidorewodevinla Eey, — cH Conectores encanamento 
Pa F 
aj 
Polimeros de condensação 
Pelurearo ENNRENH=C—O—R—0=A rendimento de espuma de múvei, onte 
yi TT de espuma, peças automotivas, calçados, 
k o |. csmcosinpemeies 
RAR" = —CHi— CHa — (por exemplo) 
Politerehalato Fios de pneu, fta magnética, roupas, gara 
de eilen) — 4 o-an-an-o-e( De 
um polièster l l 
Nilon66 Pneonymg ogy Mehle dt migas up a epa 
£ = o, 
Poicarbonato r ty Lentes de dos nqueeávei, CDs, DVDs, janelas à 
T F| prova de balas estas 
+o- i o—c 
L cm E 
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Se você olhar o fundo de um recipiente de plástico, 
é provável que veja um símbolo de reciclagem com um 
número, conforme a Figura 12.36. O número e a abre- 
viatura abaixo dele indicam o tipo de polímero usado na 
produção do recipiente, como resume a Tabela 12.6. (As 
estruturas químicas desses polímeros são apresentadas na. 
Tabela 12.5) Esses símbolos permitem classificar os reci- 
pientes de acordo com sua composição. Em geral, quanto. 
menor o número, maior é a facilidade com que o material 
pode ser reciclado. 


Figara 12.36 Simbolos de reciclagem A maioris dos recipientes de pátio 
abono atualmente apresenta um im de rcetagem que inda o tipo de 
polenero sado na fabricação do recipiente ese ele pode ser recado 


Tabela 12.6 Categorias utilizadas para a reciclagem de 


Número Abreviatura _ Polimero 


1 PET Politereftalato de etileno) 

2 PEAD Poletleno de alta densidade 
3 mc Polidoreto devia 

4 Peso Polietileno de baixa densidade 
5 P Polipropileno 

6 ps Poliestireno 

7 Nenhuma Outro 


H H o 
] i i J 
nH—NÆCH 4 N—H + n HOC -ECH Com — [9% ACHE. 


Diamina 


Ácido adipico 


Reflita 


Esta molécula é um bom material de partida para a sintese de 
um polimero de adição ou de um polimero de condensação? 


Ton 


ESTRUTURA E PROPRIEDADES FÍSICAS 
DE POLÍMEROS 


As fórmulas estruturais simples de polietileno e outros 
polímeros são enganosas. Como quatro ligações circun- 
dam cada átomo de carbono no polietileno, os átomos estão. 
dispostos em um arranjo tetraédrico, fazendo com que a 
cadeia não seja linear como a ilustramos. Além disso, os 
átomos são relativamente livres para girar em torno das 
ligações simples C-C. Portanto, em vez de serem lineares. 
erígidas, as cadeias são flexíveis, dobrando-se facilmente 
(Figura 12,38), A flexibilidade das cadeias moleculares 
faz com que todo e qualquer material feito desse polímero 
seja muito flexível, 


WHO 


Figura 12.37 Formação do 
copolimero náilon 6,6. 


Náilon66 

“Tanto os polímeros sintéticos quanto os naturais geral- 
mente consistem de um conjunto de macromoléculas (molé- 
culas grandes) de diferentes massas moleculares, Depen- 
dendo das condições de formação, as massas moleculares. 
podem variar bastante ou se aproximarem de um valor 
médio. Em parte, por causa dessa distribuição das massas 
moleculares, os polímeros são materiais extremamente 


Figura 12.38 Segmento de 
uma cadeia de polietileno. 
Esse segmento é consttuido de 28 
Stomos de carbona. Em oietlenos 
comerciais os comprimentos 

da cadeia variam de 10'a 10º 
unidades de CHa aproximadamente 
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amorfos (não cristalinos). Em vez de apresentar uma fase 
cristalina bem definida com um ponto de fusão estabele- 
cido, os polímeros se fundem em intervalos de tempera- 
turas. No entanto, eles podem apresentar uma organi 
ção pontual em algumas regiões do sólido, com cadeias. 
alinhadas em arranjos regulares, como mostra a Figura 
12.39. A extensão de tal ordenação é indicada pelo 
grau de cristalinidade do polímero. Estender ou esti- 
rar mecanicamente as cadeias para alinhá-las mediante 
a passagem do polímero fundido por meio de pequenos 
orifícios pode aumentar a sua cristalínidade. As forças 
intermoleculares entre as cadeias poliméricas as mantêm 
unidas nas regiões com ordenamento cristalino, tornando. 
o polímero mais denso, mais duro, menos solúvel e mais. 
resistente ao calor, A Tabela 12.7 mostra como as pro- 
priedades do polietileno mudam à medida que o grau de 
cristalinidade aumenta. 

A estrutura lincar do policileno propicia interações 
intermoleculares que levam à cristalinidade, No entanto, 
o grau de cristalinidade do polietileno depende da massa 
molecular média. À polimerização resulta em uma mistura 
de macromoléculas com valores diferentes de n (número 
de moléculas de monômero) e, portanto, diferentes massas. 
moleculares. O polietileno de baixa densidade (PEBD), uti- 
lizado na formação de películas e folhas, apresenta massa 
molecular média de aproximadamente 10º uma, densidade 
inferior a 0,94 g/cm’, e ramificação substancial de cadeia. 
Isto é, há cadeias laterais ligadas à cadeia principal do poli- 
mero, que inibem a formação de regiões cristalinas, reduzin- 
do a densidade do material. O polietileno de alia densidade 
(PEAD), usado para produzir garrafas, cilindros e tubos, 
tem massa molecular média na faixa de 10% uma e densida- 
de de 0,94 g/cm? ou mais. Essa forma tem menos cadeias. 
laterais e, consequentemente, maior grau de cristalinidade. 

Polímeros podem ter sua dureza aumentada mediante a 
indução de ligações químicas entre as cadeias. À formação 


Regiões ordenadas. 


l 


X 


Figura 12.39 Interações entre cadeias poliméricas. Nos ceaulos. 
as forças que atuam entre segmentos adjacentes das cadeias leam a 
organizações análogas nos cristais, embora menos regulares. 


de ligações entre as cadeias é chamada ligação cruzada 
(Figura 12,40), Quanto maior for o número de ligações 
cruzadas, maior será a rigidez do polímero. Enquanto os 
materiais termoplásticos são formados por cadeias polimé- 
ricas independentes, nos plásticos termofixos, as cadeias 
se ligam quando aquecidos; as ligações cruzadas permitem 
que eles conservem suas formas. 


Reflita 


Em copolimeros formados por monômeros de etileno e acetato 
de vinila, o ponto de fusão e o grau de cristalinidade diminuem à 
medida que aumenta a percentagem de acetato de vinila. Sugira 


uma explicação para esse fenômeno. 
CH= 
EA deem 
Vais io 
H H o 
Esileno Acetato de vinila 


Um exemplo significativo de ligação cruzada é a 
vulcanização da borracha natural, um processo desco- 
berto por Charles Goodyear em 1839. A borracha natu- 
ral € formada a partir de uma resina líquida, derivada 
da casca interna da árvore da seringueira, Hevea brasi- 
liensis. Quimicamente, é um polímero de isopreno, CsHa 
(Figura 12.41), Como a rotação em torno da ligação 
dupla carbono-carbono não ocorre facilmente, a orienta- 
ção dos grupos ligados aos átomos de carbono é rígida. Na 
borracha natural, as extensões da cadeia estão no mesmo 
tado da ligação dupla, conforme a Figura 12.41), 

A borracha natural não é um polímero útil porque é 
muito macia e quimicamente reativa. No entanto, Goodyear 
descobriu acidentalmente que adicionar enxofre e, em 
seguida, aquecer a mistura faz com que a borracha fique 
mais dura e reduza sua suscetibilidade à oxidação e a outras 
reações químicas de degradação. O enxofre transforma a 
borracha em um polímero termofixo, mediante a formação 
de ligações cruzadas das cadeias poliméricas envolvendo 
algumas ligações duplas, como mostra esquematicamente a 
Figura 12.41(b). O cruzamento de cerca de 5% das ligações 
duplas cria uma borracha resistente e flexível, Quando a 
borracha é esticada, as ligações cruzadas ajudam a evitar 
que as cadeias deslizem, fazendo com que a borracha man- 
tenha a sua elasticidade. Como o aquecimento é uma etapa 
importante desse processo, Goodyear nomeou-o “vulcani- 
zação”, em homenagem a Vulcano, o deus romano do fogo. 

A maioria dos polímeros contém átomos de carbono 
com hibridização sp” sem elétrons z deslocalizados c= 


Figura 12.40 Ligação cruzada entre cadeias poliméricas. 
O conjunto de ações cruzadas (em vermelho) restringe os movimentos 
‘relativos das cadeias de poinera, tomando o materia! mais do e meros 
env do qae a sinação em que as Egaçes cruzadas não estão presentes, 


CAPÍTULO 12 SÓLIDOS E MATERIAIS MODERNOS | 539 


Tabela 12.7 Propriedades do polietileno como uma função da cristalinidade. 


Propriedades Cristalinidade 
55% 62% 70% 17% E5% 
Porto de fusão tC) 109 n6 E no 3 
Densidade (giem?) 0,92 os os 095 09 
Dureza? 35 “a 5 no 165 
Tensão limite? 1709 2500 3300 4200 5.100 


“Os resultados do teste mostram que a resistência mecânica do polimero aumenta com o aumento da crstaliidade A unidade fisica para o teste 
de rigidez é o psi x 107? (psi = libras por polegada quadrada, do ingids pounds per square inch; para o teste de tensão limite, também é usado 
O psi A discussão sobre o significado exato e a importância desses testes est além do escopo deste lo. 


(a 


cm H cn, H [em H 
0-0 y= — ye mc 
CHy' CH, “CH CH t CH; CHy 
Isopreno Borracha 


w 


(Seção 9.6), de modo que eles costumam ser isolantes 
elétricos e incolores (o que implica uma banda proibida 
grande). No entanto, se o esqueleto do polímero apresentar 
ressonância o (seções 8.6 e 9.6), os elétrons poderão se 
deslocalizar no longo das cadeias, levando o polímero ater 
um comportamento semicondutor. Tais “dispositivos ele- 
trônicos poliméricos” atualmente são utilizados em células 
solares orgânicas leves e flexíveis, transistores orgânicos, 
diodos orgânicos emissores de luz (OLEDs) e outros dispo- 
sitivos baseados em carbono, que diferem de semiconduto- 
res inorgânicos como o silício (Figura 12.42). 


12.9 | NANOMATERIAIS 


O prefixo nano significa 10°. => (Seção 1.4) Quando 
as pessoas falam de “nanotecnologia”, elas geralmente se 


Figura 12.41 Vulcanização da 
borracha natural (a) Formação de 
boracha natural polménca a part do 
monbnero de isopreno, (b)A ação 
e eruate à bonacha cia lgações 
cao eruce e ene-eracte 
erteas cadeias. 


Figura 12.42 Dispositivos eletrônicos. 
poliméricos. Céus slave orgânicas Hess 
São feias a pair de polmeros condutores 


referem a dispositivos na escala de 1-100 nm. As proprie- 
dades de semicondutores e metais variam nesse mesmo 
intervalo de tamanho. Nanomateriais — ou seja, materiais. 
com dimensões na escala 1-100 nm — estão sob intensa 
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pesquisa em laboratórios de todo o mundo, e a química. 
desempenha um papel central nessa investigação. 


SEMICONDUTORES EM NANOESCALA 


A Figura 12.22 mostra que, em moléculas pequenas, os 
elétrons ocupam orbitais moleculares discretos, enquanto, 
em sólidos em macroescala, os elétrons ocupam bandas. 
deslocalizadas. A partir de que tamanho uma molécula 
meça a se comportar como se tivesse bandas desloca- 
lizadas em vez de orbitais moleculares localizados? No 
caso de semicondutores, tanto a teoria quanto a experi- 
ência mostram que a resposta é aproximadamente de 1 a 
10 nm (cerea de 10 a 100 átomos de diâmetro). O número 
exato depende do material semicondutor em particular. As 
equações da mecânica quântica, usadas para elétrons em 
“átomos, podem ser aplicadas aos elétrons (e buracos) em 
semicondutores para estimar o tamanho dos materiais no 
qual os orbitais moleculares se convertem em bandas ele- 
trônicas. Como esses efeitos se tornam importantes entre 
1 e 10 nm, partículas semicondutoras com diâmetro nessa 
faixa de tamanho são chamadas de pontos quânticos. 

Um dos efeitos mais espetaculares da redução do 
tamanho de um cristal semicondutor é que a banda proi- 
bida é alterada substancialmente quando este encontra-se 
na faixa de 1 a 10 nm. À medida que a partícula dimi- 
mui, a banda proibida fica maior, um efeito observável a 
olho nu, como mostra a Figura 12.43. No nível macro, 
o semicondutor fosfeto de cádmio apresenta cor preta 
porque sua banda proibida é pequena (E, = 0,5 eV) e 
ele absorve todos os comprimentos de onda da luz visí- 
vel. Quando os cristais são menores, o material muda de 
cor progressivamente até que chegue à cor branca. Isso 
ocorre porque nenhuma luz visível é absorvida. A banda 
proibida é tão grande que apenas a luz ultravioleta de alta 
energia pode excitar os elétrons, levando-os à banda de 
condução (E, > 3,0 eV). 

A obtenção de pontos quânticos é facilitada quando 
usamos reações químicas que ocorrem em solução. Por 
exemplo, para produzir CAS, você pode misturar CA(NO;)a 
e NazS em água. Se você não fizer nada além disso, 


Tamanho maior 


precipitarão grandes cristais de CAS. No entanto, ao adicio- 
nar primeiro um polímero com carga negativa à água (como 
polifosfato, —(OPOs),-), o Cd?* associa-se ao polímero, 
“como se fossem minúsculas “almôndegas” no “espaguete”, 
o polímero. Quando o sulfeto é adicionado, as partículas 
de CdS crescem, mas o polímero impede a formação de 
cristais grandes, É necessário fazer diversos pequenos ajus- 
tes nas condições reacionais a fim de produzir nanocristais 
“uniformes, tanto em tamanho quanto em forma. 

Como aprendemos na Seção 12.7, alguns é 
semicondutores podem emitir luz quando uma tensão é 
aplicada. Outra mancira de fazer semicondutores cmiti- 
rem luz é iluminá-los com uma luz cujos fótons tenham 
energias maiores que a energia da banda proibida do 
semicondutor, um processo chamado fotoluminescência. 
Um elétron da banda de valência absorve um fóton e é 
promovido à banda de condução. Se, em seguida, o clé- 
tron excitado voltar ao buraco que deixou na banda de 
valência, ele emitirá um fóton com energia igual à energia 
da banda proibida. No caso dos pontos quânticos, a banda 
proibida é ajustável ao tamanho dos cristais e, portanto, 
todas as cores do arco-íris podem ser obtidas a partir de 
um material, como mostra a Figura 12.44 para o CdSe. 


Reflita 


Grandes cristais de ZnS podem exbi fotoluminescência emitin- 
do fótons da região do ultravioleta, com energias iguais à ener- 
gia da banda proibida e um comprimento de onda de 340 nm. 
Mediante a produção de nanocristai de tamanho apropriado, é 
possivel deslocar a luminescência de modo que os fótons emiti- 
Gos estejam na região visivel do espectro? 


Os pontos quânticos estão sendo explorados para apli- 
cações que vão desde dispositivos eletrônicos até lasers 
para diagnóstico médico por imagem, pois eles são muito 
brilhantes, estáveis e pequenos o suficiente para serem 
corporados por células vivas, mesmo após serem revesti- 
dos por uma camada superficial biocompatível. 


[Parts semicochtoras de =1-10 em] 
[de ciâmeo são "portos quintos”, ) em 
molecular 
Energia da 
Tamanho diminui banda proibida 
aumenta 


Figura 12.43 Porções de pó de Cd;Pz com diferentes tamanhos de partícula A seta inca a diminuição do 
tamanho da particula e um ento correspondente na enera da banda roda, estando em cores Gerentes. 


RESOLVA COM AJl 


JDA DA FIGURA 


A medida que o tamanho dos pontos quânticos diminui, o com- 
primento de anda da luz emitida aumenta ou diminui? 


“Tamanho dos pontos quânticos de CdSe 


2am Tam 


Energia da banda proibida, E, 


Figura 12.44 A fotoluminescêocia depende do tamanho 
as particulas em escala nanométrica Quando uminadas com 

ur lrilea, estas soluções cada ua contendo nanapartkculas do 
semicondutor Ce, emitem huz que correspone às suas respectivos bandas 
probidas O comprimento de onda ca hz emitida degende do tamanho das 
Panopartcls de Cós 


Semicondutores não precisam ser reduzidos à nano- 
escala nas três dimensões para exibir novas proprieda- 
des. Eles podem ser depositados em áreas bidimensionais 
relativamente grandes de um substrato, mas devem ter 
apenas alguns nanômetros de espessura para gerar poços 
quânticos. Fios quânticos — em que o diâmetro do fio 
semicondutor é de apenas alguns nanômetros, mas seu 
comprimento é bem grande — também foram produzi- 
dos por várias vias químicas. Tanto nos poços quânticos. 
quanto nos fios quânticos, as medidas em escala nanomé- 
trica apresentam um comportamento quântico, mas, em 
dimensões maiores, as propriedades parecem ser como as 
de um material volumoso. 


METAIS EM NANOESCALA 


Metais também têm propriedades incomuns na escala 
de 1 a 100 nm de comprimento. Fundamentalmente, isso 
ocorre porque o caminho livre médio œ> (Seção 10.8) 
de um elétron em um metal à temperatura ambiente cos- 
tuma ser cerca de 1 a 100 nm. Assim, quando o tamanho 
das partículas de um metal é igual a 100 nm ou menos, 
esperam-se efeitos incomuns, porque o “mar de elétrons” 
encontra uma “orla” (a superfície da partícula). 

Embora não tenhamos conhecimento total sobre o fato, 
sabemos que há centenas de anos os metais se compor- 
tam de mancira diferente quando são divididos em porções 
extremamente pequenas. Na Idade Média, os fabricantes. 
de vitrais perceberam que o ouro disperso em vidro fun- 
dido deixava o vidro com um belo tom vermelho escuro 
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Figura 12.45 Vitral da Catedral de Chartres, 
a França As nanopartícdas de oro são responsaveis 
pela cor vermelha do viral que data do século XI. 


(Figura 12.45). Mais tarde, em 1857, Michael Faraday 
relatou que dispersões de pequenas partículas de ouro se 
mostravam bem coloridas e poderiam ser estáveis — algu- 
mas das soluções coloidais originais que ele fez ainda estão 
na Royal Institution of Great Britain's Faraday Museum, em 
Londres (Figura 12.46). 

Outras propriedades físicas e químicas das nanopar- 
tículas metálicas também são diferentes das propriedades 
de materiais de maior escala. Por exemplo, partículas de 
ouro inferiores a 20 nm de diâmetro se fundem a uma 
temperatura muito mais baixa que um pedaço de ouro, 
Já quando as partículas têm entre 2 e 3 nm de diâmetro, 
o ouro deixa de ser um metal “nobre” e não reativo; com 
esse tamanho ele se torna quimicamente reativo. 

Em escala nanométrica, a prata tem propriedades aná- 
Jogas às do ouro e também apresenta belas cores, embora 
seja mais reativa. Atualmente, laboratórios de pesquisa 
de todo o mundo têm grande interesse pelas propriedades 
óticas incomuns das nanopartículas metálicas e por suas 
aplicações em diagnóstico biomédico por imagem e detec- 
ção de substâncias químicas. 


Figura 12.45 Soluções de nanopartculas coloidais de 
ouro feitas por Michael Faraday em 1850. Elas estão em 
exposição no Faraday Mesa, em Londres. 
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CARBONO EM NANOESCALA 


Vimos que o carbono elementar é bastante versátil. Em 
“sua forma sólida massiva, com hibridização sp”, ele é o dia- 
ização sp?, é grafite. Ao longo das úl- 
timas três décadas, os cientistas descobriram que o carbono 
com hibridização sp? também pode formar moléculas dis- 
cretas, tubos unidimensionais e folhas bidimensionais em 
nancescala. Cada uma dessas formas de carbono apresenta 
propriedades muito interessantes. 

Até meados dos anos 1980, pensava-se que existiam 
somente duas formas de carbono sólido puro: diamante e 
grafite, sólidos de rede covalente. No entanto, em 1985, 
um grupo de pesquisadores liderados por Richard Smal- 
ley e Robert Curl, da Universidade Rice, e Harry Kroto, 
da Universidade de Sussex, Inglaterra, vaporizaram uma 
“amostra de grafite com um pulso intenso de laser e usa- 
ram uma corrente de gás hélio para levar o carbono va- 
porizado a um espectrômetro de massa. soo (Seção 2.4, 
O espectrômetro de massa) O espectro de massa mos- 
trou picos correspondentes a aglomerados de átomos de 
carbono e um pico particularmente forte correspondente 
a moléculas compostas de 60 átomos de carbono, Ceo. 

Como os aglomerados de Ceg se formaram preferen- 
cialmente, o grupo propôs uma forma bem diferente de 
carbono: moléculas de Cen quase esféricas. Eles sugeri- 
ram que os átomos de carbono Ceg formavam uma “bola” 
com 32 faces, sendo 12 delas pentágonos, e 20 hexágonos 
(Figura 12.47), exatamente como uma bola de futebol. 
A forma dessa molécula lembra a cúpula geodésica inven- 
tada pelo engenheiro norte-americano e filósofo R. Buck- 
minster Fuller, Dessa forma, o Ceg foi chamado de “bu- 
ckminsterfulereno" ou simplesmente de “bucky-bola”. 
Desde a descoberta do Ceo. outras moléculas parecidas 
constituídas de carbono puro foram desenvolvidas. Hoje, 
essas moléculas são conhecidas como fulerenos. 

Quantidades consideráveis de bucky-bolas podem ser 
preparadas ao evaporar grafite com uma corrente elétrica 
em uma atmosfera de gás hélio. Cerca de 14% da fuli- 
gem resultante consiste de Ceo e uma molécula associada, 
Cro, com uma estrutura mais alongada. Os gases ricos em 
carbono, que se condensam para formar o Ceg € © C 
também contêm outros fulerenos, e a maior parte deles 
tem mais átomos de carbono, assim como o Cz € O Ce- 
O menor fulereno possível, o Cap foi detectado pela pri- 
meira vez em 2000. Essa pequena molécula em forma de 
bola é muito mais reativa que os fulerenos maiores. Como 
os fulerenos são moléculas, eles se dissolvem em vários 
solventes orgânicos, ao passo que o diamante e o grafite 
não o fazem. Essa solubilidade permite que os fulerenos 
sejam separados dos outros componentes da fuligem e 
uns dos outros, Além disso, permite o estudo de suas re- 
ações em solução. 

Logo após a descoberta do Cro. químicos descobriram 
os nanotubos de carbono (Figura 12.48), Eles são como 
folhas de grafite enroladas, com uma ou ambas as extremida- 
des vedadas por metade de uma molécula de Cy A produção 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Quantas ligações faz cada átomo de carbono do Ceg? Com base 
nessa observação, você acredita que as ligações no Ceg são 
mais parecidas com as formadas no diamante ou no grafite? 


Figura 12.47 Budminstetuderena Ceg, À molécvla tem 
tema estrutura altamente simétrica Os 60 átomos de carbono 
ocupam os vértices de um icosaedro truncado A lustrção inferior 
mostra apenas as Nações ee os temos de carbono. 


dos nanotubos de carbono é semelhante à produção do Ceo- 
Eles podem ter paredes miltiplas ou paredes simples, Nano- 
tubos de carbono de paredes múltiplas consistem em tubos 
dentro de tubos, no passo que nanotubos de carbono de pare- 
des simples são tubos individuais. Os nanotubos de carbono 
de parede simples podem ter 1.000 nm de comprimento ou 
mais, mas têm apenas cerca de 1 nm de diâmetro, Dependen- 
do do diâmetro da folha de grafite e de como cla é enrolada, 
os nanotubos de carbono podem se comportar como semi- 
condutores ou metais. 
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Figura 12.48 Modelos atômicos de nanotubos de carbono. 
Esquera: nanotubo do tipo Armchair, que apresenta comportamento 
metia Deita Nano do to 22. que pode se comportar 
como metal ou semicondutor, dependendo do âmeio do tubo. 


O fato de que os nanotubos de carbono, sem qualquer 
dopagem, podem se comportar como semicondutores ou 
metais é algo único entre os materiais em estado sólido, e 
os laboratórios de todo o mundo estão testando dispositi- 
vos eletrônicos à base de carbono. Os nanotubos de car- 
bono também estão sendo explorados em razão de suas 
propriedades mecânicas. A estrutura de ligações carbono- 
carbono dos nanotubos implica que as imperfeições que 
possam surgir em um nanofio de metal com dimensões. 
comparáveis sejam quase inexistentes, Experimentos com 
nanotubos de carbono específicos sugerem que eles são 
mais fortes que o aço, considerando um aço com as mes- 
mas dimensões de um nanotubo de carbono. Os nanotubos 
de carbono têm sido convertidos em fibras com polímeros, 
dando grande força e resistência ao material composto. 

O grafeno é uma outra forma bidimensional do car- 
bono que tem sido experimentalmente isolada c estudada. 
“Apesar de suas propriedades terem sido objeto de previ- 
sões teóricas por mais de 60 anos, apenas em 2004 pes- 
quisadores da Universidade de Manchester, na Inglaterra, 
isolaram e identificaram folhas individuais de átomos 
de carbono com a estrutura de favo de mel, conforme a 
Figura 12,49, Surpreendentemente, a técnica que usa- 
ram para isolar uma única camada de grafeno foi descas- 
car sucessivamente as camadas finas de grafite usando 
uma fita adesiva. As camadas individuais de grafeno 
foram, então, transferidas para uma pastilha de silício 
contendo um revestimento bem definido de SiOz. Quando 
uma única camada de grafeno é deixada sobre a pastilha, 
tem-se como resultado um padrão de contraste interfe- 
rente que pode ser visto com um microscópio óptico. Se 
não fosse por essa maneira simples — porém eficaz — de 
identificar cristais individuais de grafeno, eles provavel- 
mente ainda permaneceriam desconhecidos. Subsequen- 
temente, foi mostrado que o grafeno pode ser depositado. 
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FIGURA 12.49 Porção de uma folha 
bidimensional de grafeno. 


em superfícies de outros tipos de cristal, Os cientistas 
que fizeram essa descoberta, Andre Geim e Konstantin 
Novoselov, da Universidade de Manchester, receberam o 
Prêmio Nobel de Física em 2010 por seu trabalho. 

As propriedades do grafeno são notáveis Ele é muito 
forte e apresenta alta condutividade térmica, superando 
os nanotubos de carbono em ambos os aspectos, É um 
semimetal, o que significa que a sua estrutura eletrôni 
se assemelha a de um semicondutor em que a energia da 
banda proibida é igual a zero. A combinação do caráter 
bidimensional do grafeno com o fato de que ele é um 
semimetal permite que os elétrons se desloquem por lon- 
gas distâncias, de até 0,3 jam, sem serem espalhados por 
outro elétron, átomo ou impureza. O grafeno pode supor- 
tar densidades de corrente elétrica seis vezes maiores que 
o cobre. Mesmo com apenas um átomo de espessura, pode 
absorver 2,3% da luz solar que incide sobre ele. Atual- 
mente, cientistas estão explorando maneiras de incorporar 
o grafeno a várias tecnologias, incluindo dispositivos ele- 
trônicos, sensores, baterias e células solares, 


Unindo conceitos 

Os polímeros que podem conduzir eletricidade são chamados 
de polímeros condutores. Alguns polímeros podem se compor- 
tar como semicondutores e outros quase como metais. O polia- 
etileno é um exemplo de polímero semicondutor, que também 
pode ser dopado para aumentar sua condutividade. 

O poliacetileno é feito a partir de acetileno em uma reação que 
parece simples, mas que, na verdade, é complexa: 


n—c=c—H 
Acetileno 


TCHS 
Poliacetileno 


(8) Qual éa hibridização dos átomos de carbono e a geometria 
em torno desses átomos no acetileno e no poliacetileno? 


(O) Escreva a equação balanceada da produção de poliaceti- 
Jeno a partir do acetileno. 

fe) O acetileno é um gás sob condições padrão de tempe- 
fatura e pressão (298 K, 1,00 atm). Quantos gramas de 
poliacetileno você pode produzir a partir de 5.001 de gás 
acetileno nas CPTP? Considere que o acetileno se com- 
porta de maneira ideal e que a reação de polimerização 

com 100% de rendimento. 

(4) Utilizando as entalpias médias de ligação da Tabela 84, 
determine se a produção de poliacetileno a partir de ace- 
tileno é endotérmica ou exotérmica. 

(6) Uma amostra de poliacetileno absorve luz na faixa de 300 
nm a 650 nm. Qual a energia de sua banda proibida, em 
eléiron-volts? 
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SOLUÇÃO 

Analise Para o item (a), precisamos lembrar o que aprende- 
mos sobre hibridização sp, sp? e sp”, bem como sobre geome- 
tria, c> (Seção 9.5) Para o item (b), devemos escrever uma 
equação balanceada. Para o item (c). precisamos usar a equa- 
ção do gás ideal. ooo (Seção 104) Para o item (d), precisamos 
recordar a definição de endotérmico e exotérmico, e como as 
entalpias de ligação podem ser usadas para prever entalpias de 
reações globais, com (Seção 8.8) Finalmente, para o item (e) 
precisamos relacionar a absorção de luz às diferenças entre 
os níveis de energia dos estados preenchido e vazio em um 
material. cos (Seção 6.3) 

Planeje Para o item (a), devemos desenhar as estruturas qui- 
micas do reagente e do produto. Para o item (b), devemos nos 
certificar de que a equação está devidamente balanceada. Para 
0 item (6) precisamos converter litros de gás em mols de gás 
com base na equação do gás ideal (PV = nRT): em seguida 
vamos converter mols de gás acetileno em mols de poliaceti- 
leno, usando a resposta para o item (b): por fim, podemos con- 
vert-los em gramas de poliacetileno. Para o item (d), devemos 
relembrar que Alta = E (entalpias de ligações quebradas) — E 
(entalpia de ligações formadas). ce (Seção 8,8) Para o item 
(e) temos de perceber que a menor energia absorvida por um 
material indicará sua banda proibida E (para um semiconda- 
tor ou isolante) e combinar as equações E = Av e c= Av (E = 
hef) para encontrar Ep 

Resolva 


(a) O carbono sempre forma quatro ligações. Desse modo, 
cada átomo de C deve fazer uma ligação simples com o H 
e uma ligação tripla com o outro átomo de C do acetileno. 
Como resultado, cada átomo de C tem dois domínios ele | 
trônicos e deve ter hibridização sp, Essa hibridização sp 
também significa que os ângulos das ligações C-H-C' 
do acetileno são de 180° e a molécula é linear. 
Podemos ilustrar a estrutura parcial do poliacetileno da 
seguinte maneira: 


nu 
E: 
PE 


| | 
A i 


Todos os carbonos são idênticos, mas agora eles têm wès 
dominios eletrônicos ligantes que os circundam. Portanto, 
a hibridização de cada átomo de carbono é sp?, e cada 
carbono tem geometria local trigonal plana com ângulos 
de 120°. 

(b) Podemos escrever; 


nes 


— -im =L- 


© 


«a 


© 


Observe que todos os átomos originalmente presentes no- 
acetileno aparecem no produto poliscetileno. 
Podemos usar a equação do gás ideal da seguinte maneira: 


PV=nRT 
(1,00 atm X5,00 L) = n(0.08206 L-atm/K-mol)(298 K) 
n=0204 mol 


O acetileno tem massa molar de 26,0 g/mol; portanto, a 
massa de 0,204 mol é: 


(0,204 mol)(26.0 g/mol) = 5,32 g acetileno 


Observe que, com base na resposta ao item (b), todos os 
átomos presentes no acetileno estão no poliaceileno, Em 
razão da conservação da massa, a massa de poliacetileno 
produzida também deve ser de 532 g, se considerarmos 
100% de rendimento. 

Vamos considerar o caso para n = 1. Observamos que o 
lado do reagente na equação do item (b) tem uma liga- 
ão tripla C=C e duas ligações simples C-H. O lado do 
produto na equação do item (b) tem uma ligação dupla 
C=C, uma ligação simples C-C (para ligar ao monômero 
adjacente) e duas ligações simples C-H, Por isso, esta- 
mos quebrando uma ligação tripla C=C e formando uma 
ligação dupla C=C e uma ligação simples C-C. Conse- 
quentemente, a variação de entalpia para a formação do 
poliacetileno é 


As = (C=C entalpia da ligação tripla) — (C=C entalpia 
a ligação dupla) — (C-C entalpia da ligação simples) 
AM = (839 KJ/mol) — (614 KJ/mol) — (348 KJ/mol) = 
AB K/mol 


Como AH é um número negativo, a reação libera calor e 
é exotérmica. 


A amostra de poliacetileno absorve muitos comprimentos 
de onda de luz, mas é o maior que importa; correspon- 
Sendo à energia mais baixa. 

E-ha 

E=(6,626x 10% 35) (3,00% 10" ms "(650 x 10%) 
E=306x 1023 


Reconhecemos que essa energia corresponde à dife- 
rença de energia entre a parte inferior da banda de con- 
“dução e a parte superior da banda de valência, por isso. 
“equivale à banda proibida, Ep. Agora precisamos con- 
verter o valor para elétron-volts. Uma vez que 1.602 x 
107º J= 1 €V, temos: 


E= 191 eV 
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RESUMO DO CAPITULO E TERMOS-CHAVE 


CLASSIFICAÇÃO DOS SÓLIDOS (INTRODUÇÃO E SEÇÃO 
12.1) As estruturas e as propriedades dos sólidos podem ser 
classificadas de acordo com as forças que unem os átomos. 
Um mar deslocalizado de elétrons de valência, compartilhados 
por todas as moléculas dos sólidos metálicos, as mantêm uni- 
das, As moléculas dos sólidos iônicos são unidas pela atração 
mútua entre cátions e ânions, já as moléculas dos sólidos de 
rede covalente, por uma extensa rede de ligações covalentes, 
e as moléculas dos sólidos moleculares, por forças intermole- 
culares fracas, Polímeros têm cadeias de átomos muito longas, 
unidas por ligações covalentes. Essas cadeias geralmente estão. 
unidas umas às outras por forças intermoleculares fracas. Por 
fim, nanomateriais são sólidos em que as dimensões dos cris- 
são da ordem de 1 a 100 nm. 


ESTRUTURAS DE SÓLIDOS (SEÇÃO 12.2) Em sólidos cris- 
talinos, as partículas são dispostas em um padrão que se repete 
regularmente, Em sólidos amorfos. po entanto, as partículas não. 
exibemondem. Em um sólido cristalino, a menor unidade de repe- 
Lição é chamada de célula unitária. Todas as células unitárias 
de um cristal contêm um arranjo idêntico de átomos, O padrão 
geométrico de pontos em que as células unitárias estão dispos- 
tas é chamado de estrutura cristalina. Para gerar uma estrutura 
enstalina, um padrão de repetição, que representa um átomo ou 
um grupo de Átomos, é associado a cada ponto da rede cristalina. 
Em duas dimensões, a célula unitária é um paralelogramo em 
que tamanho e forma são definidos por dois vetores de rede (a 
C b). Há cinco estruturas primitivas nas quais os ponto da rede 
cristalina estão localizados apenas nos vértices da célula unité- 
ria: quadrada, hexagonal, retangular, rômbica e obliqua. Em três 
dimensões, a célula unitária é um paralelepípedo cujo tamanho. 
e forma são definidos por três vetores de rede (a, be ©), e há sete 
estruturas primitivas: cúbica, tetragonal, hexagonal, romboédrica 
ortorrômbica, monocínica e trclínica. Colocar um ponto da 
rede cristalina adicional no centro de uma célula unitária cúbica 
resulta em uma estrutura cúbica de corpo centrado, enquanto. 
colocar um ponto adicional no centro de cada face da célula uni- 
tária resulta em uma estrutura cúbica de face centrada. 


SÓLIDOS METÁLICOS (SEÇÃO 12.3) Sólidos metálicos 
costumam ser bons condutores de eletricidade e calor, e male 
veis e que significa que eles podem ser achatados em folhas finas. 
edctis ou seja que podem ser transformados em fios. Metais 
tendem a formar estruturas em que os átomos ficam densamente 
empacotados, Duas formas associadas de empacotamento são 
possíveis o empacotamento cúbico c o empacotamento bexa- 
onal. Em ambos, cada átomo tem número de coordenação 12. 
Ligas são materiais com propriedades metálicas caracteristicas, 
compostas por mais de um elemento. Os elementos de uma liga 
podem ser distribuídos de manira bomogėnea ou heterogênea 
Ligas que contêm misturas homogêncas de elementos podem ser 
ligas de substituição ou intersticiais. Em uma liga de substitui- 
ção, os átomos dots) elementos) minoritário) ocupam posições. 
geralmente ocupadas por átomos do elemento majoritário. Em 
uma liga intersticial, átomos dots) clemento() minoritário 
tomas não metálicos geralmente menores, ocupam posições, 
intersiciais que se encontram nos “buracos” enire os átomos do 


elemento majoritário. Em uma liga heterogênea, os elementos 
nãosão distribuídos uniformemente em vez disso, duas ou mais 
fases distintas, com composições características, estão presen- 
tes. Compostos intermetálicos são ligas com composição fixa 
é propriedades definidas. 

LIGAÇÕES METÁLICAS (SEÇÃO 12.4) As propriedades dos 
metais podem ser explicadas de maneira qualitativa pelo modelo 
do mar de elétrons, em que os elétrons estão livres para se mover 
pelo metal, No modelo do orbital molecular, os orbitais atômicos 
de valência dos átomos do metal interagem para formar bandas 
de energia que não estã completamente preenchidas por elétrons 
de valência. Consequemtemente, chamamos a estrutura eletrônica 
de um sólido compacto de estrutura de banda. Os orbitais que 
constituem a banda de energia estão deslocalizados nos átomos 
do meta, e suas energias são muito próximas, Em um metal, os 
orbitais das camadas de valència s, p e d formam bandas, que 
por sua vez se sobrepõem, resultando em uma ou mais bandas 
parcialmente preenchidas. Como as diferenças de energia entre 
os orbitais dentro de uma banda são extremamente pequenas, 
promover elétrons para orbitais de maior energia requer pouca 
energia, posiilitando condutividades elétrica e térmica eleva- 
das, bem como outras propriedades metálicas características. 


SÓLIDOS IÔNICOS (SEÇÃO 12.5) Sólidos iônicos consis- 
tem em cátions e ânions unidos por atrações elerostáticas. Uma 
vez que essas interações são bastante fortes, os compostos 
cos tendem a ter pontos de fusão elevados. As forças atrativas se 
tornam mais fortes à medida que as cargas dos fons aumentam c/ 
ou os seus tamanhos diminuem. A presença de interações atra- 
tivas (cátion-ânion) e repulsivas (cátion-cátion e ânion-ánion) 
ajuda a explicar o motivo de os compostos iðnicos serem que- 
bradiços. Assim como os metais, as estruturas de compostos. 
iónicos tendem a ser simétricas, mas, para evitar o contato direto. 
entre os fons de mesma carga, os números de coordenação são. 
necessariamente menores do que os observados em metais. 
empacotados (tipicamente 4a 8). A estrutura exata depende das. 
dimensões relativas dos fons e da proporção de cátions e ânions. 
ma fórmula empírica. 


SÓLIDOS MOLECULARES (SEÇÃO 12.6) Sólidos molecula- 
res consistem em átomos ou moléculas unidas por forças itermo- 
heculares. Como essas forças são relativamente fracas, os sólidos 
moleculares tendem a ser macios e apresentarem pontos de fusão 
baixos. O porto de fusão depende da intensidade das forças inter- 
moleculares e da eficiência de empacotamento das moléculas 


SÓLIDOS DE REDE COVALENTE (SEÇÃO 12.7) Sólidos de 
rede covalente consistem em átomos unidos em grandes redes 
por ligações covalentes. Esses sólidos são mais duros e apre- 
sentam pontos de fusão mais elevados do que os sólidos mole- 
culares. Exemplos importantes incluem o diamante, no qual os 
carbonos formam tetraedros, eo grafite, em que os átomos de 
carbono com hibridização sp? formam camadas hexagonais. Os. 
semicondutores são sólidos que conduzem eletricidade, porém 
menos que os metais. Já os isolantes não conduzem eletricidade. 
Semicondutores elementares, como o Si e 0 Ge, e semicondu- 
tores compostos, como o GaAs, o InP e o CdTe, são exemplos. 
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importantes de sólidos de rede covalente. Em um semicondutor. 
orbitais moleculares ligantes preenchidos compõem a banda 
de valência, enquanto orbitais moleculares antiligantes vazios 
compõem a banda de condução. As bandas de condução e de 
valência são separadas por uma faixa de energia denominada 
banda proibida, Ey. O tamanho da banda proibida aumenta à 
medida que o comprimento da ligação diminui e à medida que a 
diferença de eleronegatividade entre os dois elementos aumenta. 
A dopagem de semicondutores altera sua capacidade de condu- 
ir eletricidade, Um semicondutor do tipo n é aquele cuja dopa- 
gem resulta em excesso de elétrons na banda de condução. Já um 
semicondutor do tipo p é aquele cuja dopagem resulta na ausên- 
cia de elétrons, denominada buracos, na banda de valência. 


POLÍMEROS (SEÇÃO 12.8) Os polímeros são moléculas 
de alta massa molecular, formadas pela união de um grande 
número de pequenas moléculas, chamadas monômeros. Os. 
plásticos são materiais que podem ser produzidos em diversos. 
formatos, geralmente pela aplicação de calor pressão. Os poli- 
meros termoplásticos podem scr remodelados, o que costuma 
acontecer por meio do aquecimento, diferentemente dos plásti- 
cos termofixos, que são transformados em objetos por meio de. 
um processo químico irreversível e não podem ser facilmente 
remodelados. Um elastômero é um material que apresenta um 
comportamento elástico; isto é, que retorna a sua forma original 
depois de ser estirado ou dobrado. 

Em uma reação de polimerização por adição, as moléculas 
formam novas ligações mediante “a abertura” de ligações x 
existentes. Por exemplo, o polietileno é formado quando liga- 
ões duplas carbono-carbono no etileno "são abertas”. Em uma. 
reação de polimerização por condensação, os monômeros se 
unem mediante a eliminação de uma molécula pequena. Os. 
vários tipos de náilon são formados, por exemplo, pela remoção 


de uma molécula de água após a união entre uma amina e um 
“ácido carboxílico. Um polímero formado a partir de dois monó- 
meros diferentes é chamado de copolimero. 

Os polímeros são, em grande parte, amorfos, mas alguns mate- 
riais têm um grau de cristalinidade. Para uma determinada 
composição química, a cristalinidade depende da massa mole- 
cular e do grau de ramificação da cadeia polimérica principal. 
As propriedades poliméricas também são fortemente afetadas. 
pelas ligações cruzadas, em que cadeias curtas de átomos 
conectam as longas cadeias poliméricas. Cadeias curtas de 
átomos de enxofre conectam as cadeias da borracha mediante 
ligações cruzadas: tal processo é chamado de vulcanização. 


NANOMATERIAIS (SEÇÃO 12.9) Quando uma ou mais 
dimensões de um material ornam se suficientemente pequenas 
geralmente menor que 100 nm, as propriedades dos materiais 
mudam. Materiais com dimenades nessa escala de comprimento 
são chamados de nanomaterials Pontos quånticos ão partículas 
Semicondutoras com diâmeros de 1a 10 am. Nessa faixa de tama- 
nbo, a energia da banda proibida do material passa a depender do 
tamanho. Nanopartículas de metais têm propriedades físicas e quí- 
micas diferentes na escala de tamanho de | a 100 nm. Por exem- 
plo, as nanopartkulas de ouro são mais reativas do que o ouro 
maciço e não apresentam cor dourada. A nanoiênia tem produ- 
cido uma série de formas antes desconhecidas do carbono com 
hibridização sp. Os fulerenos, como o Cao são grandes moléculas 
com apenas domos de carbono. Os nanotubos de carbono são 
folhas de grafite enroladas, que se comportam como semicondu- 
tores ou como metais, dependendo da maneira com que a folha 
fo enrolada. O grafeno, uma camada isolada de graf, é uma 
forma bidimensional de carbono. Atualmente, desenvolvimento 
dese nanomnateriais visa muitas aplicações, como na produção de 
dispositivos eletrônicos, baterias e células solares, ¢ na medicina. 


) RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, 
VOCÊ SERÁ CAPAZ DE: 


+ Classificar sólidos com base em suas ligações e forças 
intermoleculares, e compreender de que modo as diferen- 
as nas ligações se relacionam com as propriedades físicas 
«Seção 12.1) 

+ Descrever a diferença entre sólidos cristalinos e amortos. 
Definir e descrever as relações entre células unitárias, 
estrutura cristalina, vetores de rede e pontos da rede cris- 
talina (Seção 12.2). 

* Explicar por que há um número limitado de estruturas. 
Reconhecer as cinco estruturas primitivas bidimensionais 
as sete estruturas primitivas tridimensionais Descrever 
as localizações dos pontos da rede cristalina em estruturas 
de corpo centrado e de face centrada (Seção 122) 

+ Listar as características e as propriedades dos metais 
Seção 12.3) 

+ Colculara fórmula empírica e a densidade de sólidos jônicos 
€ metálicos a partir de uma representação da célula unitária. 
Estimar o comprimento de uma célula unitária cúbica com 
base no raio de átomos e fons presentes (seções 12.3 € 12.5. 


* Explicar a diferença entre ligas homogêncas e helerogè- 
neas. Descrever as diferenças entre as ligas de substitui- 
ção, as ligas intersticiais e os compostos intermetálicos 
(Seção 123) 

+ Explicar o modelo de mar de elétrons para a ligação metá- 
lica (Seção 124). 

+ Aplicar o modelo do orbital molecular para a ligação 
metálica e como este gera as estruturas de banda ele- 
trôicas de metais, bem como prever qualitativamente as 
tendências no ponto de fusão, no ponto de ebulição e na 
dureza dos metais (Seção 12.4). 

+ Prever as estruturas de sólidos iônicos com base nos raios 
idaicos e em sua fórmula empírica (Seção 12.5). 

+ Interpretar dados de pontos de fusão e de ebulição de sóli 
“dos moleculares, em termos de forças intermoleculares e 
empacotamento cristalino (Seção 12.6). 

+ Definir os termos banda de valência, banda de condução. 
banda proibida. buracos o significado químico), semicon- 
dutor e isolante (Seção 12). 

+ Explicar as energias relativas de banda proibida de semicon- 
doces em relação às tendências periódicas (Seção 127). 
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+ Prever de que maneira as dopagens dos tipos ne p podem + 
ser utilizadas para controlar a condutividade de semicon- 
dutores (Seção 12.7) 

+ Definir os termos plástico, termoplástico, plástico termofixo, * 
elastômero, copolimeros e ligação cruzada (Seção 128). 

* Descrever de que forma os polímeros são formados a par- 
tir de monômeros e reconhecer as características de uma 
molécula que permitem reagir para produzir um polímero. 
Explicar as diferenças entre polimerização de adição e poli- 


Explicar de que maneira as interações entre as cadeias poli- 
méricas impactam as propriedades físicas dos polímeros 
(Seção 128), 

Descrever como as propriedades de semicondutores é 
metais maciços se alteram à medida que o tamanho dos 
cristais diminui para uma escala de comprimento nanomé- 
trico (Seção 129). 

+ Descrever as estruturas e as propriedades únicas de fulere- 
nos, nanotubos de carbono e grafeno (Seção 12.4 


merização de condensação (Seção 12.8). 
EQUAÇÕES-CHAVE 
Nero de eins por fórmula unitária, número de coordenação dos ânions y ņ Relação cre os números de coordenação 
Número de ânions por fórmula unitária ` número de coonsenação dos cátions 12H ge cátions e ânions e a fórmula empirica 
de um composto iðnico 


EXERCÍCIOS SELECIONADOS 


VISUALIZANDO CONCEITOS 


12.1 Observe os dois sólidos mostrados a seguir. Um 
deles é um semicondutor e o outro é um isolante. 
Qual € qual? Explique seu raciocínio. [seções 
12.1, 127) 


cada bola de canhão presente no interior da pilha? 
(© Quais são os números coordenação das balas 
de canhão numeradas no lado visível da pilha? 
[Seção 12.3] 


A-A 


12.2 Para cada uma das estruturas bidimensionais 
mostradas a seguir, (a) trace a célula unitária, (b) 
determine o tipo de estrutura bidimensional (com 
base na Figura 12.4), e (c) determine quantos cír- 
culos de cada tipo (branco ou preto) há por célula 
unitária. [Seção 12.2] 


12.4 Quais arranjos de cátions (amarelo) e ânions (azul) 
é o mais estável em uma estrutura? Explique seu 
raciocínio. [Seção 12.5] 


w o 


12.5 Qual dos seguintes fragmentos moleculares é o 
mais suscetível para gerar condutividade elétrica? 
Explique seu raciocínio. [seções 12.6, 12.8] 


n3 


a 


(a) Que tipo de empacotamento é visto na foto a 
seguir? (b) Qual é o número de coordenação de 


ty NON ia 
LAN NA 
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126 


n27 


ns 


A estrutura eletrônica de um semicondutor 
dopado é mostrada a seguir. (n) Qual banda, A 
ou B, é a banda de valência? (b) Qual é a banda 
de condução? (e) Qual banda é formada por orbi- 
tais moleculares ligantes? (d) Esse é um exemplo 
de semicondutor do tipo n ou do tipo p? (€) Se o 
semicondutor é o germânio, qual dos seguintes 
elementos pode ser o dopante: o Ga, o Si ou o P? 
Seção 127] 


Banda B 


OM vazios 
OM preenchidos 


| 


A seguir, há ilustrações de dois polímeros diferen- 
tes. Qual desses polímeros éo mais cristalino? Qual 
deles tem o ponto de fusão mais alto? Seção 12.8] 


A imagem a seguir mostra a fotoluminescência. 
de quatro amostras diferentes de nanocristais de 
CdTe, cada uma incorporada a uma matriz poli- 
mítica, A fotoluminescência ocorre porque as 
amostras estão sendo irradiadas por uma fonte 
de luz UV. Os nanocristais em cada frasco têm 
diferentes tamanhos médios. Os tamanhos são 4.0; 
3,5; 3,2; © 2,8 nm. (a) Qual frasco contém os nano- 
cristais de 4,0 nm? (b) Quais frascos contêm os 
nanocristais de 2,8 nm? (© Cristais de CdTe maio- 
res que aproximadamente 100 nm têm uma banda 
proibida de 1,5 eV. Qual seria o comprimento de 
onda e a frequência de luz emitida por esses cris- 
tais? Que tipo de luz é esse? [seções 12.7 e 129] 


CLASSIFICAÇÃO DOS SÓLIDOS (SEÇÃO 12.1) 


12.9 Ligações covalentes ocorrem em sólidos molecu- 
lares e de rede covalente. Qual das seguintes afir- 
mações explica melhor por que esses dois tipos de 
sólido diferem em relação à dureza e ao ponto de 


fusão? 


(a) As moléculas de sólidos moleculares têm li- 
gações covalentes mais fortes do que as for- 


madas por sólidos de rede covalente. 


(b) As moléculas de sólidos moleculares são uni- 


das por interações intermoleculares fracas. 


(6) Os átomos presentes em sólidos de rede cova- 
lente são mais polarizáveis do que os átomos 


presentes em sólidos moleculares. 


(d) Sólidos moleculares são mais densos que os 


sólidos de rede covalente. 
1210 


reage facilmente para formar o dióxido de silci 


SiOz, que é bastante duro e insolúvel em água, O 
SiOz é mais provavelmente um sólido molecular, 


metálico, iônico ou de rede covalente? 


em 


na 


mobilidade de elétrons pelo sólide 
ponto de fusão relativamente bai 


fusão ato e baixa condutividade elétrica; (d) rede 


de ligações covalentes. 
1213 


(d) açúcar de mesa (CH 
(CHo. (O ha. 


1214 


(a) InAs, (b) MgO, (e) HgS, (d) In, (e) HBr. 
1215 


iônico) essa substância deve ser? 
1216 


essa substância pode ser? 


O silício € o componente fundamental de circui- 
tos integrados, possuindo a mesma estrutura que 
) O Si é um sólido molecular, metá- 
ou de rede covalente? (b) O silício 


Que tipos de forças de atração existem entre as 
partículas (átomos, moléculas ou fons) em (a) 
cristais moleculares, (b) cristais de rede cova- 
Jente, (€) cristais iônicos, e (d) cristais metálicos? 
Que tipo (ou tipos) de sólido cristalino é carac- 
terizado por cada um dos itens a seguir? (a) Alta 


Indique o tipo de sólido (molecular, metálico, 
iônico ou de rede covalente) em cada composto: (a) 
CaCO5, (b) Pt, (c) ZrO% (ponto de fusão, 2.677 °C), 
). (© benzeno 


Indique o tipo de sólido (molecular, metálico, 
iônico ou de rede covalente) para cada composto: 


Uma substância branca funde-se com certa 
decomposição a 730 *C. Como um sólido, ele 
não conduz eletricidade, mas se dissolve em água 
para formar uma solução condutora. Que tipo de 
sólido (molecular, metálico de rede covalente ou 


Você tem uma substância branca que sublima a 
3.000 “C; o sólido é um não condutor de eletri- 
cidade e é insolúvel em água. Que tipo de sólido 
(molecular, metálico, de rede covalente ou iônico) 
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ESTRUTURAS DOS SÓLIDOS (SEÇÃO 12.2) 12.21 Visualize uma estrutura cúbica primitiva. Agora, 
imagine que o topo dela é esticado para cima com 
12.17 (a) Faça uma ilustração que represente um sólido AMA IA TOE CE SSKA POTEC a J. 


1218 


cristalino em nível atômico. (b) Em seguida, faça 

uma ilustração que represente um sólido amorfo 

em nível atômico. 

A sílica amorfa, SiO», tem uma densidade de 

cerca de 2,2 g/em”, enquanto a densidade do 

quartzo cristalino, outra forma do SiOz, é 2.65 

g/em', Qual das seguintes afirmações é a melhor 

explicação para a diferença de densidade? 

(a) A sílica amorfa é um sólido de rede covalente, 
mas o quartzo é metálico, 

(b) A sílica amorfa é cristalizada em uma estrutu- 
ra cúbica primitiva. 

(6) O quartzo é mais duro que a sílica amorfa. 

(d) O quartzo deve ter uma célula unitária maior 
que a sílica amorfa. 

(€) Os átomos presentes na sílica amorfa não em- 
pacotam de maneira tão eficiente em três di- 
mensões, em comparação aos átomos presen- 
tes no quartzo, 

Dois padrões de empacotamento para duas esfe- 

ras diferentes são mostrados a seguir. Para cada 

estrutura (a) faça uma ilustração da célula unitá- 
ria bidimensional; (b) determine o ângulo entre 
os vetores de rede, y, e se os vetores de rede têm 

o mesmo comprimento ou não; e (c) determine o 

tipo de rede cristalina bidimensional (com base na 


12.22 Visualize uma rede cristalina cúbica pri 


Que tipo de estrutura primitiva você produziu? 


> 


iva. 
Agora, imagine que o topo da rede é empurrado 
para baixo. Todos os ângulos permanecem a 90°. 
Que tipo de rede cristalina primitiva você produziu? 


12.23 Qual das redes cristalinas primitivas tridimen- 


sionais tem uma célula unitária em que nenhum 
dos ângulos internos € de 90º? (a) Ortorrômbica, 
(b) hexagonal, (e) romboédrica, (d) triclínica, (e) 
rombocdrica e triclínica. 


12.24 Além da célula unitária cúbica, que outra(s) 


célula(s) unitária(s) tem/iêm arestas de mesmo 
comprimento? (a) Ortorrômbica, (b) hexagonal, 
(©) romboédrica, (d) triclínica, (e) romboédrica 


etriclínica. 
12:25 Qual éo número mínimo de átomos que pode exis- 
ir na célula unitária de um elemento com uma rede 
cristalina cúbica de corpo centrado? (a) 1, (b) 2, (e) 
EOL 
12.26 Qual € o número mínimo de átomos que pode 
existir na célula unitária de um elemento com 
uma rede cristalina cúbica de face centrada? (a) 1, 
(b) 2, (€) 3. (d) 4. (e) 5. 
12.27 A célula unitária do arseneto de níquel é mostrada 
a seguir. (a) Que tipo de rede cristalina esse cristal 


Figura 124). 


12.20 Dois padrões de empacotamento de duas esfe- i 
pier eante ps possui? (b) Qual é a fórmula empírica? 
estrutura (a) faça a ilustração de uma célula uni 
tária bidimensional; (b) determine o ângulo entre EeasÃ- 


os vetores de rede, y, e se os vetores de rede têm 
o mesmo comprimento ou não; (c) determine o 
tipo de rede cristalina bidimensional (com base 
na Figura 12.4). 


SIOA 


Vista lateral 


12.28 A célula unitária de um composto formado por 
estrôncio, ferro e oxigênio é mostrada a seguir. 
(a) Que tipo de rede cristalina esse cristal possui 
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(0s três vetores de rede são perpendiculares entre 
5i)? (b) Qual é a fórmula empírica? 


SÓLIDOS METÁLICOS (SEÇÃO 12.3) 


12.29 As densidades dos elementos K, Ca, Sc e Ti são 
0,86, 1.5, 3,2 e 4,5 g/em”, respetivamente, Um 
desses elementos cristaliza-se em uma estrutura 
cúbica de corpo centrado os outros três cristali- 
2amese em uma estrutura cúbica de face centrada. 
Qual deles se cristaliza na estrutura cúbica de 
corpo centrado? Justifique sua resposta. 

12.30 Para cada um dos seguintes sólidos, indique qual 
deles deve ter propriedades metálicas: (a) TiCLs, 
(b) liga de NiCo, (© W. (d) Ge, (©) SN. 

12.31 Considere as células unitárias mostradas a seguir 
para três estruturas diferentes, comumente obser- 
vadas em elementos metálicos. (a) Que estruturas) 
corresponde(m) ao empacotamento mais denso de 
átomos? (b) Que estrutura(s) corresponde(m) ao 
empacotamento menos denso de átomos? 


333 2 


Estrutura do meios a 
tipoA 


12.32 O sódio metálico (massa atômica 22,99 g/mol) 
adota uma estrutura cúbica de corpo centrado 
com uma densidade de 0.97 g/cm’. (a) Utilize 
essas informações, e o nómero de Avogadro 
(Na = 6,022 X 10º/mol) para estimar o raio 
atômico do sódio. (b) Se o sódio não reagisse 
de maneira tão vigorosa, cle poderia flutuar na 
água. Use a resposta ao item (a) para estimar a 
densidade do Na se sua estrutura fosse a de um 
metal com estrutura de empacotamento cúbica. 
Ele ainda futuaria na água? 

12.33 O irídio cristaliza-se em uma célula unitária 
cúbica de face centrada cuja aresta mede 3,833 À. 


(a) Calcule o raio atômico de um átomo de iridio. 
(b) Calcule a densidade do irídio metálico. 

12.34 O cálcio cristaliza-se em uma estrutura cúbica de 
corpo centrado. (a) Quantos átomos de Ca há em 
cada célula unitária? (b) Quantos vizinhos mais 
próximos cada átomo de Ca possui? (e) Estime 
o comprimento da aresta da célula unitária, a, 
“com base no raio atômico do cálcio (1,97 À). (d) 
Estime a densidade do Ca metálico. 

12.35 O alumínio metálico cristaliza-se em uma célula 
unitária cúbica de face centrada. (a) Quantos áto- 
mos de alumínio existem em uma célula unitá- 
ria? (b) Qual é o número de coordenação de cada 
átomo de alumínio? (c) Estime o comprimento 
da aresta da célula unitária, a, com base no raio 
atômico do alumínio (1,43 Å). (d) Calcule a den- 
sidade do alumínio metálico. 

12.36 Um clemento cristaliza-se em uma estrutura 
cúbica de corpo centrado. A aresta da célula uni- 
tária mede 2,86 À, e a densidade do cristal €792 
g/cm”. Calcule a massa atômica do elemento, 

12.37 Qual dessas afirmações a respeito de ligas e com- 
postos intermetálicos é falsa? (a) O bronze é um 
exemplo de uma liga. (b) “Liga” é apenas outra 
palavra para “composto químico de composi 
ção fixa, que é feito de dois ou mais metais” (O 
Intermetálicos são compostos por dois ou mais 
metais com uma composição definida e não são 
considerados ligas. (d) Se você misturar dois 
metais e, no nível atômico, eles se separarem em 
duas ou mais fases diferentes de composição, você 
terá criado uma liga heterogênea. (e) Ligas podem 
ser produzidas mesmo se os átomos que as consti- 
tuem forem bastante diferentes em tamanho. 

12.38 Determine se as seguintes afirmações são verda- 
deiras ou falsa: (a) Ligas de substituição são solu- 
ções sólidas, mas ligas intersticiais são ligas hete- 
rogêncas. (b) Ligas de substituição têm átomos de 
“soluto” que substituem átomos de “solvente” em 
uma estrutura, mas ligas intersticiais têm átomos 
de "soluto" presentes entre os átomos de “solvente” 
“em uma estrutura. (c) Os raios atômicos dos átomos 
presentes em uma liga de substituição são seme- 
Ihantes uns aos outros, mas, em uma liga intersti- 
cial, os átomos intersticiais são menores do que os 
“átomos da estrutura hospedeira. 

12.39 Para cada uma das seguintes composições de 
liga, indique se é uma liga de substituição, uma 
liga intersticial ou um composto intermetálico: (a) 
FeogySig os. (b) Feo soNio ao, (€) SmCos. 

12.40 Para cada uma das seguintes composições de liga, 
indique se é uma liga de substituição, uma liga 
intersticial ou um composto intermetálico: (a) 
CunaeZno se (b) Ag:Sn, (©) TiogoOgg!. 


na 
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(a) Ligas de substituição tendem a ser mais döc- 
teis que as ligas interstici 

(b) Ligas intersticiais tendem a se formar entre 
elementos com raios iônicos similares. 

(0) Elementos não metálicos nunca são encontra- 
dos em ligas. 

Indique se as afirmações a seguir são verdadeiras 

ou falsas: 

(a) Compostos intermetálicos têm uma compo- 
sição fixa. 

(b) O cobre é o componente majoritário no latão 
e no bronze. 

(6) No aço inoxidável, os átomos de cromo ocu- 
pam posições intersticiais. 

Qual clemento (ou elementos) se liga ao outro para 

que sejam produzidos os seguintes tipos de “ouro 

colorido”, utilizado na indústria de joias? Para cada 

tipo, indique também que tipo de liga formada: (a) 

ouro branco, (b) ouro rosa, (e) ouro verde. 

Analise a composição química do ouro roxo. Essa 

composição é variável? Por que os joalheiros não 

usam o ouro roxo para fazer anéis e colares? 


LIGAÇÕES METÁLICAS (SEÇÃO 12.4) 


1245 


1246 


1247 


Determine se as afirmações a seguir são verda- 

deiras ou falsas: 

(a) Metais apresentam alta condutividade elétri- 
ca porque os elétrons presentes no metal são 
deslocalizados. 

(b) Metais apresentam alta condutividade elétrica 
porque eles são mais densos do que os outros 
sólidos. 

(€) Metais apresentam alta condutividade térmica 
porque eles se expandem quando aquecidos. 

(d) Metais apresentam baixa condutividade tér- 
mica porque os elétrons deslocalizados não 
podem transferir facilmente a energia cinéti- 
ca transmitida ao metal pelo calor. 

Imagine que você tem uma barra de metal colo- 

cada metade sob o sol e metade na sombra. Em 

um dia ensolarado, a parte do metal que está sob 

o sol fica quente. Tocando a parte da barra de 

metal que está na sombra, ela estará quente ou 

fria? Justifique sua resposta em termos de condu- 
tividade térmica. 

Os diagramas de orbital molecular para cadeias 

lineares com dois e quatro átomos de lítio são 

mostrados na Figura 12.22. Construa um dia- 
grama de orbital molecular para uma cadeia com 
seis átomos de lítio e use-o para responder às 
seguintes questões: (a) Quantos orbitais molecula- 
res há no diagrama? (b) Quantos nós há no orbital 
molecular ocupado de menor energia? (e) Quantos 
nós há no orbital molecular de maior energia? (d) 
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Quantos nós há no orbital molecular ocupado de 
maior energia? (e) Quantos nós há no orbital mole- 
cular não ocupado de menor energia? (f) Como a 
banda proibida entre o orbital molecular ocupado 
de maior energia e o orbital molecular ocupado de 
menor energia para esse caso se compara ao caso 
com quatro átomos? 


12.48 Repita o Exercício 12.47 para uma cadeia lincar 


com oito átomos de lítio, 


12.49 Qual você espera ser o elemento mais dúctil: (a) 


Ag ou Mo, (b) Zn ou Si? Em cada caso, explique 
seu raciocínio. 


12.50 Qual das seguintes afirmações não decorre do fato 


nsi 


de que os metais alcalinos têm ligações metal- 

metal relativamente fracas? 

(a) Os metais alcalinos são menos densos do que 
os outros metais. 

(b) Os metais alcalinos são macios o suficiente 
para serem cortados com uma faca. 

(©) Os metais alcalinos são mais reativos do que 
os outros met 

(d) Os metais alcalinos têm pontos de fusão mais 
elevados do que os outros metais 

(e) Os metais alcalinos têm energias de ionização 
baixas. 

Explique a seguinte tendência nos pontos de 

fusão: Y 1.522 °C, Zr 1.852 °C, Nb 2.468 °C, 

Mo 2.617 °C. 


12.52 Para cada um dos seguintes grupos, qual metal 


12.53 


você espera que tenha o maior ponto de fusão: (a) 
ouro, rênio ou césio; (b) rubídio, molibdênio ou 
índio; (6) rutènio, estrôncio ou cádmio? 


SÓLIDOS IÔNICOS E MOLECULARES 
(SEÇÕES 12.5 E 12.6) 


A tausonita, um mineral composto por Sr, O e Ti, 
tem a célula unitária cúbica mostrada na ilustra- 
ção a seguir. (a) Qual éa fórmula empírica desse 
mineral? (b) Quantos oxigênios são coordenados 
ao titânio? (©) Para visualizar todo o ambiente de 
coordenação dos outros fons, devemos considerar 
as células unitárias vizinhas. Quantos oxigêni 
são coordenados ao estrôncio? 


O Esròncio 
E) 
O Tinio 
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12.54 


12.55 


12.56 


12.57 


12.58 


12.59 


O rutilo é um mineral composto de Tie O. Sua 
célula unitária, mostrada na ilustração a seg 
contém átomos de Ti em todos os vértices e um 
“átomo de Ti no centro da célula. Quatro átomos 
de O estão em faces opostas da célula, e dois 
estão inteiramente dentro da célula. (a) Qual é a 
fórmula química do mineral? (b) Qual éo número 
de coordenação de cada átomo? 


Ooo 


© Titânio 


se, 


O NaF tem estrutura igual ao NaCI. (a) Utilize os 
raios iônicos do Capítulo 7 para estimar o com- 
primento da aresta da célula unitária do NaF. (b) 
Use o tamanho da célula unitária calculado no 
item (a) para estimar a densidade do NaF. 

A claustalita é um mineral composto de seleneto 
de chumbo (PbSe). O mineral adota a estrutura de 
sal de rocha. A densidade do PbSe a 25 °C é 8,27 
g/cm’. Calcule o comprimento de uma aresta da 
celula unitária do PbSe. 

Uma forma particular de cinábrio (HgS) adota a 
estrutura da blenda de zinco. O comprimento da 
aresta da célula unitária é 5,852 À. (a) Calcule a 
densidade do HgS nessa forma. (b) O mineral tie- 
manita (HgSe) também forma uma fase sólida com 
a estrutura da blenda de zinco. O comprimento da 
célula unitária nesse mineral é 6,085 À. O que 
justifica a célula unitária maior da tiemanita? (€) 
Qual das duas substâncias tem a maior densidade? 
Como você explica a diferença de densidades? 
Sob condições normais de temperatura e pressão, 
o Rbi cristaliza-se com uma estrutura igual à do 
NaCI. (a) Use raios iônicos para prever o com- 
primento da aresta da célula unitária cúbica. (b) 
Aplique esse valor para estimar a densidade. (© 
Alas pressões, a estrutura se transfoma em uma 
como a do CSCI (e) Use raios iônicos para prever 
o comprimento da aresta da célula unitária cúbica 
para a forma sob alta pressão do Rb. (d) Aplique 
esse valor para estimar a densidade. Como essa 
densidade se compara à densidade que você cal- 
culou no item (b)? 

OCul, o Csl e o Nal adotam estruturas diferentes. 
As três estruturas são diferentes das mostradas 
na Figura 12.26, (a) Use raios iônicos, Cs* (r = 


12.61 


1262 


1263 


1,81 Å), Na (r= 1,16 À) Cu" (=0774 Ayer (r= 
2,06 À), para prever que composto se cristaliza 
com determinada estrutura. (b) Qual é o número 
de coordenação do iodeto em cada uma dessas 
estruturas? 

As estruturas do rutilo e da fluorita mostradas a 
seguir (ânions estão na cor verde) são dois dos 
tipos de estrutura mais comuns de compostos 
iônicos, em que a razão entre o cátion e o ânion 
€ 12, (a) Para o CaF e o ZnFz, use raios iôni- 
cos, Ca?! (r = 1,14 Å), Zn?* (r = 0,88 À) e F- 
(r= 1,19 À), para prever qual composto tende a 
cristalizar-se com a estrutura do fluoreto e qual 
tende a cristalizar-se com a estrutura do rutilo. 
(b) Quais são os números de coordenação dos 
cátions e ânions em cada uma dessas estruturas? 


Fluoita 


O número de coordenação do fon Mg?* geral- 
mente é seis. Considerando essa suposição ver- 
dadeira, determine o número de coordenação 
do ânion nos seguintes compostos: (a) MÊS, (b). 
MeF», (©. MgO. 
O número de coordenação do fon AI* costuma 
ficar entre quatro e seis. Use o número de coor- 
denação do ânion para determinar o número de 
coordenação do AI?" nos seguintes compostos: 
(a) AIF, em que os fons fluoreto têm número de 
coordenação igual a dois, (b) Al2O5 em que os 
fons de oxigênio têm número de coordenação 
igual a seis, (©) AIN em que os fons nitreto têm 
número de coordenação igual a quatro. 
Classifique cada uma das seguintes afirmações 
como verdadeiras ou falsas: 
(a) Apesar de tanto os moleculares quan- 
to os sólidos de rede covalente terem ligações 
covalentes, os pontos de fusão dos sólidos mo- 


12.64 


leculares são muito mais baixos, porque suas 
ligações covalentes são muito mais fracas. 

(b) Com outros fatores equivalentes, moléculas 
altamente simétricas tendem a formar sólidos 
com pontos de fusão mais elevados do que 
moléculas de forma assimétrica. 

Classifique cada uma das seguintes afirmações 

como verdadeiras ou falsas: 

(a) Para sólidos moleculares, o ponto de fusão 
costuma aumentar à medida que a força das 
ligações covalentes aumenta. 

(b) Para sólidos moleculares, o ponto de fusão ge- 
ralmente aumenta à medida que a intensidade 
das forças intermoleculares aumenta. 


SÓLIDOS DE REDE COVALENTE (SEÇÃO 12.7) 


12.65 


12.66 


1267 


12.68 


1269 


nmo 


nan 


“Tanto os sólidos de rede covalente quanto os sóli- 
dos iônicos podem ter pontos de fusão que vão 
além da temperatura ambiente, e ambos podem 
ser maus condutores de eletricidade em sua 
forma pura. No entanto, suas propriedades são 
bastante diferentes no que diz respeito a outras 
características. 
(a) Que tipo de sólidos está mais propenso a se 
dissolver na água? 
(b) Que tipo de sólido pode se tomar um condu- 
tor elétrico via substituição química? 
Qual das seguintes propriedades são típicas de um 
sólido de rede covalente, de um sólido metálico ou 
dos dois: (a) ductilidade, (b) dureza, (©) alto ponto 
de fusão? 
Nos seguintes pares de semicondutores, qual 
terá a maior banda proibida: (a) CAS ou CdTe, 
(b) GaN ou InP, (e) GaAs ou InAs? 
Nos seguintes pares de semicondutores, qual terá 
a maior banda proibida: (a) InP ou InAs, (b) Ge 
ou AIP, (©) Agl ou CdTe? 
Se você quiser dopar o GaAs para produzir um 
semicondutor do tipo n com um elemento que 
substitua o Ga, que elemento(s) você escolheria? 
Se você quiser dopar o GaAs para produzir um semi- 
condutor do tipo p com um elemento que substitua o 
As, que elemento (ou elementos) você escolheria? 
O silício tem banda proibida de 1,1 cV à tempe- 
ratura ambiente. (a) À qual comprimento de onda 
de luz um fóton com essa energia corresponderia? 
(b) Trace uma linha vertical nesse comprimento 
de onda na figura que mostra a emissão de luz do 
sol como uma função do comprimento de onda. 
O silício absorveria toda, nenhuma ou uma parte 
da luz visível que vem do Sol? (e) É possível esti- 
mar a parte do espectro solar geral que o silício 
absorve, considerando a área abaixo da curva. 


Fluxo crescente — 
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Se você chamar toda a área abaixo da curva de 
“100%”, que percentual aproximado dessa área é 
absorvido pelo silício? 


Espectro solar fora da atmosfera 


Espectro solar no nível do mar 


HO OD 10 140 1220) 260 SO 
Comprimento de onda (nm) 


12:72 O telureto de cádmio é um material importante 
para as células solares. (a) Qual é a banda proi- 
bida do CdTe? (b) A que comprimento de onda de 
luz um fóton com essa energia corresponde? (c) 
Trace uma linha vertical com o comprimento de 
onda mostrado na figura do Exereício 12.71, que 
ilustra a emissão de luz do sol como uma função 
do comprimento de onda. (d) Com relação ao sil 
cio, o CdTe absorve uma parte maior ou menor do 
espectro solar? 

1273 O semicondutor GaP tem uma banda proibida de 
2,26 €V. Que comprimento de onda de luz seria 
emitido por um LED produzido a partir do GaP? 
Qual a sua cor? 

12.74 Os primeiros LEDs eram feitos de GaAs, que 
tem uma banda proibida de 1,43 eV, Que compri- 
mento de onda de luz seria emitido por um LED 
feito de GaAs? A que região do espectro elec- 
tromagnético essa luz corresponde: ultravioleta, 
visível ou infravermelha? 

12:75 O GaAs e o GaP formam soluções sólidas com 
a mesma estrutura cristalina dos seus materiais 
de partida, com átomos de As e o P distribuídos 
aleatoriamente ao longo do cristal. O GaP, As, x 
existe para qualquer valor de x. Se considerarmos 
que a banda proibida varia linearmente com uma 
composição entre x = O e x = I, estime a banda 
proibida do GaPosAsos (Ver os dois exercicios 
anteriores para as bandas proibidas do GaAs e do 
GaP) A qual comprimento de onda de luz esse 
valor corresponderia? 

12:76 Os diodos emissores de luz vermelha são feitos de 
soluções sólidas de GaAs e GaP, GaP,As)., (ver 
o Exercício 12:75). Os LEDs vermelhos originais 
emitem luz com um comprimento de onda de 660 
nm. Se considerarmos que a banda proibida varia 
linearmente com uma composição entre 
x= 1, estime a composição (o valor de x) utilizado 
nesses LEDs. 
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POLÍMEROS (SEÇÃO 12.8) 


1277 


1278 


n9 


12.80 


1282 


1283 


1284 


1285 


(a) O que é um monômero? (b) Qual dessas molé- 
culas pode ser usada como um monômero: ben- 
zeno, eteno (também denominado etileno) ou 
metano? 

A fórmula molecular do n-decano €CH CH CH. 
O decano não é considerado um polímero, enquanto 
o polietileno é. Qual é a distinção entre eles? 
Determine se cada um desses números é um 
valor razoável para a massa molecular de um 
polímero: 100 uma, 10.000 uma, 100.000 uma, 
1.000.000 uma? 

Indique se a seguinte afirmação é verdadeira ou 
falsa: Para uma polimerização de adição, não há 
subprodutos de reação (considerando 100% de 
rendimento). 

Um éster representa um composto formado por 
“uma reação de condensação entre um ácido car- 
boxílico e um álcool que elimina uma molécula 
de água. Leia a discussão sobre os ésteres na 
Seção 24,4 e, em seguida, dê um exemplo de uma 
reação que forme um éster, Como esse tipo de 
reação pode ser estendido para formar um poli- 
mero (um poliéster)? 

Escreva à equação química balanceada da for- 
mação de um polímero por meio de uma reação 
de condensação a partir dos monômeros de ácido 
suceínico (HOOCCH:CH:COOH) e de etileno- 
diamina (HoNCH>CHoNHo). 

Represente a estrutura dols) monômero() usados) 
para fazer cada um dos polímeros, mostrados na 
Tabela 12.5: (a) policloreto de vinila, (b) náilon 6,6, 
(© poliiereftalato de etileno). 

Escreva a equação química que representa a 
formação de (a) policloropreno a partir do clo- 
topreno (o policloropreno é usado na pavimenta- 
ção de estradas, em juntas de expansão, correias 
transportadoras e revestimentos de fios e cabos). 


Dc ç=ch 
a 
Cloropreso 
(b) A poliacrilonitrila a partir da acrilonitrita (a 


Poliacrilonitrila é usada em artigos de decoração, 
fios de artesanato, roupas e outros itens). 


SE 
& 
Acienna 


O náilon Nomex, um polímero de condensação, 
tem a seguinte estrutura: 


12.86 


1287 


1288 


12.89 


1290 


oo 


Represente as estruturas dos dois monômeros que 
produzem o Nomes. 

As proteínas são polímeros encontrados na natu- 
reza, produzidos por reações de condensação de 
aminoácidos com a seguinte estrutura geral: 


Nessa estrutura, —R representa —H, —CH ou 
outro grupo de átomos; existem 20 aminoácidos 
naturais diferentes, e cada um deles tem um dos 20 
grupos de R diferentes. (a) Represente a estrutura 
geral de uma proteína formada pela polimeriza- 
ção por condensação de aminoácidos genéricos, 
mostrada a seguir. (b) Quando apenas alguns ami- 
noácidos reagem para formar uma cadeia, © pro- 
duto é chamado de “peptídio' em vez de proteína; 
apenas quando houver 50 aminoácidos ou mais na 
cadeia, a molécula é chamada de proteína. Para 
três aminoácidos (diferenciáveis pela presença de 
três grupos diferentes de R, RI, R2 e R3), repre- 
sente o peptídio que resulta de suas reações de 
condensação. (c) A ordem em que os grupos R 
são encontrados em um peptídio ou proteína tem 
uma grande influência sobre sua atividade bioló- 
gica, Para distinguir diferentes peptídios e protef- 
nas, químicos chamam o primeiro aminoácido de 
aquele no “terminal Nº e o último, aquele no “ter- 
minal C”. Com base na representação que você fez 
no item (b), é possível deduzir o que “terminal N” 
e “terminal C” significa. Quantos peptídios dife- 
rentes podem ser produzidos a partir desses três 
aminoácidos diferentes? 

(a) Que características moleculares tornam um 
polímero flexível? (b) Se você fizer uma ligação 
cruzada em um polímero, el fica mais ou menos 
Mexível do que era antes? 

Que características molares estruturais fazem 
com que o polietileno de alta densidade seja mais 
denso que o polietileno de baixa densidade? 

Se você quiser fazer um polímero para uma 
embalagem plástica, ele deve ter grau de cristali- 
nidade alto ou baixo? 

Indique se as afirmações a seguir são verdadeiras. 
ou falsas: 


(a) Elastômeros são sólidos de borracha. 


(b) Termoendurecíveis não podem ser remode- 
lados. 


(6) Polímeros termoplásticos podem ser reciclados. 


NANOMATERIAIS (SEÇÃO 12.9) 


12.91 


1292 


293 


1294 


Explique por que “bandas” podem não ser a des- 
erição mais exata das ligações em um sólido, 
“quando o sólido tem dimensões em nanoescala. 
O CAS tem banda proibida de 2.4 eV. Se cristais 
grandes de CAS são iluminados com luz ultravio- 
Jeta, eles emitem luz igual à energia da banda proi- 
bida. (a) Qual é a cor da luz emitida? (b) Pontos 
quânticos de CdS de tamanho adequado são capa- 
zes de emitir luz azul? () E luz vermelha? 
Indique se as afirmações a seguir são verdadeiras 
ou falsas: 

(a) A banda proibida de um semicondutor di 
nui à medida que o tamanho da partícula di- 
minui em uma faixa de 1 a 10 nm. 

(b) A luz emitida por um semicondutor, sob es- 
tímulo extemo, fica com maior comprimento 
de onda à medida que o tamanho de partícula. 
do semicondutor diminui. 

Indique se esta afirmação é verdadeira ou falsa: 
Se você quer um semicondutor que emita luz 
azul, pode-se usar um material com banda proi- 
bida correspondente à energia de um fóton azul 
ou usar um material com banda proibida menor, 
mas produz uma nanopartícula do mesmo mate- 
rial de tamanho adequado. 
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12.95 O ouro adota uma estrutura cúbica de face cen- 


trada com uma célula unitária de 4,08 À de aresta 
(Figura 12.11). Quantos átomos de ouro existem 
em uma esfera de 20 nm de diâmetro? Lembre-se 
de que o volume de uma esfera é 4/3nP. 


12.96 O telureto de cádmio, CdTe, adota a estrutura 


da blenda de zinco com uma célula unitária de 
6.49 À de aresta, Existem quatro átomos de cád- 
mio e quatro átomos de telário por célula unitá- 
ria, Quantos átomos de cada tipo existem em um 
cristal cúbico com um comprimento de aresta de 
500 nm? 


12.97 Qual das seguintes afirmações descreve correta- 


mente a diferença entre o grafeno e o grafite? 
(a) O grafeno é uma molécula, mas o grafite não 
é. (b) O grafeno é uma folha única de átomos de 
carbono e o grafite contém muitas folhas maiores 
de átomos de carbono. (c) O grafeno é isolante, 
mas o grafite é um metal. (d) O grafite é carbono 
puro, mas o grafeno não é. (e) Os carbonos são 
hibridizados sp? no grafeno, mas hibridizados sp” 
no grafite. 


12.98 Que evidência sustenta a noção de que bucky- 


bolas são na verdade moléculas, e não materiais 
estendidos? 
(a) Buckybolas são feitas de carbono. 


(b) Buckybolas têm estrutura atômica e massa 
molecular bem definidas. 


(e) Buckybolas têm um ponto de fusão bem 
definido. 


(d) Buckybolas são semicondutores. 
(©) Mais de uma das opções anteriores, 


EXERCÍCIOS ADICIONAIS 


112.99] 


12,100 


A rede cristalina tetragonal de face centrada não 
faz parte das 14 redes cristalinas tridimensio- 
nais. Mostre que uma célula unitária tetragonal 
de face centrada pode ser redefinida como uma 
rede cristalina tetragonal de corpo centrado com 
uma unidade de célula menor. 

O ferro puro cristaliza-se em uma estrutura 
cúbica de corpo centrado, mas quantidades 
pequenas de impurezas podem estabilizar uma 
estrutura cúbica de face centrada. Qual dentre as 
formas do ferro tem a maior densidade? 


[12.101] A introdução de átomos de carbono em uma 


12102 


estrutura metálica geralmente resulta em uma 
substância mais dura e menos dóctil com condu- 
tividade elétrica e térmica mais baixas. Explique 
por que isso acontece. 

O NAI € utilizado em turbinas de motores 
de aviões por causa de sua resistência e baixa 


12.103. Para cada um dos compostos i 


densidade. O níquel metálico tem uma estrutura 
cúbica de 


cúbica ordenada mostrada na Figura 12.17. O 
“comprimento da aresta da célula unitária cúbica 
€3.53 À para o níquel e 3,56 À para o NisAL. Use 
esses dados para calcular e comparar as densida- 
des desses dois materiais. 

termetálicos mos- 
trados na Figura 12.17 determine a quantidade de 
cada tipo de átomo na célula unitária. Faça com 
que suas respostas correspondam às razões espe- 
fadas com base nas fórmulas empíricas: NijAl, 
Nb;Sn e SmCos. 


12.108. Quetipo de estrutura — cúbica primitiva, cúbica. 


de corpo centrado ou cúbica de face centrada — 
tem cada um dos seguintes compostos: 
(b) Au, (© NaCI, (d) Po, (e) ZnS? 
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12105. 


O estanho é encontrado em duas formas alotrópi- 
cas: o estanho cinza, que tem a estrutura do dia- 
mante, eo estanho branco, que tem uma estrutura 
de empacotamento denso. Uma dessas formas 
alotrópicas é um semicondutor com uma banda 
proibida pequena, enquanto o outro é um metal. 
(a) Qual é qual? (b) Qual forma você espera que 
tenha o maior comprimento de ligação Sn-Sn? 


[12.106] A condutividade elétrica do alumínio é aproxima- 


12.107 
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damente 10 vezes maior que a do seu vizinho na 
tabela periódica, o silício. O alumínio tem uma 
estrutura cúbica de face centrada, eo silicio tema 
estrutura do diamante, Um colega diz que a densi- 
dade € a razão pela qual o alumínio é um metal e 
o silício, não. Portanto, se o silício fosse colocado 
Sob alta pressão, ele também se comportaria como 
um metal, Discuta essa ideia com seus colegas, 
consultando dados do Al e do Si se necessário. 
O carbeto de silício, SiC, tem a estrutura tridi- 
mensional mostrada na figura a seguir. 


(a) Dê outro composto com a mesma estrutura. 

(b) Você acha que a ligação no SiC é predomi- 
nantemente iônica, metálica ou covalente? 

(6) Como as ligações e a estrutura do SiC re- 
sultam em sua alta estabilidade térmica (a 
2.700 °C) e dureza excepcional? 


108] Diferentemente dos metais, os semicondutores. 


“aumentam sua condutividade quando aquecidos 
(até certo ponto). Sugira uma explicação. 

O óxido de rênio cristaliza-se com uma estrutura 
que tem uma rede cristalina cúbica primitiva, 
“como mostrado a seguir. Na imagem à esquerda, 
o tamanho dos fons foi reduzido para que toda a 
célula unitária fosse exibida. (a) Quantos átomos 
de cada tipo há por célula unitária? (b) Use os raios 
iônicos do óxido de rênio (0,70 À) e do oxigênio 
(1,26 À) para estimar o comprimento da aresta da 
célula unitária. (©) Use suas respostas aos itens (a) 
e (b) para estimar a densidade desse composto. 


12.114 O germânio tem estrutur 


12.10 O teflon é um polímero formado pela polimeri- 


zação do F:C=CF3. (a) Represente a estrutura 
“de uma parte desse polímero. (b) Que tipo de 
reação de polimerização é necessário para pro- 
duzir o teflon? 


12.11 Ligações de hidrogênio entre cadeias de polia- 


mida desempenham um papel importante na 
determinação das propriedades de um náilon, 
“como o náilon 6,6 (Tabela 12.5), Represente as 
fórmulas estruturais de duas cadeias adjacentes 
de náilon 6.6 e mostre onde as ligações de hidro- 
gênio poderiam ocorrer entre eles, 


12.112. Explique por que raios X podem ser empregados 


para medir as distâncias atômicas em cristais, mas 
a luz visível não pode ser utilizada para esse fim. 


12.113 No seu estudo de difração de raios X, William 


e Lawrence Bragg determinaram que a relação 
entre o comprimento de onda da radiação (A), o 
ângulo em que a radiação é difratada (0) a dis- 
tância entre os planos dos átomos no cristal que 
causam a difração (d) é dada por nÀ = 2dsen6. 
Raios X de um tubo de raios X de cobre que 
têm comprimento de onda de 1,54 À são difra- 
tados em um ângulo de 14,22 graus pelo silício 
cristalino. Usando a equação de Bragg, calcule 
a distância entre os planos de átomos responsá- 
veis pela difração nesse cristal, considerando que 
n=1 (difração de primeira ordem). 

J ao silício, mas 
o tamanho da célula unitária dos dois é dife- 
rente, porque os átomos de Ge e de Si não são do 
mesmo tamanho. Se você tivesse que repetir o 
“experimento descrito no problema anterior, mas 
substitufsse o cristal de Si por um cristal de Ge, 
você acha que os raios X seriam difratados em 
um ângulo O maior ou menor? 


[12.115] (a) A densidade do diamante é 3,5 g/em”, e do 


grafite, 2,3 g/cm. Com base na estrutura do 
buckminsterfulereno, qual você acha que seria 
sua densidade em comparação à densidade des- 
sas outras formas de carbono? (b) Estudos de 
difração de raios X do buckminsterfulereno 
mostram que ele tem uma estrutura cúbica de 
face centrada de moléculas de Ceg. O compri- 
mento de uma aresta da célula unitária é 14,2 À. 
Calcule a densidade do buckminsterfulereno. 


12.116 Quando você incide luz da energia da banda 


proibida, ou superior em um semicondutor, e 
promove elétrons da banda de valência para a 
banda de condução, espera-se que a condut 
dade do semicondutor (a) mantenha-se inalte- 
rada, (b) aumente ou (e) diminua? 
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EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


12.117 A escala de quilates usada para descrever ligas 
de ouro é bascada em percentuais de massa. (a) 
Se uma liga é formada com 50 mol% de prata 
e 50 mol% de ouro, qual é o número de qui- 
lates da liga? Tome como base a Figura 12.18 
para estimar a cor dessa liga. (b) Se uma liga 
é formada com 50 mol% de cobre e 50 mol% 
de ouro, qual é o número de quilates da liga? 
Qual é a cor dessa liga? 

12.118 O espinélio é um mineral com 379% de AL, 171% 
de Mg e 450% de S, em mass, e tem densidade 
de 3,57 g/cm”. A célula unitária é cúbica com um 
comprimento de aresta de 8,09 À. Quantos áto- 
mos de cada tipo há na célula unitária? 

12.119 (a) Quais são os ângulos das ligações C-C-C 
no diamante? (b) Quais são os ângulos dessas 
mesmas ligações no grafite (em uma folha)? (c) 
Quais orbitais atômicos estão envolvidos no 
empilhamento de folhas de grafite? 

112.120] Utilizando os valores de entalpia de ligação lis- 
tados na Tabela 8.4, estime a variação de ental- 
pia molar que ocorre (a) na polimerização do 
etileno, (b) na formação do náilon 6.6, e (e) na 
formação do poliereftalato de etileno) — PET. 

[12.121] Embora o polietileno possa ser torcido e trans- 
formado em formas aleatórias, a forma mais 
estável é linear, com o esqueleto de carbono com 
a orientação mostrada na figura a seguir: 


Hon H 


H 


(RD (SRD (RD (RD 
nh uh oah nom nom OM 
As linhas cheias da figura indicam ligações de 
carbono que saem do plano da página; as linhas 
tracejadas indicam ligações por trás do plano da 
página. 
(a) Qual éa hibridização de orbitais em cada átomo 
de carbono? Que ângulos há entre as ligações? 
(b) Agora, imagine que o polímero é o polipropi- 
leno em vez do polietileno. Represente estru- 
turas de polipropileno em que (i) os grupos 
CH; fiquem no mesmo lado do plano do 
papel (essa forma é chamada de polipropi- 


leno isotático), (i) os grupos CH; fiquem em 
Jados alternados no plano (polipropileno si 
diotático) ou (ii) os grupos CH; sejam dis- 
tribuídos aleatoriamente em ambos os lados. 
(polipropileno atático). Qual dessas formas 
tem a maior e a menor cristalinidade e ponto 
de fusão? Explique em termos de interações 
intermoleculares e formas moleculares. 

(© Fibras de polipropileno têm sido emprega- 
das no vestuário esportivo, Relata-se que o 
produto é superior à roupa de algodão ou de 
poliéster, pois faz com que o suor evapore 
mais rapidamente do tecido para o ambiente 
externo. Explique a diferença entre o poli- 
propileno e o poliéster ou o algodão (que 
tem muitos grupos —OH ao longo da cadeia 
molecular) em termos de interações intermo- 
leculares com água. 

(a) No policloreto de vinila, mostrado na Tabela 

12.5, quais ligações têm a menor entalpia média 

de ligação? (b) Quando submetido a alta pressão 

e aquecido, o policloreto de vinila converte-se 

em diamante, Durante essa transformação, que 

ligações estão mais propensas serem rompidas 
primeiro? (©) Empregando os valores de ent 

pia média de ligação da Tabela 8.4, estime a 

variação global de entalpia para a conversão de 

PVC em diamante. 

112.123] O silício tem a estrutura do diamante com uma 
célula unitária de comprimento da aresta de 5.43 
À e oito átomos por célula. unitária. (a) Quantos 
átomos de silício há em 1 cm? de material? (b) 
Suponhamos que você realize a dopagem de 
uma amostra de 1 cm” de silício com 1 ppm de 
fósforo, que vai aumentar a condutividade em 
um fator de um milhão. Quantos miligramas de 
fósforo são necessários? 

12.124 O KCI tem a mesma estrutura que o NaCl. O 
comprimento da célula unitária € 6,28. À. A den- 
sidade do KCI € 1.984 g/cm”, e sua massa fór- 
mula é 74,55 uma. Usando essas informações, 
calcule o número de Avogadro, 

12.125 Pesquise o diâmetro de um átomo de silício, em 
À. Os chips semicondutores mais recentes foram 
fabricados em linhas tão pequenas quanto 22 nm. 
A quantos átomos de silício isso corresponde? 
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ELABORE UM EXPERIMENTO 


Polímeros foram feitos comercialmente, pela primeira vez. 
pela empresa DuPont? no final dos anos 1920. Naquela 
época, alguns químicos ainda não acreditavam que os 
polímeros erum moléculas, acreditando que eram aglo- 
merados de moléculas unidas por forças intermoleculares 


fracas, uma vez que ligações covalentes entre milhões de 
“átomos não “duraram”. Elabore um experimento para 
demonstrar que polímeros realmente são moléculas gran- 
des, e não pequenos aglomerados de moléculas menores 
unidas por forças intermoleculares fracas. 
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PROPRIEDADES DAS SOLUÇÕES 


Nos capítulos 10, 11 e 12, exploramos as propriedades de gases, liquidos e sólidos puros. 
No entanto, as matérias que encontramos em nosso cotidiano, como refrigerante, ar e vidro, 
costumam ser misturas. Dessa forma, neste capítulo, vamos analisar as misturas homogêneas. 


Como observamos nos capítulos anteriores, misturas homogêncas são chamadas de 
soluções, o (seções 1.2 e 4.1) 

Quando pensamos em soluções, geralmente imaginamos líquidos, como os da foto na 
página ao lado. No entanto, soluções também podem ser sólidas ou gasosas. Por exemplo, 
a prata esterlina é uma mistura homogênca com cerca de 7% de cobre em prata e, portanto, 
é uma solução sólida, O ar que respiramos também é uma mistura homogênea de vários 
gases, que fazem dele uma solução gasosa. Entretanto, como soluções líquidas são as mais 
comuns, neste capítulo vamos concentrar nossa atenção nelas. 

Cada substância em solução é um componente da solução. Como vimos no Capí- 
tulo 4, o solvente costuma ser o componente presente em maior quantidade, ¢ todos os 
outros são chamados de solutos. Neste capítulo, comparamos as propriedades físicas das 
soluções com as propriedades dos componentes em sua forma pura. Vamos nos concentrar 
especialmente em soluções aquosas, que contêm água como solvente e um gás, líquido ou 
sólido como soluto. 


13.1 | PROCESSO DE DISSOLUÇÃO 


Uma solução é formada quando uma substância se dispersa uniformemente em outra. 
A capacidade das substâncias de formar soluções depende de dois fatores: (1) a tendência 
natural das substâncias de se misturar e se espalhar em volumes maiores, quando não são 
restringidas de alguma maneira; e (2) os tipos de interação intermolecular envolvidos no 
processo de solução. 


TENDÊNCIA NATURAL PARA A MISTURA 
“Suponhamos que temos o O(g) e o Ar(g) separados por uma barreira, conforme ilus- 


trado na Figura 13.1, Se a barreira é removida, os gases são misturados para formar uma 
solução. As moléculas experimentam poucas interações intermoleculares e comportam-se 


O QUE VEREMOS 


1341 | Processo de dissolução Começaremos con- 
siderando o que acontece em nivel molecular quando. 
uma substância se dissolve em outra, com foco espe- 
cial no papel das forças intermoleculares, Dois aspectos 
importantes do processo da solução são a tendência 
natural das partículas de se misturar e suas variações 
concomitantes de energia. 


132 | Soluções saturadas e solubilidade Apren- 
deremos que, quando uma solução saturada entra em 
contato com um soluto insolúvel, as partículas de solu- 
tos solúveis e insolúveis encontram-se em equilbrio. A 
quantidade de soluto em uma solução saturada define 
a solubilidade do soluto, a proporção na qual um de- 
terminado soluto se dissolve em determinado solvente. 


13.3 | Fatores que afetam a solubilidade Em 
seguida, consideraremos os principais fatores que afe- 
tam a solubilidade. A natureza do soluto e do solvente: 
determina os tipos de força intermolecular entre as 
partículas de soluto e solvente, influenciando bastante 
a solubilidade. A temperatura também afeta a solubili- 
dade; a maioria dos sólidos é mais solúvel em água sob 


altas temperaturas, enquanto os gases são menos sol- 
veis em água sob altas temperaturas. A solubilidade 
dos gases aumenta à medida que a pressão é maior. 


124 | Expressando a concentração da uma solu- 
ção Examinaremos várias maneiras comuns de expres- 
sera concentração, como a fração molar, a concentração 
em quantidade e matéria (molaridade) e a molalidade. 
13.5 | Propriedades coligativas Observaremos 
que algumas propriedades fisicas das soluções depen- 
dem apenas da concentração, e não da identidade 
do soluto. Essas propriedades coligativas incluem a 
extensão em que o soluto diminui a pressão de vapor, 
aumenta o ponto de ebulição e diminui o ponto de 
congelamento do solvente. A pressão osmótica de uma 
solução também é uma propriedade coligativa. 


13.6 | Coloides Fecharemos o capítulo investigando 
os coloides, misturas que não são soluções verdadeiras 
e consistem em uma fase semelhante ao soluto (fase 
dispersa) e ao solvente (meio de dispersão). A fase dis- 
persa consiste em partículas maiores que os tamanhos 
moleculares tipicos. 


UM CORANTE SE DISSOLVE NA ÁGUA. Os pro- 
cessos pelos quais as moléculas se misturam 
com a água ese espalham por ela são impor- 
tantes para muitos eventos, incluindo a dis- 
solução de fármacos na corrente sanguinea e 
para o cclo de nutrientes no oceano. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Que aspecto da teoria cinética dos gases indica que os gases se misturam? 


o 2/09 
cero 
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Figura 13.1 Mistura espontânea de dois gases formando uma mistura homogênea (solução) 


“como partículas de gás ideal. O resultado é que seu movi- 
mento molecular faz com que elas se espalhem de modo a 
ocupar um volume maior, formando uma solução gasosa. 

A mistura de gases é um processo espontâneo, isso 
significa que ela ocorre por si só, sem qualquer fomeci- 
mento extemo de energia ao sistema. Quando as molé- 
culas se misturam e ficam distribuídas de mancira mais 
aleatória, há aumento de uma quantidade termodinâmica. 
chamada entropia, Vamos examinar processos espontâne- 
os e a entropia com mais profundidade no Capítulo 19. 
Por enquanto, é suficiente reconhecer que essa mistura. 
leva a aumento na entropia do sistema. Além disso, o 
equilíbrio entre o aumento e a diminuição de entalpia de 
um sistema é o que determina se o processo é espontâneo. 
Dessa maneira, a formação de soluções é favorecida pelo 
aumento da entropia que acompanha a mistura. 

Quando moléculas de diferentes tipos se reúnem, a 
mistura ocorre espontaneamente, a menos que as molé- 
culas sejam impedidas por forças intermoleculares sufi- 
cientemente fortes ou por barreiras físicas, Assim, gases. 
se misturam espontaneamente a menos que sejam impe- 
didos pelos recipientes nos quais estão contidos, uma vez 
que, nos gases, as forças intermoleculares não são fortes o 
suficiente para restringir as moléculas. No entanto, quan- 
do o solvente ou o soluto é um sólido ou um líquido, as 
forças intermoleculares tornam-se importantes o suficien- 
te para determinar se uma solução será formada ou não. 
Por exemplo, embora ligações iônicas unam fons sódio 
e cloreto no cloreto de sódio sólido == (Seção 8.2), o 
sólido é dissolvido em água por causa da magnitude re- 
lativa das forças de atração entre os fons e as moléculas 
de água. No entanto, o cloreto de sódio não se dissolve na 
gasolina, pois as forças intermoleculares entre os fons e as. 
moléculas de gasolina são muito fracas. 


Reflita 


Na foto de abertura do capitulo, que mostra a dispersão do 
corante na água, a entropia está aumentando ou diminuindo? 


EFEITO DAS FORÇAS 
INTERMOLECULARES NA FORMAÇÃO 


DASOLUÇÃO 


Qualquer uma das forças intermoleculares, discuti- 
das no Capítulo 11, pode atuar entre partículas de soluto 
e solvente em uma solução. Essas forças são resumidas. 
na Figura 13.2. Por exemplo, as forças de dispersão 
dominam quando uma substância apolar, a exemplo do 
CyHie é dissolvida em outra, como o CsHya, è as forças 
fon-dipolo dominam em soluções de substâncias iônicas. 
em água. 

Três tipos de interações intermoleculares estão envol- 
vidos na formação da solução: 


1. As interações soluto-soluto entre partículas de solu- 
to devem ser superadas para dispersar as partículas de 
soluto no solvente. 

2. As interações solvente-solvente entre as partículas de 
solvente devem ser superadas para acomodar as partí- 
culas de soluto no solvente. 

3. As interações solvente-soluto entre as partículas de 
soluto e solvente ocorrem à medida que as partículas 
Fa 
A proporção na qual uma substância é capaz de se 

dissolver em outra depende das magnitudes relativas. 

desses três tipos de interações. Soluções são formadas 
quando a magnitude das interações solvente-soluto são 
comparáveis ou superiores às magnitudes das interações. 
soluto-soluto e solvente-solvente. Por exemplo, o hep- 
tano (C;kHyg) € o pentano (CsHj5) se dissolvem um no 
outro em todas as proporções. Para essa discussão, po- 

demos arbitrariamente chamar o heptano de solvente e 

o pentano de soluto. Ambas as substâncias são apolares, 

e as magnitudes das interações solvente-soluto (forças 

de dispersão atrativas) são comparáveis às das intera- 

ções soluto--soluto e solvente--solvente. Dessa forma, não 

existem forças que impeçam a mistura, e a tendência à 

mistura (aumento da entropia) faz com que a solução seja 

formada espontaneamente. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
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Por que o átomo de oxigénio presente no HO aponta em direção ao Na na interação de ion-dipolo? 


Dispersão Dipolo-dipolo 


(CHCI) 


Heptano iano 
Cl) (Cd 


Figura 13.2 Interações intermoleculares envolvidas em soluções. 


Ligação de hidrogênio 


Giom 


do 


O NaCI sólido se dissolve facilmente em água porque 
as interações de atração solvente-soluto entre as molécu- 
las de H30 polares e os fons são suficientemente fortes. 
para superar as interações de atração soluto-soluto entre 
os fons presentes no NaCI(3), e as interações de atração 
solvente-solvente entre as moléculas de H20. Quando o 
NaCI € adicionado à água (Figura 13.3), as moléculas 
de água se orientam na superficie dos cristais de NaCI 
com à extremidade positiva do dipolo da água em direção 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


aos fons CI e a extremidade negativa em direção aos íons. 
Na”, Essas atrações fon-dipolo são suficientemente for- 
tes para afastar os fons do sólido que estão na superfície, 
superando as interações soluto-soluto, Para o sólido se 
dissolver, algumas interações solvente-solvente também 
devem ser superadas, abrindo espaço para que os fons se 
“encaixem” entre todas as moléculas de água. 

Uma vez separados do sólido, os fons Na* e CI” fi- 
cam circundados por moléculas de água. Interações como. 


De que maneira a orientação das moléculas de O em tomo do Na* diferem das em torno do CI? 


fon CI- hidratado 
Figura 13.3 Dissolução do sólido iônico NaCl em água. 


ER. 2d ink Vime 


fon Na* hidratado 
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essas entre as moléculas de soluto e solvente são conhe- 
cidas como solvatução. Quando o solvente é a água, as 
interações são conhecidas como hidratação. 


Reflita 


Por que o NaCl não é dissolvido em solventes apolares, a exem- 
plo do hexano, Ca? 


ENERGÉTICA DA FORMAÇÃO DE 
UMA SOLUÇÃO 


Processos em solução são geralmente acompanhados 
por variações de entalpia. Por exemplo, quando o NaCI 
se dissolve na água, o processo é ligeiramente endotér- 
mico, 4H, = 3,9 KJ/mol. Podemos usar a lei de Hess 
para analisar de que modo as interações soluto-soluto. 
solvente-solvente e soluto-solvente influenciam a ental- 
pia de solução, «=> (Seção 5.6) 

Podemos imaginar que o processo de solução tem três 
“componentes, sendo cada um com uma variação de ental- 
pia associada: um aglomerado de n partículas de soluto 
que devem se separar umas das outras (AF oju), UM aglo- 
merado de m partículas de solvente que devem se separar 
umas das outras (AM oene) € a mistura dessas partículas. 
de soluto e solvente (AM). 


1 (soluto) == n soluto AHsowo 
2. (solvente) = m solvente AH oiveme 
3. n soluto + m solvente = solução AH 


4. (soluto), + (solvente) === solução 
My = Hj + AHaieme + His 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como pode ser visto, a variação global de entalpia, 
Ha, representa a soma das três etapas: 


Aho = AHião + Haten t Amis [131] 


A separação das partículas de soluto sempre exige 
que energia seja absorvida para que sejam superadas suas 
interações atrativas. Portanto, o processo é endotérmico 
(Aois > 0). Da mesma forma, a separação de moléculas. 
de solvente para acomodar as partículas de soluto exige 
energia (AHsoivente > 0). O terceiro componente, que surge 
a partir das interações de atração entre as partículas de 
soluto e as partículas de solvente, é sempre exotérmico 
(Ass <0). 

Os três termos de entalpia da Equação 13.1 podem ser 
combinados, resultando em uma soma positiva ou negati- 
va, dependendo dos valores reais para o sistema que está 
sendo considerado (Figura 13.4). Assim, à formação 
de uma solução pode ser exotérmica ou endotérmica. Por 
exemplo, quando o sulfato de magnésio (MgSO,) é adicio- 
nado à água, o processo da solução é exotérmico: Affuy = 
91,2 KJ/mol. Em contraste, a dissolução de nitrato de 
amônia (NHANO,) é endotérmica: AH,o = 26,4 KJ/mol. 
Esses sais são Os principais componentes das compressas 
instantâneas quentes e frias usadas para tratar lesões espor- 
tivas (Figura 13.5), Essas compressas consistem em uma 
bolsa de água e o sal sólido isolado da água — MgSO,(s) 
para compressas quentes e NH,NOs(5) para compressas 
frias. No momento em que a embalagem é apertada, a ve- 
“cação que separa o sólido da água é rompida e uma solução 
é formada, aumentando ou diminuindo a temperatura. 

A variação de entalpia em um processo pode indicar 
extensão em que o processo ocorre, «== (Seção 5.4) Pro- 
cessos exotérmicos tendem a ocorrer espontancamente. 
Por outro lado, se o AH é muito endotérmico, o soluto 


Como a magnitude do AH Se compara à magnitude de AHiaese + Ass Para os processos de solução exotérmicos? 


Entalpia, H 


Entalpia, H 


Processo global exotérmico 


Processo global endotérmico. 


Figura 13.4 Variações de entalpia que acompanham o processo de formação de uma solução. 


quente de sulfato de magnésio. 


pode não se dissolver em uma extensão significativa no 
solvente escolhido. Assim, para que soluções se formem, 
a interação solvente-soluto deve ser forte o suficiente 
para fazer com que o Ay Seja comparável em magni- 
tude ao somatório Alo * Hive: Esse fato explica 
por que solutos iônicos não são dissolvidos em solventes 
apolares, As moléculas de solvente apolares experimen- 
tam somente interações atrativas fracas com os fons, e 
essas interações não compensam as energias necessárias. 
para separar os fons uns dos outros. 

Seguindo por um raciocínio semelhante, um soluto 
líquido polar, a exempo da água, não é dissolvido em um 
solvente líquido apolar, como o octano (CH3). As molé- 
culas de água experimentam fortes ligações de hidrogê- 
nio umas com as outras <= (Seção 11.2) — forças de 
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atração que devem ser superadas, caso as moléculas de 
água sejam dispersadas por todo o solvente octano. A 
energia necessária para separar as moléculas de H20 não 
é recuperada na formação das interações atrativas entre as 
moléculas de H20 e CsH;s. 


Reflita 


Classifique os seguintes processos como exotérmicos ou endo- 
térmicos: 
(a) A quebra de interações solvente-solvente para formar par- 
tículas separadas 
(b) A formação de interações solvente-soluto a partir de parti- 
culas separadas 


FORMAÇÃO DE SOLUÇÃO E 
REAÇÕES QUÍMICAS 

Ao discutir soluções, devemos ter o cuidado de distin- 
guir o processo físico de formação da solução das reações 
químicas que levam a uma solução. Por exemplo, o níquel 
metálico se dissolve em contato com uma solução aquosa 
de ácido clorídrico porque a seguinte reação ocorre: 


132] 


Nils) +2 HCI(ag) —» NiCls(aq) + Hals) 


Nesse exemplo, um dos solutos resultantes não é o 
níquel metálico, mas seu sal NiCly. Se a solução for eva- 
porada até secar, o NiCly6 H:0(5) é recuperado (Figura. 
13.8). Compostos como NiClz'6 H,0(5), com um nú 
ro definido de moléculas de água na estrutura cristalina, 
são conhecidos como hidratos. Por outro lado, quando o 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é a massa molar do coreto de niquel hexa-hidratado, NiChz:6 Hz0(s)? 


Níquel metálico e ácido clorídrico 


TE 


O níquel reage com o ácido clorídrico 
formando o NiC, (e 


NiCly-6 H,0(5) permanece quando. 


(aq) e o Hg). solvente é evaporado. 


A solução é de NICL,: não de Ni metálico 


Figura 13.6 A reação entre o niquel metálico e o ácido cloridrico não é uma simples dissolução O prodao é 16,0) coreto de rios) 
Pesa hidratado, com exatamente 6 molas de água de hidratação na esa crstatra para cada fon de niquel 
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NaCI(s) é dissolvido em água, não ocorre nenhuma reação 
química. Se a solução evapora até secar, o NaCl é recupe- 
rado. Neste capítulo, nosso foco são as soluções a partir 
das quais o soluto pode ser recuperado sem alterações. 


13.2 | SOLUÇÕES SATURADAS E 
SOLUBILIDADE 


Quando um soluto sólido começa a se dissolver em um 
solvente, a concentração de partículas de soluto presentes. 
na solução aumenta, aumentando também as chances de 
que algumas partículas de soluto colidam com a superfi- 
cie do sólido e sejam recombinadas. Esse processo, que 
representa o oposto do processo de solução, é chamado de 
cristalização. Assim, dois processos opostos ocorrem em 
uma solução em contato com o soluto não dissolvido. Essa. 
situação é representada na seguinte equação química: 

duetos 
Soluto + Solvente === Solução [133] 

Quando a velocidade com que ocorrem esses dois 
processos opostos se iguala, um equilíbrio dinâmico é 
estabelecido, e não há aumento adicional na quantidade de. 
soluto em solução, «== (Seção 4.1) 

Uma solução é saturada quando está em equilíbrio 
com o soluto não dissolvido. Se for adicionado mais solu- 
to à uma solução saturada, ele não se dissolverá. A quan- 
tidade de soluto necessária para formar uma solução sa- 
turada, em uma dada quantidade de solvente, é conhecida. 


como a solubilidade desse soluto. Ou seja, a solubilidade. 
de determinado soluto em determinado solvente é a quan- 
tidade máxima de soluto que pode ser dissolvido em uma 
dada quantidade de solvente a uma temperatura especi- 
fica, considerando que há soluto em excesso. Por exem- 
plo, a solubilidade do NaCI em água a 0 °C é 35,7 g por 
100 mL de água. Essa é a quantidade máxima de NaCl 
que pode ser dissolvida em água para obter uma solução 
de equilíbrio estável a essa temperatura. 

Se dissolvermos menos soluto que a quantidade ne- 
cessária para formar uma solução saturada, a solução tor- 
na-se insaturada. Assim, uma solução que contém 10,0 g 
de NaCI por 100 ml. de água a O °C é insaturada porque 
possui capacidade de dissolver mais soluto, 

Sob condições adequadas, é possível formar soluções 
“com maior quantidade de soluto que o necessário para for- 
mar uma solução saturada. Tais soluções são supersatura- 
das. Por exemplo, quando uma solução saturada de acetato 
de sódio é formada a uma temperatura elevada e, em se- 
guida, resfriada lentamente, todo o soluto pode permanecer 
dissolvido, mesmo que a sua solubilidade diminua à me- 
dida que a temperatura cai. Por causa de o soluto em uma 
solução supersaturada estar presente em uma concentração 
mais elevada do que a concentração de equilíbrio, soluções. 
supersaturadas são instáveis. No entanto, para que a crista- 
lização ocorra, as partículas de soluto devem se ordenar de 
maneira apropriada para formar cristais. A adição de um 
pequeno cristal do soluto (cristal semente) fornece um mo- 
delo para a cristalização do soluto em excesso, levando a 
uma solução saturada em contato com o sólido em excesso 
(Figura 13.7). 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é a evidência de que a solução na fotografia da esquerda está supersaturada? 


Solução chega 
à ssuação. 


Figura 13.1 Precipitação de uma solução supersaturada de acetato de sódio. A solução é esquert foi 
formada mediante a cstução de cerca de 170 g de sal em 100 m de gua a 100 *C e, em seguida, orestiamento 
lento para 20°C. Como a soidade do acetato de sd na sa a 20 "C é de 46 g por 100 mi de a, solução está 
sepersaturada A cição de um ral de acetato de só faz com que o soluto em escsso seja crsazado na solução. 


Reflita 


O que acontece se um soluto é adicionado a uma solução 
saturada? 


13.3 | FATORES QUE AFETAM 
A SOLUBILIDADE 


A extensão em que uma substância se dissolve em 
outra depende da natureza das duas substâncias. «== (Se- 
ção 13.1) Ela também depende da temperatura e, no caso 
dos gases, da pressão. 


INTERAÇÕES SOLUTO-SOLVENTE 


A tendência natural das substâncias de se misturar e 
as diferentes interações entre partículas de soluto e sol- 
vente estão envolvidas na determinação das solubilidades. 
No entanto, muitas vezes, podemos ter uma noção das 
variações de solubilidade se nos concentrarmos na inte- 
ração entre o soluto e o solvente. Os dados da Tabela 
13.1 mostram que a solubilidade dos vários gases na água 
cresce com o aumento da massa molecular. As forças de 
atração entre as moléculas do gás e solvente são principal- 
mente forças de dispersão, que crescem com o aumento 
do tamanho e da massa molecular. «= (Seção 13.1) (Se- 
ção 11.2) Assim, os dados indicam que a solubilidade dos 
gases na água aumenta à medida que a atração entre o 
Soluto (gás) e o solvente (água) aumenta. Em geral, quan- 
do outros fatores são comparáveis, quanto mais forte for 
a atração entre as moléculas de soluto e solvente, maior 
será a solubilidade do soluto nesse solvente. 

Por conta das atrações dipolo-dipolo serem favo- 
ráveis entre as moléculas de solvente e as moléculas do 
soluto, líquidos polares tendem a se dissolver em solven- 
tes polares. A água é polar e capaz de formar ligações 
de hidrogênio (Seção 11.2). Assim, moléculas polares, 
especialmente aquelas que podem formar ligações de hi- 
drogênio com moléculas de água, tendem a ser solúveis. 
nesse solvente, Por exemplo, a acetona, uma molécula po- 
lar com a fórmula estrutural mostrada a seguir, mistura- 
-se em todas as proporções com a água. A acetona tem 
uma ligação C=O fortemente polar, e pares de elétrons 


Tabela 13.1 Solublidade de gases na água a 20 °C, com 1 atm de 
pressão de gás. 


Massa molar Solubilidade 


Gis (mo) M 
E T) 
o ao 
N 39,9 
Kr ms 
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não ligantes no átomo de O, que pode formar ligações de 
hidrogênio com a água. 


Líquidos que se misturam em todas as proporções, a 
exemplo da acetona e da água, são miscíveis, enquanto 
aqueles que não se dissolvem em outro são imiscíveis. 
A gasolina, uma mistura de hidrocarbonetos, é imiscível 
com a água. Os hidrocarbonetos são substâncias apo- 
lares por causa de vários fatores: as ligações C-C são 
apolares, as ligações C-H são quase apolares, e as mo- 
léculas são simétricas o suficiente para anular boa parte 
dos dipolos das ligações C-H, que são fracos. À atração 
entre as moléculas de água polares e as moléculas de 
hidrocarboneto apolares não é suficientemente forte para 
permitir a formação de uma solução. Líquidos apolares 
tendem a ser insolúveis em líquidos polares, conforme 
ilustrado na Figura 13.8 para o hexano (CHa) e a água. 

Muitos compostos orgânicos têm grupos polares li- 
gados a uma estrutura apolar de átomos de carbono e hi- 
drogênio, Por exemplo, a série de compostos orgânicos, 
indicada na Tabela 13.2 contém o grupo polar OH. 
Compostos orgânicos com essa característica molecular 
são chamados de álcoois. A ligação O-H é capaz de for- 
mar ligações de hidrogênio. Por exemplo, moléculas de 
etanol (CHyCH,OH) podem formar ligações de hidro- 
gênio com as moléculas de água, assim como umas com 
as outras (Figura 13.9). Como resultado, as interações. 
soluto-soluto, solvente-solvente e soluto-solvente não 
são muito diferentes em uma mistura de CH;CH:OH e 
H0. Nenhuma grande mudança ocorre nos ambientes das 


sm 


Figura 13.8 O hexano é imiscivel com a água Ele é a camada que 
ca em ima porque é menos denso que a água. 
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Tabela 13.2 Solubilidade de alguns álcoois em água e em hexano.* 


cool Solubilidade na HO Solubilidade no CcHya 
CHOH (metanol) > or 
Chic (etanol) o o 
CCO (propanol) æ œ 
CHCHACH;CHJOH (outanol) om o 
CH CCC; (pentanol) 0030 o 
CHIC CH CH CH CH, OH (hexanal) 00058 o 


“Express em mol de lomol/100 g de solvente a 20°C. O simbolo de infinito (20) indica que o 
Alcool é completamente michel com o solvente 


Figura 13.9 Ligações de hidrogênio envolvendo grupos OH. 


moléculas quando eles são misturados. Portanto, o aumen- 
to da entropia, quando os componentes se misturam, de- 
sempenha um papel significativo na formação da solução, 
e o etanol é miscível com a água. 

Observe na Tabela 13.2 que o número de átomos de 
carbono em um álcool afeta a sua solubilidade em água. 
À medida que esse número aumenta, o grupo OH polar 
torna-se uma parte ainda menor da molécula, de modo que 
ela passa a se comportar mais como um hidrocarboneto. 
A solubilidade do álcool na água diminui de maneira cor- 


respondente, Por outro lado, a solubilidade de álcoois em O cico-hexano, CM que não 
um solvente apolar, como o hexano (CsHyu), aumenta à Pad Rana e dg: 
medida que a cadeia de hidrocarboneto apolar se alonga. 

Uma forma de aumentar a solubilidade de uma subs- 
tância na água é aumentar o número de grupos polares “Grupos OH aumentam à solubicade 
presentes na substância. Por exemplo, aumentar o nú- em água por causa de sua capacidade de 


mero de grupos OH em um soluto aumenta a magnitu- 
de da ligação de hidrogênio entre aquele soluto e a água, 
aumentando, consequentemente, a sua solubilidade. A 
glicose (CgH1206, Figura 13.10) tem cinco grupos OH H CHOH u 


em uma estrutura de seis carbonos, fazendo com que a D N 
eee Dc a ER 
em 1,00 L de água a 17.5 "C. O ciclo-hexano (CgHya), 
que igor sua vestem esloda Semalianie ao pino not oO 
mas com todos os grupos OH substituídos por H, é es- is H 
sencialmente insolúvel em água (apenas 55 mg de ciclo- » 
-hexano podem se dissolver em 1,00 L de água a 25 °C). peer 
Durante anos de estudo, a análise das diferentes com- ao 
binações solvente-soluto levou a uma generalização impor- Figura 13.10 Correlação da estrutura molecular 


tante: as substâncias com forças de atração intermolecu- On 


lares semelhantes tendem a ser solúveis umas nas outras. 
Essa generalização é, muitas vezes, indicada simplesmente 
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ED 


As vitaminas têm estruturas químicas únicas que afetam suas so 
lubilidades em diferentes partes do corpo humano. Por exemplo. 
as vitaminas C e B são solúveis em água, enquanto as vitaminas 
A, D, E e K são solúveis em solventes apolares e no tecido adi- 
Poso (que é apolar). Por causa dessa solubilidade na água, as 
vitaminas B e C não são armazenadas em nenhuma quantidade 
considerável no corpo, de modo que os alimentos que contêm 
essas vitaminas devem ser incluídos na dieta diária. As vitaminas 
solúveis em gordura, por sua vez, são armazenadas em quantida- 
des suficientes para prevenir docnças causadas pela deficiència 
de vitamina, mesmo depois que uma pessoa tenha consumido 
uma dieta deficiente em vitaminas durante um longo período. 


Maior parte da molécula é apolar PES 


Apenas um grupo polar 
ater Muitos grupos polares 
o para interagir com a água 
n0 H 
A 
AN Acton 
omg KA 
pa < Ng H 
H-07 >o=H 
Vitamina C 


Vitamina A 
Figura 13.11 Estruturas moleculares das vitaminas A e C 


É possível explicar em termos de suas estruturas por que algu- 
mas vitaminas são solúveis em água enquanto outras não são. 
Observe na Figura 13.11 que a vitamina A (retinol) é um álcool 
“com uma cadeia carbênica muito longa. Uma vez que o grupo 
OH é uma parte tão pequena da molécula, ela se assemelha aos 
álcoois de cadeia longa listados na Tabela 13.2. Essa vitamina 
€ praticamente apolar. Em contraste, a molécula de vitamina C 
é menor e tem vários grupos OH que podem formar ligações de 
hidrogênio com a água, semelhantemente à glicose. 


Exercícios relacionados: 13.7, 1348 


Como prever padrões de solubilidade 
Determine se cada uma das seguintes substâncias é mais suscetível a se dissolver no solvente tetracloreto de carbono apolar 
(CCU) ou na água: CyHyo, Na;SO, HCI e ly. 


SOLUÇÃO 

Analise Temos dois solventes, um apolar (CCL, e outro polar 
CHO), é devemos determinar qual será o melhor para cada 
soluto listado. 

Planeje Ao examinar as fórmulas dos solutos, podemos prever 
se eles são iônicos ou moleculares. Também possível saber se 
os moleculares são polares ou apolares. Em seguida, podemos 
aplicar a ideia de que o solvente apolar seria melhor para os 
solutos apolares, enquanto o solvente polar seria melhor para 
os solutos iônico e polares. 


Resolva O CyHig é um hidrocarboneto; por isso, é apolar e 
molecular. O NaySO,, composto que contém um metal e não. 
metais, é iônico. O HCI, uma molécula diatômica com dois 
não metais com elctroncgatividades diferentes, é polar. O Iz. 
uma molécula distômica com átomos de mesma eletronegati- 
vidade, é apolar. Portamto, teríamos previsto que o C)Hjg e o 
‘1y (solutos apolares) seriam mais solúveis no CC apolar que 
na HzO polar, enquanto a água seria o melhor solvente para © 
NasSO e o HCI (solutos iðnicos e covalentes polares). 
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Para praticar: exercício 1 


Para praticar: exercício 2 


Qual dos seguintes solventes dissolveria melhor a cera, uma. 
mistura complexa de compostos que são, em sua maior parte, 
CHy-CH-CHy-CH-CH-? 


HH HH 
(a) Hexano 


H 
Ji 


Hs gor ESH 


ureri 
q 


(b) Benzeno 


c, 
erga 
a 
(4) Tetractoreto de carbono 


o. 
ta 
(ápa 


Disponha as seguintes substâncias em ordem crescente de so- 
lubilidade na água: 


ji 
T" 


como “semelhante dissolve semelhante”. Substâncias apo- 
Jares são mais propensas a ser solúveis em solventes apo- 
lares; solutos iônicos e polares são mais propensos a ser 
solúveis em solventes polares. Sólidos de rede, como o dia- 
mante e o quartzo, não são solúveis em solventes polares 
ou apolares, em razão da forte ligação no interior do sólido. 


Reflita 


Suponha que os hidrogênios dos grupos OH presentes na glico- 
se (Figura 13.10) fossem substituídos por grupos metila, CH3. 
Você acha que a solubilidade em égua da molécula resultante 
seria maior, menor ou aproximadamente igual à da glicose? 


de um gás em qualquer solvente aumenta à medida que 
a pressão parcial do gás que se encontra logo acima do 
solvente aumenta. Podemos entender o efeito da pressão 
sobre a solubilidade do gás considerando a Figura 13.12, 
que mostra o dióxido de carbono gasoso distribuído entre as. 
fases gasosa e de solução. Quando o equilíbrio é estabelo- 
cido, a velocidade com que as moléculas do gás entram na 
solução é igual à velocidade com que as moléculas de soluto 
escapam da solução e entram na fase gasosa, O número 
igual de setas para cima e para baixo no recipiente da es- 
quenda da Figura 13.12 representa esses processos opostos. 

“Agora, suponha que exercemos maior pressão sobre 
o pistão e comprimimos o gás logo acima da solução, 


EFEITOS DA PRESSÃO 


A solubilidade de sólidos e líquidos não é afetada de 
modo considerável pela pressão, enquanto a solubilidade 


como é mostrado no recipiente do meio da Figura 13.12. 
reduzirmos o volume do gás para metade do seu valor 
ial, a pressão do gás aumenta em cerca de duas ve- 
zes o seu valor inicial. Como resultado desse aumento de 
pressão, a velocidade com que as moléculas de gás atin- 
“gem a superfície do líquido e entram na fase de solução 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
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Se a duplicarmos a pressão parcial de um gás logo acima de uma solução, que variação será observada na concentração do gás na 


solução após o equilibrio ser restabelecido? 


Equilibrio 


Figura 13.12 Efeito da pressão na solubilidade do gás. 


aumenta. Assim, a solubilidade do gás na solução aumen- 
ta até que o equilibrio seja estabelecido outra vez. Isso 
significa que a solubilidade aumenta até que a velocidade 
com que as moléculas de gás entram na solução seja igual 
à velocidade com que elas escapam da solução. Assim, a 
solubilidade de um gás em um solvente líguido aumenta 
proporcionalmente à pressão parcial do gás que está logo 
acima da solução (Figura 13.13). 

A relação entre a pressão e a solubilidade do gás é 
expressa pela lei de Henry: 


Str, 


Aqui, Sp éa solubilidade do gás no solvente (geralmen- 
te expressa em concentração em quantidade de matéria), P 
é a pressão parcial do gás que está acima da solução e k é 
uma constante de proporcionalidade, conhecida como cons- 
tante da lei de Henry. O valor dessa constante depende do 
soluto, do solvente e da temperatura. Como exemplo, a so- 
Jubilidade do gás No na água a 25 "C e 0,78 atm de pressão é 
4.75 X 10 M. Portanto, a constante da lei de Henry para o 
Noem água a 25 °C é (4.75 X 10º mo/LVO,78 atm = 6,1 x 
10* mol a pressão parcial do Ny a lei 
de Henry prevê que a solubilidade na água a 25 *C também 
duplique para 9,50 x 10 M. 

Engarrafadores utilizam o efeito da pressão sobre a 
solubilidade na produção de bebidas gaseificadas, que são. 
engarrafadas sob pressão de dióxido de carbono superior 
a 1 atm. Quando as garrafas são abertas, a pressão parcial 
de CO) acima da solução diminui. Assim, a solubilidade. 
do CO; diminui, e o CO:(8) escapa da solução na forma 
de bolhas (Figura 13.14). 


1134) 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


De que maneira a incinação des linhas varia de acordo com a 
massa molecular do gås? Explique essa tendência. 


o 050 1,00 

Pressão parcial (atm) 
Figura 13.13 A solubilidade de um gás 
diretamente 


proporcional à pressão parcial do gás. As 
solubilidade estão em mimo de gás por ito de soluço. 
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EXERCÍCIO RESOLVIDO 13. 


Cálculo da lei de Henry 


Calcule a concentração de CO; em um refrigerante que é engarrafado com uma pressão parcial de CO; de 4,0 atm sobre o líquido 
225°C. A constante da ei de Henry para o CO; em água a essa temperatura é 3,4 X 10? mol atm. 


SOLUÇÃO 
Analise Com base na pressão parcial de CO3, Pco, € na cons- 
tame da lei de Henry, k, devemos calcular a concentração de 
CO; na solução. 

Planeje À partir das informações fornecidas, podemos usar 
a lei de Henry, a Equação 134, para calcular a solubilidade, 
Soy 

Resolva Sco, = Peo, 
0.14 mol =0,14 At 
Confira As unidades estão corretas para a solubilidade, e a 
resposta tem dois algarismos significativos, de acordo tanto 
coma pressão parcial de CO: quanto com o valor da constante 
de Henry. 


Para praticar: exercicio 1 


Ao duplicar a pressão parcial de um gás que está acima de 
um líquido À temperatura constante, qual dessas afirmações é 
verdadeira? 


GBA X 107 mol/L am 40 aim) = 


(a A constante da lei de Henry é duplicada. 
(b) A constante da lei de Henry é reduzida pela metade. 

(e) Há metade das moléculas de gás no líquido. 

(4) Há o dobro das moléculas de gás no líquido, 

(€) Não há mudança no número de moléculas de gás no líquido. 


Para praticar: exercício 2 


Calcule a concentração de CO em um refrigerante depois que 
a tampa é aberta e a solução equilibrada a 25 °C sob pressão 
parcial de CO) de 30X 10 atm. 


Figura 13.14 A solubilidade do gás diminui à medida que a 
pressão deste diminul Bolhas de O, ssem da solução quando a garata 
de uma bebida gaseficada é aberta, porque a pressão parcial do COp acima 
a solução é reduzida. 


EFEITOS DA TEMPERATURA 


A solubilidade da maior parte dos solutos sólidos em 
água aumenta à medida que a temperatura da solu- 
ção aumenta, conforme a Figura 13.15. Porém, há 
exceções à essa regra, como no caso do Ce(SO4)s. 


cuja curva de solubilidade inclina-se para baixo com o 
aumento da temperatura. 

Em contraste com solutos sólidos, a solubilidade de 
gases na água diminui com o aumento da temperatura 
(Figura 13.16), Se um copo de água fria da torneira é 
aquecido, é possível ver bolhas no interior do vidro porque 
um pouco do ar dissolvido sai da solução. 

Da mesma forma, as bebidas gaseificadas são aque- 
cidas, a solubilidade do CO diminui e o CO2(4) escapa 
da solução, 


Reflita 


Por que as bolhas se formam na parede interna de um rec 
pinte de cozimento quando água é aquecida no fogão, mesmo 
que a temperatura da água fique bem abaixo do seu ponto de 
ebulição? 


13.4 | EXPRESSANDO A 
CONCENTRAÇÃO DE 
UMA SOLUÇÃO 


A concentração de uma solução pode ser expressa 
de modo qualitativo ou quantitativo. Os termos diluído 
€ concentrado são usados para descrever uma solução 
qualitativamente. Diz-se que uma solução com concentra- 
ção relativamente pequena de soluto é diluída, e que uma 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como a solubilidade do KCI a 80 *C pode ser comparada à do 
NaCl à mesma temperatura? 


3 
E 
E) 
8 
E 
3 
$ 
Pg 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100 
Temper) 
Figura 13.15 solubilidade de alguns compostos lncs em gua 
come uma ção da temperatura. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Onde você acha que o Nz entraria neste gráfico? 


109 
na ES e e Te 
o 10 v w v v 
Temperatura (C) 


Figura 13.16 Solubilidade de quatro gases na água como uma 
função da temperatura. As solitdes estão em mlmos por huo de 
sedução, para uma pressão total de 1 atm constante na fase gasosa. 


A QUÍMICA E A VIDA 


O 
) 
Assim como a solubilidade do gás aumenta com o aumento da 
pressão, os mergulhadores que respiram ar comprimido (Fi- 
ara 13,17) devem estar preocupados com a solubilidade dos 
gases no sangue. Embora os gases não sejam muito solúveis ao 
nível do mar, suas solubilidades podem ser consideráveis em 
maiores profundidades, onde suas pressões parciais são maio- 
res. Desse modo, os mergulhadores devem subir lentamente 
para evitar que os gases dissolvidos sejam liberados rapidamen- 
te da solução e formem bolhas no sangue e em outros fluidos 
corporais. Essas bolhas afetam impulsos nervosos e causam a 
doença descompressiva, que é uma condição dolorosa e poten- 
cialmente fatal O nitrogênio é o principal problema, pois é o 
gás mais abundante no ar e somente pode ser removido do corpo. 
por meio do sistema respiratório. O oxigênio, por outro lado, é 
consumido pelo metabolismo. 

Mergulhadores de águas profundas às vezes substituem o nitro- 
génio pelo hélio no ar que respiram, uma vez que o hélio tem 
uma solubilidade muito mais baixa em fluidos biológicos do que 
o Ny. Por exemplo, os mergulhadores que estão a uma profuái- 
dade de 100 pés experimentam uma pressão de cerca de 4 atm. A 
essa pressão, uma mistura de 95% de hélio e S% de oxigênio dá. 


GASES SANGUÍNEOS E MERGULHO EM PROFUNDIDADE 


uma pressão parcial de oxigênio de aproximadamente 0.2 atm, 
que é a pressão parcial de oxigênio no ar normal a 1 atm. 

Se a pressão parcial de oxigênio toma-se muito grande, a neces- 
sidade de respirar é reduzida, o CO; não é removido do corpo. 
e ocorre o envenenamento por CO). Em concentrações excessi- 
vas, o dióxido de carbono atua como uma neurotoxina no corpo, 
interferindo na condução e na transmissão nervosa. 

Exercícios relacionados: 13.59, 13.60, 13.107 


Figura 13.17 A solubilidade do gás aumenta com o aumento 
da pressão. Os mergulhadores que usizam gases comprimidos devem 
se preocupar com a solubilidade dos gases no sangue. 
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solução com uma grande concentração de soluto é con- 
centrada. Os químicos expressam a concentração quan- 
titativamente de várias maneiras, e examinaremos várias. 
delas a seguir. 


PERCENTUAL EM MASSA, PPM E PPB 


Uma das expressões quantitativas de concentração 
mais simples é o percentual em massa de um componente. 


em uma solução, dada por: 
massa do componente 
% em massa em solução 


do componente ™ massa total da solução ” 100 [1355] 


Uma solução de ácido clorídrico com 36% de HCI em 
massa contém 36 g de HCI para cada 100 g de solução. 

Frequentemente, expressamos a concentração de 
soluções muito diluídas em partes por milhão (ppm) 
ou partes por bilhão (ppb). Essas quantidades são se- 
melhantes ao percentual em massa, mas usam 10° (um 
milhão) ou 10° (um bilhão), respectivamente, em vez de 
100, como um multiplicador para a razão entre a massa 
de soluto e a massa de solução. Dessa forma, partes por 
milhão são definidas como: 


) EXERCÍC] 


massa do componente 
ppmde  __  emsolução 
componente ~ massa total de solução 

Uma solução cuja concentração do soluto é de 1 ppm 
“contém 1 g de soluto para cada milhão (10º) de gramas 
de solução ou, de maneira equivalente, 1 mg de soluto 
por quilograma de solução. Uma vez que a densidade 
da água é 1 g/mL, 1 kg de uma solução aquosa diluída 
tem um volume muito próximo de 1 L. Assim, 1 ppm 
também corresponde a 1 mg de soluto por litro de so- 
lução aquosa, 

As concentrações máximas aceitáveis de substân- 
cias tóxicas ou cancerígenas no ambiente são, muitas 
vezes, expressas em ppm ou ppb. Por exemplo, nos 
Estados Unidos, a concentração máxima admissível de 
arsênio na água potável é 0,010 ppm; isto é, 0,010 mg 
de arsênio por litro de água. Essa concentração corres- 
ponde a 10 ppb. 


Reflita 


Uma solução de SO, em água contém 0,00023 g de SO por Iitro 
de solução. Qual é a concentração de SO, em ppm? E em ppb? 


x 10º [13.6] 


Cálculo de concentrações relacionadas à massa 
(a) Uma solução é produzida mediante a dissolução de 135 g de glicose (C4Hl1z04) em 0.100 kg de água. Qual é o percentual 


“de massa de soluto nessa solução? 


(D) Verificou-se que uma amostra de 2,5 g de águas subterrâneas contém 5,4 jag de Za?*, Qual é a concentração de Zn?! em 


partes por milhão? 


SOLUÇÃO 

(a) Analise Com base no número de gramas de soluto (13.5 g) 
e no número de gramas de solvente (0,100 kg = 100 g), deve- 
mos calcular o percentual de massa do soluto. 

Planeje Podemos calcular o percentual de massa utilizando a 
Equação 13.5. A massa da solução representa a soma da massa 
de soluto (glicose) e a massa de solvente (água). 


Resolva 
Semasa _ massa de glicose og 
de glicose  ™ massa de solução 
È 
SE x 100 = 119% 


= B5g+ 10g 


Comentário O percentual em massa de água nessa solução é 
Q00- 11.9)%=88,1%. 

(b) Analise Nesse caso, temos o número de microgramas de 
soluto. Como 1 jeg 1X 10% g. 54 pg =54X 10 g. 
Planeje Calculamos as partes por milhão com base na Equa- 
ção 136 


Para praticar: exercício 1 

Calcule o percentual em massa de NaCl em uma solução que 
contém 1,50 g de NaCI em 50.0 g de água e indique a alter- 
nativa correta: (a) 0,0291%, (b) 0.0300%, (c) 0,0513%, (d) 
291%, (6) 3,00%. 


Para praticar: exercício 2 

Uma solução de alvejante comercial contém 2,62% de massa 
de hipoclorito de sódio, NaOCI. Qual é a massa de NaOCl em 
uma garrafa que contém 2.50 kg de solução de alvejamte? 


FRAÇÃO MOLAR, CONCENTRAÇÃO 
EM QUANTIDADE DE MATÉRIA 
EMOLALIDADE 

Geralmente, expressões de concentração são basea- 
das na quantidade de matéria, em mols de um ou mais 
componentes da solução. Agora, vamos retomar a Seção 
10.6, na qual aprendemos que a fração molar de um com- 
ponente de uma solução é determinada do seguinte modo: 


quantidade de matéria 
Fraçãomolar „ doumdadocomponcne (13,7) 
do componente ” quantidade de maté 


de todos os componentes. 


O símbolo X costuma ser usado para a fração molar, 
com um subscrito para indicar o componente de interesse. 
Por exemplo, a fração molar de HCI em uma solução de 
ácido clorídrico é representada como Xc, Assim, se uma 
solução contém 1,00 mol de HCI (36,5 g) e 8,00 mol de 
água (144 g), a fração molar de HCI € Xyca = (1,00 mol 
(1,00 + 8,00 mol) = 0,111. 

Frações molares não têm unidades porque as unidades 
no numerador é no denominador se cancelam. A soma das 
frações molares de todos os componentes de uma solução. 
deve ser igual a 1. Assim, na solução aquosa de HCI, 
Ximo = 1,000 — 0,111 = 0,889, Frações molares são muito 
úteis ao lidar com gases, como vimos na Seção 10.6, mas. 
têm uso limitado quando se trata de soluções líquidas. 

Lembre-se do que foi visto na Seção 4.5: a concen- 
tração em quantidade de matéria (M) de um soluto em 


uma solução é definida como: 
quantidade de 
Concentaçãoem „matéria de soluto pg 


quantidade de matéria ” “litros de solução 


Por exemplo, ao dissolver 0,500 mol de Na;CO; em 
água suficiente para formar 0,250 L de uma solução, a 
concentração em quantidade de matéria do Na;COs na 
solução é (0,500 mol)/(0.250 L) = 2,00 M. Perceba que 
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essa unidade de concentração é especialmente útil para 
relacionar o volume de uma solução à quantidade de so- 
luto contida naquele volume, como vimos na discussão 
sobre ligações. == (Seção 4.6) 

A molalidade de uma solução, denotada m, é uma 
unidade de concentração que também se baseia em mols 
de soluto. A molalidade é igual à quantidade de matéria 
em mols de soluto por quilograma de solvente: 


Molalidade = Stantidade de matéria de soluto |, j 


quilogramas de solvente 


Assim, se você formar uma solução mediante a mistura 
de 0,200 mol de NaOH (8,00 g) e 0,500 kg de água (500 g), 
a concentração da solução é (0,200 molX(0,500 kg) = 
0.400 m (ou seja, 0.400 molal) em NaOH. 

As definições de concentração em quantidade de ma- 
téria e molalidade são semelhantes o suficiente para que 
possam ser facilmente confundidas. A concentração em 
quantidade de matéria depende do volume da solução, 
enquanto a molalidade depende da massa do solvente, 
Quando a água é o solvente, a molalidade e a concentra- 
ção em quantidade de matéria de soluções diluídas são 
numericamente iguais, porque 1 kg de solvente é quase 
o mesmo que 1 kg de solução e 1 kg da solução tem um 
volume de cerca de 1 L. 

A molalidade de determinada solução não varia com 
a temperatura, porque as massas não diferem com a tem- 
peratura. Em contrapartida, a concentração em quantidade 
de matéria da solução se altera de acordo com a tempera- 
tura, uma vez que o volume da solução expande ou contrai 
com a temperatura. Assim, a molalidade é muitas vezes a 
unidade de concentração escolhida quando uma solução 
vai ser utilizada em diferentes temperaturas. 


Reflita 


Se uma solução aquosa for muito diluida, sua molalidade será 
quase igual ou menor que à sua concentração em quantidade 
de matéria? 


Cálculo de molalidade 
Uma solução é produzida mediante a dissolução de 4,35 g de glicose (CgHy206) em 25,0 mil. de água a 25 “C, Calcule a molali- 
dade da glicose na solução. Lembre-se de que a água tem densidade de 1,00 g/ml- 


SOLUÇÃO 


“Analise Devemos calcular a concentração da solução em unidades de molalidade. Para fazer isso, precisamos determinar a quan- 
tidade de matéria, em mols de soluto (glicose) c o número de quilogramas de solvente (água) 

Planeje Com base na massa molar da C4H20, podemos converter gramas de glicose em mols de glicose. Utilizamos a densidade. 
da água para converter mililitros de água em quilogramas de água. A molalidade é igual à quantidade de matéria em mols do 
soluto (glicose) dividida pelo número de quilogramas de solvente (água). 
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Resolva Utilize a massa molar da glicose, 180,2 g/mol, para converter gramas em mols: 


a 


0,0241 mol de Cs H205 


Como a água tem densidade de 1,00 g/mL, a massa do solvente é: 
(25OmL)(1008/mL) = 250g = 0.0250kg 


Finalmente, aplicamos a Equação 13.9 para obter a molaidade: 


MBA mol de CO, _ 


Molalidade da CO = OnO O 


096im 


Para praticar: exercicio 1 

Imagine que você separou uma solução e adicionou mais 
solvente a ea, de modo que a massa inicial de solvente fos- 
se duplicada. Você adiciona mais soluto a essa nova solução, 
fazendo com que a massa incial de soluto seja duplicada. O 
que acontece com a molalidade da solução final comparada à 
molalidade incial? 

(a) É duplicada, 

b) É reduzida pela metade. 


(6) Permanece igual. 

(d) Aumenta ou diminui, dependendo da massa molar do soluto. 

(e) Não há como saber sem que a massa molar do soluto seja. 
conhecida. 


Para praticar: exercício 2 
Qual é a molalidade de uma solução produzida mediante a dis- 


solução de 36,5 g de naftaleno (CoH) em 425 g de tolueno 
(Ho? 


CONVERSÃO DE UNIDADES 
DE CONCENTRAÇÃO 


Se você seguir as técnicas de análise dimensional que 
aprendeu no Capítulo 1, poderá converter unidades de con- 


centração, como mostra O Exercício resolvido 13.5, Para 
converter molalidade em concentração em quantidade 
de matéria, será necessário saber a densidade da solução, 
assim como no Exercício resolvido 13.6. 


Cálculo da fração molar e da molalidade 
Uma solução aquosa de ácido clorídrico contém 36% de HCI em massa. (a) Calcule a fração molar de HCI na solução, (b) Cal- 
cule a concentração em quantidade de matéria de HCI na solução. 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos calcular a concentração do soluto, HCI, em duas unidades de concentração relacionadas, com base apenas no 
percentual em massa do solto na solução. 

Planeje Ao converter unidades de concentração com base na massa ou em mols de soluto e solvente (percentual em massa, fração 
molar e molalidade), é útil considerar uma certa massa total de solução. Vamos supor que há exatamente 100 g de solução. Uma 
vez que na solução há 36% de HCI, ela contém 36 g de HCI e (100 — 36) g = 64 g de H10. 

Devemos converter gramas de soluto (HCI) em mols para calcular a fração molar ou a molalidade. Também é necessário conver- 
ter gramas de solvente (HzO) em mols para calcular as frações molares, e em quilogramas para calcular a molalidade. 
Resolva (a) Para calcular a fração molar do HCI, convertemos as massas de HCI e HzO em mols. Em seguida, aplicamos a 


Equação 13.7: 
x molde HCT 
Moise HCI = (36ga nop (asna) 
= am 
Moise HO = (68240 mo) FELEO) < y mols de HO 
mosia o» om 
Xe = odho + molde HC 36+099 7 46 O 
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(b) Para calcular a molalidade do HCI na solução, usarmos a Equação 13.9. Calculamos a quantidade de matéria, em mols de HCI 
no item (a), c a massa de solvente é de 64 g= 0,064 kg: 


0.99 mol de HCI 


Molslidade do HO = 


Sm 


Observe que não é possível calcular facilmente a concentração em quantidade de matéria da solução, porque não sabemos o- 
volume de 100 g de solução. 


Para praticar: exercício 1 Para praticar: exercício 2 
À solubilidade do gás oxigênio na água a 40 *C € 1,0 mmol Uma solução comercial de alvejamte contém 3,62% de massa 
poe litro de solução. Qual é essa concentração em unidades de de NaOCI em água. Calcule (a) a fração molar e (b) a molali- 
fração molar? dade de NaOCI na solução. 

(a) 1,00% 10, (b) 1,80% 10”, (e) 1.00% 1072, 

(4) 180% 10 2, (e) 5,355 x 10 


Cálculo da concentração em quantidade de matéria 

com base na densidade da solução 

Uma solução com densidade de 0576 g/mL contém 5. g de tolueno (Cy) é 225 g de benzeno: Calcule a concentração em 
quantidade de matéria da solução. 


SOLUÇÃO 
Analise Nosso objetivo é calcular a concentração em quantidade de matéria de uma solução a partir das massas de soluto (5,04) 
e solvente (225 p), e da densidade da solução (0,876 g/mL). 

Planeje A concentração em quantidade de matéria de uma solução é a quantidade de matéria em mols do soluto dividida pelo 
número de litros de solução (Equação 13.8. A quantidade de matéria em mols do soluto (C Hj) € calculada com base no número 
de gramas de soluto e sua massa molar. O volume da solução é obtido com base na massa da solução (massa da solução = massa. 
de soluto + massa de solvente = 5,0 g + 225 g = 230 g) e na sua densidade. 

Resolva A quantidade de matéria, em mols de soluto é: 


Mols de CHy = (5.0g de Csh) 


A densidade da solução é usada para converter a massa da solução em seu volume: 


sa acção = 00 ( 12) = 20m. 


08768. 
A concentração em quantidade de matéria é igual a mols de soluto por litro de solução: 


Concentração em mols de Cały |. [04054 mol de Caly) / 1.000 mi. de solução 
au (modem) = (aa) TL de solução 


=021M 


Confira A magnitude da resposta é razoável. Arredondando os mols em 0,05 e os litros em 0.25, obtemos uma concentração em 
quantidade de matéria de (0.05 mol(0,25 L) = 02 M. 

As unidades da resposta (mol) estão corretas, e a resposta. 0.21, tem dois algarismos significativos, que correspondem ao nů- 
mero de algarismos significativos na massa do soluto (dois). 

Comentário Como a massa do solvente (0,225 kg) © o volume da solução (0,263) são semelhantes em magnitude, a con- 
centração em quantidade de matéria e a molalidade também são similares em magnitude: (0,054 mol C;H)/(0.225 kg de 
solvente) = 0,24 m. 
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Para praticar: exercício 1 


Para praticar: exercício 2 


O xarope de bordo (maple syrup) tem densidade de 1,325 g/mL. 
é 100,00 g dele contêm 67 mg de cálcio na forma de fons Ca?”. 
Qual é a concentração em quantidade de matéria do cálcio 
no xarope de bordo? (a) 0017 M, (b) 04022 M, (e) 089 M, 
(0) 126M, (0) 454 M. 


Uma solução contém massas iguais de glicerol (C3H0) € a 
ága tem densidade de 1,10 mL. Calcule (a) a molalidade do 
glicerol, (b) a fração molar do glicerol, e (c) a concentração em 
quantidade de matéria do glicerol na solução 


13.5 | PROPRIEDADES COLIGATIVAS 


Algumas propriedades físicas das soluções diferem em 
aspectos importantes daquelas do solvente puro, Por exem- 
plo, a água pura congela a O °C, mas as soluções aquosas. 
congelam em temperaturas mais baixas. Aplicamos esse 
comportamento quando colocamos anticongelantes à base 
de etilenoglicol no radiador do carro para reduzir o ponto de 
congelamento da solução. O soluto adicionado também au- 
menta o ponto de ebulição da solução acima da água pura, o 
que toma possível que o motor funcione a uma temperatura 
mais elevada. 

A redução do ponto de congelamento e o aumento 
do ponto de ebulição são propriedades físicas das solu- 
ções que dependem da quantidade (concentração). mas. 
não do tipo ou da identidade das partículas de soluto, Tais 
propriedades são chamadas de propriedades coligativas. 
(Coligativa significa “que depende do conjunto”, ou seja, 
propriedades coligativas dependem do efeito conjunto do 
número de partículas de soluto.) 

Além da redução do ponto de congelamento e do au- 
mento do ponto de ebulição, a redução da pressão de vapor e 
a redução da pressão osmótica também são propriedades co- 
ligativas. Ao examinarmos cada uma, observe como a con- 
centração do soluto afeta quantitativamente a propriedade. 


REDUÇÃO DA PRESSÃO DE VAPOR 


Um líquido em um recipiente fechado estabelece 
equilíbrio com o seu vapor. == (Seção 11.5) A pressão 


(0 Partículas de solvente voláteis. 
(0 Partículas de soluto não voláteis 


Equilíbrio 


de vapor representa a pressão exercida pelo vapor quan- 
do ele está em equilíbrio com o líquido (isto é, quando 
a velocidade de vaporização se iguala à velocidade de 
condensação). Uma substância que não tem uma pressão 
de vapor mensurável é considerada não volátil, enquanto 
aquela que apresenta pressão de vapor é volátil. 

Uma solução que consiste em um solvente líquido 
volátil e um soluto não volátil é formada espontanea- 
mente em razão do aumento da entropia que acompanha 
a mistura. Efetivamente, as moléculas de solvente são 
estabilizadas em seu estado líquido por esse processo 
e, portanto, têm uma tendência menor de escapar para 
o estado de vapor. Sendo assim. quando um soluto não 
volátil está presente, a pressão de vapor do solvente é 
inferior à pressão de vapor do solvente puro, conforme 
aFigura 13.18. 

Idealmente, a pressão de vapor de um solvente volátil 
acima de uma solução que contém um soluto não volátil é 
proporcional à concentração do solvente na solução. Essa 
relação é expressa quantitativamente pela lei de Raoult, a 
qual determina que a pressão parcial exercida pelo vapor 
de solvente acima da solução, Prjução € igual ao produto 
da fração molar do solvente, Mente; multiplicado pela 
pressão de vapor do solvente puro, P”alvente: 


Pasugo = Xraivente P” wiveme 


113.10) 


Por exemplo, a pressão do vapor da água pura a 20 °C 
é P'uyo = 17,5 torr. Imagine manter a temperatura cons- 
tante enquanto a glicose (C6H0) € adicionada à água, 


Figura 13.18 Redução da pressão de vapor A presença de particulas de solto não volátil em um solvente Ludo resta na redução da pressão do 


vago acima do liquido. 


de modo que as frações molares na solução resultante se- 
jam Xino = 0,800 € Xcgt,20, = 0.200. De acordo com 
a Equação 13.10, a pressão de vapor da água acima da 
solução é 80,0% da pressão de vapor da água pura: 
Psojação = (0,800X 17,5 torr) = 14,0 torr 


A presença do soluto não volátil reduz a pressão de 
vapor do solvente volátil em 17.5 torr— 14,0 torr =3,5 tort. 

A redução da pressão de vapor, AP, é diretamente 
proporcional à fração molar do soluto, Xsauo: 


AP = Kogut PP olvene 
Assim, para o exemplo da solução de glicose na água, 


man 
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P= Xcgiz05 Piso = (0,200X17.5 tor) = 3,50 tor 


A redução da pressão de vapor causada pela adição 
de um soluto não volátil depende da concentração total 
de partículas de soluto, independentemente de se tratar de. 
moléculas ou fons. Lembre-se de que a redução da pres- 
são de vapor é uma propriedade coligativa, portanto, seu 
valor para qualquer solução depende da concentração de 
partículas de soluto, e não do seu tipo ou identidade. 


Reflita 


A adição de 1 mol de NaCI para 1 kg de água reduz a pressão 
de vapor de água mais do que a adição de 1 mol de CgHn2Os. 
Explique. 


Cálculo de pressão de vapor de uma solução 
A glicerina (C3H0) é um não eletrólito não volátil com densidade de 1,26 g/ml a 25 "C. Calcule a pressão de vapor a 25 “C de 
uma solução produzida mediante a adição de $0,0 ml. de glicerina a 500,0 ml de água. A pressão de vapor de água pura a 25 °C 
42348 torr (Apêndice B), e sua densidade, 1,00 g/ml- 


SOLUÇÃO 

Analise O objetivo é calcular a pressão de vapor de uma solução, sabendo o volume do soluto e do solvente e a densidade do soluto. 
Planeje Podemos usar a lei de Raoult (Equação 13.10) para calcular a pressão de vapor de uma solução. A fração molar do 
solvente na solução, Xv Éa razão entre a quantidade de matéria em mols do solvente (H70) e a quantidade de matéria total 
da solução (mols de CsHyO, + mols de H20). 

Resolva Para calcular a fração molar de água na solução, devemos determinar a quantidade de matéria, em mols de C3H3 e H;0: 


1.26 g de CH,0, | / 1 mol de CHO, 
Mede CO) = (00 de HH) (ms cio) (EO; 


mpane) 1 mol det 
mL deH:0/\ 180g de HO. 


= 0684 mol 


Mols de H;O = (309 mL. de mo ) =28mol 


Agora, usamos a lei de Raoult para calcular a pressão de vapor de água para a solução: 


O madHO zi 
Xeo = olde HO + molde CHO; ` ZTA + 068 


0976 


Pro = Xio Pito = (0976)(238torr) = 23.210rr 


Confira A pressão de vapor da solução foi reduzida para 238 torr — 23.2 torr = 0,6 torr em relação à da água pura. A redução da 
pressão de vapor pode ser calculada diretamente a partir da Equação 13.11 e da fração molar do soluto, CyHyOy: 

AP = Noynços!" jo = (0024X238 torr) = 0,57 torr. Observe que aplicar a Equação 13.11 resulta em mais um algarismo signi- 
ficativo que o número obtido ao subtrair a pressão de vapor da solução da pressão de vapor do solvente puro. 


Para praticar: exercicio 1 


Para praticar: exercicio 2 


A pressão de vapor do benzeno, Co € 100,0 torr a 26,1 “C. 
Considerando que a lei de Raoult é obedecida, quantos mols de 
soluto não volátil devem ser adicionados a 100,0 ml. de ben- 
ženo para reduzir sua pressão de vapor em 10,0% a 26.1 “C? 
Considere a densidade do benzeno como sendo 0.8765 g/cm’. 
(8) 0,011237, (b) 0,11237, (€) 0.1248, (d) 0,1282, (e) 8,765. 


A pressão de vapor da água pura a 110 "C € 1.070 torr. Uma so- 
lução de etilenoglicol e água tem pressão de vapor de 1,00 atm 
a 110°C. Considerando que a lei de Raoult € obedecida, qual 
éa fração molar de ctilenoglicol na solução? 
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OLHANDO DE PERTO RENA U MAIS 


Às vezes, soluções apresentam dois ou mais componentes volí- 
teis. A gasolina, por exemplo, é uma solução com vários líquidos 
voláteis. Para compreender tais misturas, considere uma solução 
ideal de dois líquidos voláteis, A e B. (Para nossos propósitos, 
não importa o que chamamos de soluto e solvente.) As pressões 
parciais acima da solução são dadas pela lei de Raoul 


PA= XAPA E Po=XuPh 


e a pressão de vapor total acima da solução é: 


Paai = Pat Pa =XAPA+ XP 


Considere uma mistura de 1,0 mol de benzeno (CHo) é 2.0 
mois de tolueno (CHa) (pes = 033, Ko = 0467). À 20°C, as 
pressões de vapor das substâncias puras são P'hen = 75 tor € 
Pr Bor. Assim, as pressões parciais acima da solução são: 


Figura 13.19 Os componentes voláteis de misturas orgânicas. 
podem ser separados em uma escala industrial nessas torres 
de destilação. 


IMPONENTES VOLÁTEIS 


Pres = (03305 tom) =25 tom 
Pam (067X22 10) = 1510r 
é a pressão de vapor total acima do líquido é: 

Pra = Prea + Pra = 25 o + 15 torr = 40 tom 
Observe que o vapor é mais rico em benzeno, o componente 
mais volátil 
A fração molar de benzeno no vapor é dada pela razão entre a 
sua pressão de vapor e a pressão total (Equações 10.14 e 10.15): 


Ra 3Storr 
Pa Atom 


Xna no vapor = 63 


Embora o benzeno constitua apenas 339% das moléculas na solu- 
ção, ele é responsável por 63% das moléculas no vapor. 
Quando uma solução líquida ideal formada por dois compo- 
pentes voláteis está em equilíbrio com seu vapor, o componen- 
te mais volátil será relativamente mais rico no vapor, Esse fato 
constitui a base da destilação, técnica usada para separar (ou 
separar parcialmente) misturas que contenham componentes 
voláteis, ce (Seção 1.3) A destilação é uma forma de purificar 
líquidos, representando o procedimento pelo qual as indústrias 
petroquímicas conseguem separar o petróleo bruto em seus sub- 
produtos como: gasolina, óleo diesel, óleo lubrificante e outros 
(Figura 13.19). A destilação também é utilizada roneiramen- 
te, em pequena escala, no laboratório. 


Exercícios relacionados: 13.67, 134 


Um gás ideal é definido como aquele que obedece à 
equação do gás ideal ==> (Seção 10.4), e uma solução ideal 
é definida como aquela que obedece à lei de Raoult. En- 
quanto a idealidade de um gás surge de uma completa falta. 
de interação intermolecular, a idealidade de uma solução 
implica uniformidade total de interação. As moléculas pre- 
sentes em uma solução ideal se influenciam mutuamente 
da mesma maneira — em outras palavras, interações solu- 
to-soluto, solvente-solvente € soluto-solvente são indis- 
tinguíveis umas das outras. Soluções reais se aproximam 
mais do comportamento ideal quando a concentração do 
Soluto é baixa e o soluto e o solvente têm tamanhos mo- 
leculares semelhantes, participando de tipos similares de 
atrações intermoleculares. 

Muitas soluções não obedecem exatamente à lei de 
Raoult e, por isso, não são ideais. Se, por exemplo, as 
interações solvente-soluto em uma solução são mais fra- 
cas do que as interações solvente-solvente ou soluto-so- 
luto, a pressão de vapor tende a ser maior que o previsto 


pela lei de Raoult. Quando as interações soluto-solvente 
de uma solução são excepcionalmente fortes, como pode 
ser o caso quando não há ligação de hidrogênio, a pres- 
são de vapor é mais baixa do que a prevista pela lei de 
Raoult. Embora você deva estar ciente de que esses des- 
vios de idealidade ocorrem, vamos ignorá-los no restan- 
te deste capítulo. 


ELEVAÇÃO DO PONTO DE EBULIÇÃO 


Nas seções 11.5 e 11.6, examinamos as pressões de 
vapor de substâncias puras e como usá-las para construir 
diagramas de fase. Porém, de que maneira o diagrama de 
fases de uma solução e o seu ponto de ebulição e de con- 
gelamento diferem dos do solvente puro? A adição de um 
soluto não volátil reduz a pressão de vapor da solução. 
Assim, na Figura 13.20, a curva de pressão de vapor 
da solução é deslocada para baixo em relação à curva de 
pressão de vapor do solvente puro. 
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Figura 13.20 Diagrama de fases que ilustra a elevação do ponto de ebulição. As Inhas pretas mostram as curvas de equitbra de fases do sente 


por, e as linhas azuis mostram as cunas e equilibrio de fases da solução. 


Na Seção 11.5, vimos que o ponto de ebulição nor- 
mal de um líquido é a temperatura na qual sua pressão de 
vapor é igual a | atm, Como a solução tem uma pressão 
de vapor mais baixa que a do solvente puro, uma tem- 
peratura mais elevada será necessária para que a solução. 
alcance uma pressão de vapor de 1 atm. Como resultado, 
o ponto de ebulição da solução é maior que o do solvente 
puro, Esso efeito é visto na Figura 13.20. Encontramos 
o ponto de ebulição normal do solvente puro no gráfico, 
localizando o ponto em que a linha horizontal de pressão 
a | atm intercepta a curva preta da pressão de vapor e, em 
seguida, encontra esse ponto embaixo, no eixo da tempe- 
ratura. Para a solução, a linha de 1 atm intercepta a curva 
azul de pressão de vapor a uma temperatura mais elevada, 
isso indica que a solução tem um ponto de ebulição supe- 
rior ao do solvente puro. 

A elevação do ponto de ebulição de uma solução em 
relação ao do solvente puro depende da molalidade do 
soluto. Contudo, é importante lembrar que a elevação 
do ponto de ebulição é proporcional à concentração to- 
tal de partículas de soluto, independentemente do fato de 
as partículas serem moléculas ou fons. Quando o NaCI é 
dissolvido em água, 2 mols de partículas de soluto (1 mol 
de Na e 1 mol de CI) são formados para cada mol de 
NaCI que se dissolve. Levamos este fato em consideração. 
ao definir 1, o fator de van't Hoff, como o número de 
partículas formadas em solução quando um dado soluto 
é separado por um determinado solvente. A variação no 
ponto de ebulição de uma solução em comparação à do 
solvente puro é: 


AT.= Tisolução) —Tsolvente) =ikum [i 


12] 


Nessa equação, T(solução) é o ponto de ebulição da so- 
lução, Ty(solvente) é o ponto de ebulição do solvente puro, 
m é a molalidade do soluto, K, é a constante molal de ele- 
vação do ponto de ebulição para o solvente (constante de 


proporcionalidade determinada experimentalmente para 
cada solvente), e é é o fator de van't Hoff, Para um não 
eletrólito, sempre podemos considerar que é = 1; para um 
eletrólio, í vai depender de como a substância se ioniza 
ou se dissocia naquele solvente. Por exemplo, = 2 para 
o NaCI em água, assumindo a dissociação completa de 
fons. Como resultado, espera-se que a elevação do ponto 
de ebulição de uma solução aquosa 1 m de NaCl seja o do- 
bro da elevação do ponto de ebulição de uma solução 1 m 
de um não eletrólito, como a sacarose, Assim, para prever 
adequadamente o efeito de um dado soluto sobre a eleva- 
são no ponto de ebulição (ou qualquer outra propriedade 
coligativa) é importante saber se o soluto é um eletrólito 
ou um não eletrólito. e (seções 4.1 e 4.3) 


Reflita 


Um soluto dissolvido em água faz com que o ponto de ebuli- 
ção aumente em 0,51 °C. Isso significa, necessariamente, que a 
concentração do soluto é 1.0 m (Tabela 13.3)? 


REDUÇÃO DO PONTO DE 
CONGELAMENTO 


As curvas de pressão de vapor para as fases líquidas 
e sólidas se interceptam no ponto triplo. ose (Seção 11.6) 
Na Figura 13.21, podemos ver que a temperatura do 
ponto triplo da solução é inferior à temperatura do ponto 
triplo do líquido puro, porque a solução tem uma pressão. 
de vapor menor que a do líquido puro. 

O ponto de congelamento de uma solução é a tem- 
peratura na qual os primeiros cristais de solvente puro 
são formados em equilíbrio com a solução, Na Seção 
11.6, vimos que a linha que representa o equilíbrio entre. 
o sólido e o líquido sobe quase verticalmente a partir 


580 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


do ponto triplo, É fácil visualizar na Figura 13,21 que a 
temperatura do ponto triplo da solução é mais baixa que 
a do líquido puro, mas isso também pode ser notado em 
todos os pontos da curva de equilíbrio sólido-líquido: o 
“ponto de congelamento da solução é mais baixo que o 
do líquido puro. 

Assim como a elevação do ponto de ebulição, a alte- 
ração no ponto de congelamento AT, é diretamente pro- 
porcional à molalidade do soluto, considerando o fator de 
van't Hoff, é: 

AT = Tasolução) — Tsolvente) =-iKm [13.13] 

A constante de proporcionalidade K, é a constante 
molal da redução do ponto de congelamento, análoga 
à K para a elevação do ponto de ebulição. Observe que, 
como a solução congela a uma temperatura mais baixa 
que o solvente puro, o valor de AT, é negativo. 


Alguns valores típicos de K, e K para vários solventes 
comuns são dados na Tabela 13.3. Para a água, a tabela 
mostra que Ke = 0,51 “Cim; isso significa que o ponto de 
ebulição de qualquer solução aquosa com 1 m de partículas. 
de soluto não volátil é 0,51 *C maior que o ponto de ebu- 
lição da água pura. Como as soluções geralmente não se 
“comportam da maneira ideal, as constantes listadas na Ta- 
bela 13.3 aplicam-se somente para soluções bem diluídas. 

Para a água, Ke é 1,86 “Cim. Portanto, qualquer so- 
lução aquosa com 1 m de partículas de soluto não volátil 
(por exemplo, CgH1,206 1 m ou NaCl 0,5 M) congela a 
uma temperatura 1,86 °C menor que o ponto de congela- 
mento da água pura. 

A redução do ponto de congelamento causada por so- 
lutos tem aplicações úteis, é por isso que o anticongelante 
funciona em sistemas de arrefecimento automotivos e o 
cloreto de cálcio (CaCl) provoca a fusão do gelo nas es- 
tradas durante o invemo. 


Temperatura 


Figura 13.21 Diagrama de fases que ilustra a redução do ponto de congelamento. As nhas pretas mostam as curas de equlro de fases do 
solvente puro, e as Linhas aris mastam as curvas de equi de lases da scução 


Tabela 13.3 Constantes da elevação molal do ponto de ebulição e da redução do ponto de congelamento. 


Solvente Ponto de ebulição normal CO Km) es norma Kdtcim) 
Agua HO 1000 051 ao 186 
Benzeno, Cehe CA] 253 ss 512 
Etanol CG;H;OH na 2 -146 199 
Teradoreto de carbono, CCl 168 502 -23 28 
Cloroférmi, CHCh 612 as £5 468 


Cálculo da elevação do ponto de ebulição e da redução do ponto de congelamento 
Anticongelantes automotivos contêm etilenoglicol, CH (OH)CH;(OH), um não eletrólito não volátil, em água. Calcule o ponto 
de ebulição e o ponto de congelamento de uma solução 25,0% em massa de etilenoglicol em água. 
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SOLUÇÃO 

Analise Com base na solução contendo 25,0% em massa de um soluto não eletroltico e não volátil, devemos calcular os pontos 
de ebulição e congelamento da solução. Para fazer iso, será necessário calcular a elevação do ponto de ebulição e a redução do 
ponto de congelamento. 

Planeje Para calcular a elevação do ponto de ebulição e a redução do ponto de congelamento aplicando as Equações 13.12 € 
13.13, devemos expressar a concentração da solução como moalidade. Vamos considerar, por conveniência, que temos 1.000 g 
de solução. Como a solução é de 25,0% em massa de ctilenoglico, as massas de ctilenoglicol e água são de 250 e 750 g, respec- 
tivamente, Tomando essas quantidades como base, podemos calcular a molalidade da solução. que usamos com as constantes 
mola de elevação do ponto de ebulição e de redução do ponto de congelamento (Tabela 13.3) para calcular AT; © AT... Acres- 
centamos AT, ao ponto de ebulição e AT, ao ponto de congelamento do solvente para obter o ponto de ebulição € o ponto de 
congelamento da solução. 

Resolva A molalidade da solução é calculada da seguinte maneira: 


Molalidade 


-SORO (Ops CHON) (1m0 CAD) (LOEO). 197p, 
quilogramas de H,0 750g de HO /\62,1 g de C)H0,/A 1 kg deH,O 
Agora, podemos aplicar as Equações 13.12 e 13.13 para calcular as variações nos pontos de ebulição e congelamento: 
AT, = iK m= (10.51 *CimXS,37 m) =2,7 "C 
ATe= -iK m= (UM 1,86 *CimX5,37 m) =—10.0 °C 
Por isso, os pontos de ebulição e congelamento da solução são facilmente calculados: 
AT, = Tivolução) — Tisolvente) 
2,7 *€ = Tisolução) = 100,0 *C 
Tusolução) = 102,7 "C 
AT, = Tásolução) — Tásolvente) 
10,0 °C = Tásolução) — 0,0 °C 
Tusolução) =-10.0°C 


Comentário Observe que a solução é um líquido em uma faixa de temperatura maior que a do solvente puro. 


Para praticar: exercício | 


Para praticar: exercício 2 


Qual solução aquosa terá o ponto de congelamento mais bai- 
xo? (a) 0,050 m CaCl, (b) 0,15 m NaCl, (e) 0,10 m HCL 
(8) 0,050 m CHCOOH, (€) 020m CatinOy- 


Consultando a Tabela 13.3, calcule o ponto de congelamento 
de uma solução com 0,600 kg de CHCI; e 42.0 g de eucalipto! 
(CioHis0), uma substância perfumada encontrada em folhas 
de eucalipto, 


sistemas biológicos e substâncias sintéticas como o celo- 
fane, são semipermeáveis. Quando em contato com uma 
solução, esses materiais permitem que apenas íons ou 
moléculas pequenas — a exemplo das moléculas de água 
— atravessem sua rede de poros minúsculos. 

Considere uma situação em que apenas as moléculas 
de solvente são capazes de atravessar uma membrana se- 
mipermeável colocada entre duas soluções de diferentes. 
concentrações, A velocidade na qual as moléculas de sol- 
vente passam da solução menos concentrada (menor con- 
centração de soluto, mas maior concentração de solven- 
te) para a solução mais concentrada (maior concentração. 


de soluto, mas menor concentração de solvente) é maior 
que a velocidade no sentido oposto. Assim, existe um 
movimento global de moléculas de solvente da solução 
com menor concentração de soluto para a outra com 
maior concentração de soluto. Nesse processo, chamado 
de osmose, o movimento global do solvente é sempre em 
direção à solução com a menor concentração de solvente 
(maior de soluto), como se as soluções fossem levadas a 
atingir concentrações iguais. 

A Figura 13.22 mostra a osmose que ocorre entre 
uma solução aquosa c a água pura, separadas por uma 
membrana semipermeável. O tubo em U é preenchido 
com água à esquerda e com uma solução aquosa à direita. 
Inicialmente, observa-se um movimento global de água 


582 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


da esquerda para a direita através da membrana, levando 
a níveis desiguais de liquido nos dois braços do tubo 
em U. Por fim, no equilíbrio (representação do meio da 
Figura 13.22), a diferença de pressão resultante da di- 
ferença de altura entre os líquidos torna-se tão grande 
que o fluxo de água é interrompido. Essa pressão, que 
interrompe a osmose, é a pressão osmótica, TI, da solu- 
ção. Se uma pressão externa igual à pressão osmótica é 
aplicada à solução, os níveis de líquido nos dois braços. 
podem ser igualados, ilustrado pela representação da di- 
reita da Figura 13.22. 

A pressão osmólica obedece a uma lei semelhante na 
forma à lei do gás ideal, TIV = inRT em que: TI é a pres- 
são osmótica; V, o volume da solução; j, o fator de van 
Hoff; n, a quantidade de matéria, em mols de soluto; R, 
a constante do gás ideal; T, a temperatura absoluta. Com 
base nessa equação, podemos escrever: 


n= ()r- IMRT 


11314] 


em que M é a concentração em quantidade de matéria da 
solução. Uma vez que a pressão osmótica de qualquer 
solução depende da concentração da solução, a pressão 
“osmótica é uma propriedade coligativa. 

Se duas soluções, de pressão osmótica idêntica, são se- 
paradas por uma membrana semipermeável, não ocorrerá 
osmose, As duas soluções são isotônicas entre si, Se uma 


solução tem pressão osmética mais baixa, ela é hipotônica 
em relação à solução mais concentrada. A solução mais 
“concentrada é hipertônica em relação à solução diluída. 


Reflita 


De duas soluções de KBr, uma de 0,50 m e outra de 0,20 m, 
qual é hipotônica em relação à outra? 


A osmose desempenha um papel importante em sis- 
temas vivos. As membranas das hemácias, por exemplo, 
são semipermeáveis. Colocar uma hemácia em uma solu- 
são hipertônica em relação à solução intracelular (a solu- 
são no interior das células) faz com que a água se mova 
para fora da célula (Figura 13.23), O resultado é que a 
célula irá murchar, um processo chamado de crenação. 
Colocar a célula em uma solução hipotônica em relação 
ao fluido intracelular faz com que a água se mova para 
dentro da célula, podendo fazer com que cla se rompa, 
um processo chamado de hemólise. Pessoas que precisam 
de substitutos de fluidos corporais ou nutrientes, mas não. 
podem ser alimentadas por via oral, recebem soluções por 
(IV) infusão intravenosa, que administra os nutrientes di- 
retamente na veia. Para prevenir a crenação ou a hemólise 
das hemácias, as soluções IV devem ser isotônicas com os 
fluidos intracelulares das células sanguíneas. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se a água pura no braço esquerdo do tubo em U for substituida por uma solução mais concentrada que a do braço direito, o que 


acontecerá? 


No equi, o fixo de HO E igual 
em ambas as ieções, de modo que 


Pão há movimento global de H;O. 


Figura 13.22 A osmose é o processo no qual um solvente se move de um compartimento para outro, através de uma membrana 
semipermeável em direção a uma maior concentração de soluto. A pressão osmérca é gerada no estado de euro em razão das deremes auras. 
eliguo em ambos os lados da membrana e é equialente à pressão necessária para igualar os niveis de o atras dessa membrana. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se o liquido que circunda as hemácias de um paciente é pobre em eletrólitos, é mais provável que ocorra crenação ou hemólise? 


EE E 


+ e 
l 
ATN A 


A hemácia em meio ixotônico não 
incha nem encolhe, 


Crenação da hemócia colocada em 
ambiente hipertônico. 


Baixa concentração. 


desoluto 
| Alta concentração. 


de soluto 


Memólise de hemácia colocada em 
ambiente hipotônico. 


Figura 13.23 Osmose através de paredes de hemácias. Se a 8ga se move para fora da hei, ela murcha (reação); ea gua se move para 


err da hemác, ela incha e pode se romper Pemólse). 


Cálculos de pressão osmótica 
A pressão osmótica média do sangue é 7,7 atm a 25 “C. Qual concentração em quantidade de matéria de glicose (C6H1204) será 
isotðnica com o sangue? 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos calcular a concentração de glicose em água 
que seria isotônica com o sangue. uma vez que a pressão os- 
mótica do sangue a 25 *C 677 atm. 

Planeje Como temos a pressão osmótica e a temperatura. po- 
“lemos recorrer à Equação 13.14 para encontrar a concentra- 
ção. Como a glicose é um não eletrólito, i= 1. 


E ea) =031M 


(oosa) aor) 


Comentário Em situações clínicas, as concentrações das so- 
luções geralmente são expressas em percentuais de massa. O 


percentual de massa de uma solução de glicose a 0:31 M é 
53%. A concentração de NaCI, isotônica com o sangue, 
€0,16 M, pois i = 2 para o NaCl em água (solução de NaCI 
20,155 M € 0.310 M em partículas). Uma solução de NaCI a 
0.16 M tem 0,9% de NaCl em massa. Esse tipo de solução é 
conhecido como solução salina fisiológica. 


Para praticar: exercício 1 
Qual das seguintes ações vai elevar a pressão ostmótica de uma 
solução? (a) Diminuir a concentração do soluto, (b) diminuir a 
temperatura, (c) adicionar mais solvente, (d) aumentar a tem- 
peratura, (e) nenhuma das anteriores. 

Para praticar: exercicio 2 

Qual € a pressão osmótica, em atm, de uma solução de sacaro- 
se (Cr2Hz2011) 0.0020 M a 20,0 °C? 


Há muitos exemplos biológicos interessantes de osmo- 
se, Um pepino colocado em salmoura concentrada perde 
“água por osmose e murcha, transformando-se em picles. 


Pessoas que consomem muita comida salgada retêm água 
nas células dos tecidos e no espaço intercelular em razão da 
osmose, de modo que o inchaço resultante é chamado de 
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edema. A água se move do solo para as raízes das plantas. 
em parte por causa de osmose. Bactérias na came salga- 
da ou frutas cristalizadas perdem água através de osmose, 
murcham e morrem, preservando, assim, a comida. 


DETERMINAÇÃO DA 
MASSA MOLAR A PARTIR DE 
PROPRIEDADES COLIGATIVAS 


As propriedades coligativas de soluções fomecem 
um meio útil de determinar a massa molar de solutos. 
Qualquer uma das quatro propriedades coligativas pode 
ser usada, como mostram os Exercícios resolvidos 13.10 
e131. 


Reflita 


A pressão osmótica de uma solução de NaCI 0,10 M é maior, 
menor ou igual à de uma solução de KBr 0,10 M? 


Determinação da massa molar a partir da redução do ponto de congelamento 

Uma solução de um não cletrólito não volátil desconhecido foi preparada mediante a dissolução de 0,250 g da substância em 
404 g de CCL, O ponto de ebulição da solução resultante foi 0:357 *C mais elevado que a do solvente puro, Calcule a massa 
molar do soluto, 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos calcular a massa molar de um soluto sabendo a elevação do ponto de ebulição de sua solução no CCI, AT, = 
0,357 *C, e as massas de soluto e solvente. A Tabela 13,3 dá o K para o solvente (CCL, K = 5.02 "Cim, 

Planeje Podemos aplicar a Equação 13.12, AT, = iK ym, para calcular a molalidade da solução. Como o soluto é um não eletró- 
Jito, i= 1, Em seguida, podemos utilizar a molalidade e a quantidade de solvente (40.0 g de CCL.) para calcular a quantidade de 
matéria, em mols do soluto. Finalmente, a massa molar do soluto é igual ao número de gramas por mol, dessa forma, dividimos 


o número de gramas de soluto (0,250 g) pela quantidade de matéria que acabamos de calculat. 


Resolva Com base na Equação 13.12, temos: 


EA 


Molalidade = Fp“ 


0357°C 
T502 C/m 


=0mim 


Assim, a solução contém 0,0711 mol de soluto por quilograma de solvente, A solução foi preparada utilizando-se 40.0 g = 
0,0400 kg de solvente (CCL). A quantidade de matéria, em mols de soluto na solução é, portanto, 


(0010kg de cc (am 


mmol de solto 
gde CCL 


)- 2.84 X 107 mol de soluto 


A massa molar do soluto é o número de gramas por mol da substância: 


Massa molar = 


Para praticar: exercício 1 


0250g 
284 x 10 mol 


= 880g/mol 


Para praticar: exercício 2 


Um pó branco misterioso poderia ser açõcar de confeiteiro 
(Can) cocaína (Hz NO3 codeina (CNO). nor- 
frenefrina (CaHy NO) ou frutose (C4H0). Quando 80 mg do 
pó são dissolvidos em 1,50 mL de etanol (d = 0,789 g/em”, pon- 
to de congelamento normal -114,6 °C. = 1.99°Cim), o ponto 
de congelamento é reduzido para —115.5"C. Qual €a identidade 
do pó branco? (a) açúcar de confeiteiro. (b) cocaína (€) codef- 
na, (d) norfrenefrina, (e) frutose. 


A cånfora (CroO) funde a 179,8 °C, € tem uma constante de 
redução de ponto de congelamento particularmente alta, Ke = 
40,0 “Cim. Quando 0.186 g de uma substância orgânica de 
massa molar desconhecida é dissolvida em 22,01 g de cânfora 
líquida, descobre-se que o ponto de congelamento da mistura 
17671 C. Qual € a massa molar do soluto? 
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Massa molar com base na pressão osmótica 

A pressão osmótica de uma solução aquosa de determinada proteína foi medida para determinar a sua massa molar. A solução 
continha 3,80 mg de proteína dissolvidos em água suficiente para formar 5,00 ml. de solução. Verificou-se que a pressão osmó- 
tica da solução a 25 °C é 1,54 torr. Considerando a proteína um não eletrólito, calcule a sua massa molar. 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos calcular a massa molar de uma proteina de grande massa molecular com base em sua pressão osmóica, conhe- 
cendo a massa de proteina e o volume da solução. Uma vez que a proteina será considerada um não eletrólito, i= 1. 

Planeje Temos a temperatura (T= 25 *C) ea pressão osmótca (TI = 1,54 torr) e sabemos o valor de R. Dessa forma, podemos. 
recorrer à Equação 13.14 para calcular a concentração em quantidade de matéria da solução, M. Ao fazê-lo, devemos converter a 
temperatura de *C em K e a pressão osmótica de torr em atm. Em seguida, usamos a concentração em quantidade de matéria e o 
volume da solução (5,00 mL.) para determinar a quantidade de matéria em mols do soluto. Finalmente, obtemos a massa molar, 
dividindo a massa do soluto (3,50 mg) pela quantidade de matéria do solto. 

Resolva Solucionando a Equação 13.14 para encontrar a concentração em quantidade de matéria, obtemos: 


usnom (quam) 
Tot 


Concentração em EL 
CS aor) 


a mol 
rr = 828 x 10 


L 


Como o volume da solução é 5,00 mL. = 5,00% 107° L, a quantidade de matéria, em mols de proteina deve se: 
Mots = (8,28 x 107º moVLXS,00% 10? L) = 4,14 1077 mol 
A massa molar é o número de gramas por mol da substância. Como sabemos que a amostra tem massa de 3,50 mg = 3,50 X 


10 g, podemos calcular a massa molar ao dividir o número de gramas na amostra pela quantidade de matéria, em mols que 
acabamos de calcular: 


845 x 10 g/mol 


Comentário Como pressões baixas podem ser medidas facilmente e com exatidão, as medidas de pressão osmótica são uma 
maneira útil de determinar as massas molares de moléculas grandes. 


Para praticar: exercício 1 7.20 g da proteína em 10,00 mi. de uma solução aquosa. Quan- 
Proteinas costumam formar complexos nos quais duas, três, . tos monômeros de proteína formam a estrutura quatemária da 
qu é a bn ti q a Co oaa Seeda 
teragem especificamente umas com as outras por meio deli- O) 100%. (93.04 

gações de hidrogênio ou iterações eletrostática. O conjunto Para praticar: exercício 2 

inteiro de protenas pode atuar como uma unidade na solução, {yma amostra de 2.5 g de poliestireno com o comprimento da 
e esse conjunto é chamado de “estrutura quaemária” da prote- cadeia polimérica uniforme foi dissolvida em tolueno suficien- 
fna. Suponhamos que você tenha descoberto uma nova pro- . te para formar 0,100 L de solução. Verificou-se que a pressão 
teína, cuja massa molar de monômero seja de 25.000 g/mol. . osmótica dessa solução é de 1,21 kPa a 25C. Calcule a massa 
Você mede uma pressão osmótica de 0,0916 atm a 37 C para — molar do poliestireno. 


(9) 


As propriedades coligativas das soluções dependem da con- porque ela tem 0,100 m de Na'(ag) € 0,100 m de Crag). No 
centração total de partículas de soluto, independentemente do entanto, a redução do ponto de congelamento medida é de ape- 
fato de as partículas serem íons ou moléculas. Assim, espera-se. nas 0,348 “C, c a situação é semelhante para outros eletrólitos. 
que uma solução de NaCI 0,100 m tenha uma redução do pon- fortes. Por exemplo, uma solução de KCI 0,100 m congela a 
to de congelamento de (240.100 m)(1,86 *C/m) = 0372 *C, -0,344 *C. 


FATOR DE VANT HOFF 
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A diferença entre propriedades coligativas esperadas e observa- 
das para eletrólitos fortes é devida às atrações eletrostática en- 
tre os fons. Quando os fons se movem na solução, fons de carga 
oposta colidem e se recombinam por um curtssimo intervalo de. 
tempo. Enquanto cles estão unidos, comportam-se como uma 
única partícula chamada de par iônico (Figura 13.24), O nó- 
mero de particulas independentes é assim. reduzido, causando 
diminuição na redução do ponto de congelamento (do mesmo 
modo que a elevação do ponto de ebulição e a redução da pres- 
são de vapor e da pressão osmótca). 

Estamos considerando que o fator de van't Hof,  € igual o 
número de fons por unidade de fórmula do elerólito, No entan- 
to, o valor real (medido) desse fator é dado pela razão entre o 
valor medido de uma propriedade coligativa e o valor calculado 
quando a substância é considerada um não eletrólito. Usando a 
redução do ponto de congelamento, por exemplo, temos: 


AT, (medido) 

AT, (calculado para o não eletrólito) 
O valor limite de į pode ser determinado por um sal a par- 
tir do número de fons por unidade de fórmula. Para o NaCl, 
por exemplo, o fator de van't Hoff limite é 2, porque o NaCI 
consiste em um Na! e um CI- por unidade de fórmula; para o 
K:SO4, é 3, porque o K350 consiste em dois K* e um SO” 
por unidade de fórmula. Na susência de qualquer informação 
sobre o valor real de é para uma solução, vamos usar o valor 
limite nos cálculos, 

Duas tendências são evidentes na Tabela 13.4, que apresenta 
fatores de van't Hoff medidos para várias substâncias em diferen- 
tes diluições. Em primeiro lugar, a diluição afeta o valor de é para 
eletrólitos, quanto mais diluída for a solução, mais se aproxima 
da valor esperado com base no número de fons na unidade de 
fórmula. Assim, podemos concluir que o grau de recombinação 
dos fons em soluções eetrolticas diminui com a diluição. Em se- 
undo lugar, quanto mais baixas forem as cargas dos fons, menos. 
i se afasta do valor esperado, porque o grau de recombinação dos. 
fons diminui à medida que as cargas iðnicas diminuem. Ambas as 
tendências estão de acordo com a eletrostática simples: a força de 


i 0345) 


interação entre partículas carregadas diminui à medida que a sua 
separação aumenta e as suas cargas diminuem. 
Exercícios relacionados: 1383, 1184, 13.103, 13.105 


Figura 13.24 


de lons e propriedades coligativas. 
Uma solução de NaCI contém ions Na lag) e Ca), além de pares inicos. 


Tabela 13.4 Fatores de van't Hoff medidos e esperados para 
várias substâncias a 25 "C. 


Concentração 


Composto 0,100m 0,0100m 0,00100 m po 
Sears 100 100 100 100 
Na 187 194 197 20 
EON 22 20 284 300 
mgo o 15a 182º 20 
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Algumas substâncias parecem inicialmente se dis- 
solver em um solvente, mas, com o tempo, separam-se 
do solvente puro. Por exemplo, partículas de argila fi- 
namente divididas, quando dispersas em água, acabam 
afundando por causa da gravidade. A gravidade afeta 
as partículas de argila porque elas são muito maiores 
que a maioria das moléculas, que consistem em milha- 
res ou mesmo milhões de átomos. Por outro lado, as 
partículas dispersas em uma solução verdadeira (fons 
em uma solução salina ou moléculas de glicose em 
uma solução de açúcar) são pequenas, Entre esses dois 
extremos ficam as partículas dispersas maiores que as. 
moléculas típicas, mas não tão grandes a ponto de os 


componentes da mistura se separarem sob a influência 
da gravidade, Esses tipos intermediários de dispersão 
são chamados de dispersões coloidais, ou simples- 
mente coloides, Coloides representam a linha divisória 
entre as soluções e as misturas heterogêncas. Assim 
como as soluções, os coloides podem ser gasosos, lf- 
quidos ou sólidos. A Tabela 13.5 lista exemplos de 
cada um deles. 

O tamanho da partícula pode ser utilizado para classi- 
ficar uma mistura como coloide ou solução. Partículas co- 
loidais têm diâmetro de 5 a 1.000 nm; partículas de soluto 
têm menos de 5 nm de diâmetro. Os nanomateriais que 
vimos no Capítulo 12 «= (Seção 12.9), quando disper- 
sos em um líquido, são coloides. Uma partícula coloidal 
também pode consistir em uma única molécula gigante. 


A molécula de hemoglobina, por exemplo, que transporta 
oxigênio no sangue, tem dimensões moleculares de 6,5 x 
5,5% 5,0 nm e massa molar de 64.500 g/mol. 

Embora partículas coloidais possam ser tão peque- 
nas que a dispersão pareça ser uniforme, mesmo sob um 
microscópio, clas são grandes o suficiente para dispersar 
a luz. Consequentemente, a maioria dos coloides pare- 
cem turvos ou opacos, a menos que estejam muito diluí- 
dos. (Por exemplo, o leite homogencizado é um coloide 
de moléculas de proteína e gordura dispersas em água.) 
Além disso, por dispersarem a luz, um feixe de luz pode 
ser visto atravessando uma dispersão coloidal (Figura 
13.25), Essa dispersão de luz por partículas coloidais, 
conhecida como efeito Tyndall, torna possível que o fei- 
xe de luz seja visto de um automóvel em uma estrada de 
terra empoeirada, ou a luz do sol por entre as árvores ou 
as nuvens. Nem todos os comprimentos de onda são es- 
palhados na mesma extensão. Cores na extremidade azul 


o copo da esquerda contém uma solução. 


Tabela 13.5 Tipos de coloide. 
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do espectro visível são mais espalhadas pelas moléculas 
e pequenas partículas de poeira na atmosfera que aquelas 
na extremidade vermelha. Como resultado, o céu parece 
ser azul. No crepúsculo, a luz do sol atravessa mais a at- 
mosfera; no entanto, a luz azul ainda está mais espalhada, 
permitindo que as luzes vermelhas e amarelas atravessem 
e sejam vistas, 


COLOIDES HIDROFÍLICOS 
E HIDROFÓBICOS 


Os coloides mais importantes são aqueles em que o 
meio de dispersão é a água, Esses coloides podem ser 
hidrofílicos (“que têm afinidade por água” ou hidro- 
fóbicos ("que têm aversão à água"), Coloides hidro- 
fílicos são mais parecidos com as soluções que anali- 
samos anteriormente. No corpo humano, as moléculas 
de proteínas extremamente grandes, como as enzimas e 


Figura 13.25 Efeito Tyndall no laboratório. O copo da Greta contém uma dupenšo coloidal 


Fasede — Substâncadipesante Substância dispersada Tipo de 
coloide (semelhante a um solvente) (semelhante a um soluto) colide Exemplo 
Gis Gis Gi - Nenhum (todos são soluções) 
Gis Gis liqudo Aerosol Neblina 

Gis Gis Sótdo Aerosol Fumaça 

Liquido Uquido cis Espuma Chant 

Uquido Liquido Liquido Emulsão lete 

Uquido Uqudo sótão Hidrossol Tinta 

Sólido Sólido cs Espuma sida, Marshmallow 

Sólido sólido Uqudo Emulsão sólida Manteiga 

Sólido Sólido Sido Hidrossolsóldo Vidro vermelho 
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os anticorpos, ficam em suspensão interagindo com as 
moléculas de água circundantes. Uma molécula hidro- 
fica se dobra de mancira que seus grupos hidrofóbi 
cos ficam afastados das moléculas de água, no interior 
da molécula dobrada, enquanto seus grupos hidrofili- 
cos e polares ficam na superfície, interagindo com as. 
moléculas de água. Os grupos hidrofílicos geralmente 
têm oxigênio ou nitrogênio e, muitas vezes, são espé- 
cies carregadas (Figura 13.26). 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é a composição química dos grupos que carregam uma 
carga negativa? 


“Grupos hdroficos polares e grupos carregados 
presentes na supere da molécula ajudam a 
molécula a permanecer spersa em água e 


Figura 19.28 Particula coloidal hidroilica. Exemplos de grupos 
ricos que ajudam a manter ma molécula gigante (macomoltada) 
senta em água. 


Reflita 


Algumas proteínas residem na bicamada lipídica hidrofóbica da 
membrana celular. Grupos hidrofilicos dessas proteinas ainda 
estariam voltados para o “solvente” lipidico? 


Coloides hidrofóbicos podem ser dispersos em água 
somente se estiverem estabilizados de alguma maneira. 
Caso contrário, sua ausência natural de afinidade com a 
água faz com que eles se aplutincm c acabem se separando 
da água. Um método de estabilização envolve a adsorção 
de fons na superfície das partículas hidrofóbicas (Figu- 
za 13.27), (Adsorção significa aderir a uma superfície, 
sendo diferente de absorção, que significa passar para 
o interior, como quando uma esponja absorve água.) Os 
fons adsorvidos podem interagir com a água, estabilizan- 
do o coloide. Ao mesmo tempo, a repulsão eletrostática 
entre íons adsorvidos em coloides vizinhos impede que 
as partículas se aplutinem em vez de se dispersar na água. 

Coloides hidrofóbicos também podem ser estilizados 
por grupos hidroflicos em suas superfícies, Por exemplo, 
gotas de Óleo são hidrofóbicas e não permanecem suspen- 
sas na água. Em vez disso, elas se aglutinam, formando uma 
mancha de óleo na superficie da água. O estearato de sódio 
(Figura 13.28), ou qualquer outra substância semelhante 
que tenha uma extremidade hidroflica (polar ou carregada) e 
uma extremidade hidrofóbica (apolar) estabilizará uma sus- 
pensão de óleo em água. A estabilização é resultado da inte- 
ração das extremidades hidrofóbicas dos fons estearato com 
as gotas de óleo e das extremidades hidroflicas com a água. 


Reflita 


Por que gotas de él estabiizadas por estearato de sódio não 
se agjutinam para formar gotas de óleo maiores? 


Cas gas impedem que as arts 
coidan se agutimem e fiquem suficientemente 
ads para sir da solução. 


2n 


mso O O O 


oo 
ia O 


Figura 13.27 Coloides hidroföbicos establizados em água por Snionsadsorvidos. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Que tipo de força intermolecular atrai o fon estearato para a gota 


de óleo? 


Figura 13.28 Estabilização de uma emulsão de óleo em água por fonsestearato. 


A estabilização coloidal tem uma aplicação interes- 
sante no sistema digestivo humano. Quando as gorduras 
da nossa dieta chegam ao intestino delgado, um hormô- 
nio faz com que a vesícula biliar excrete um líquido cha- 
mado bile. Entre os componentes da bile estão compos- 
tos com estruturas químicas semelhantes à do estearato 
de sódio; ou seja, eles têm uma extremidade hidrofíica 
(polar) e uma extremidade hidrofóbica (apolar). Esses 
compostos emulsificam as gorduras no intestino, permi- 
tindo a digestão e a absorção de vitaminas solúveis em 


gordura por meio da parede intestinal. O termo emulsi- 
ficar significa “formar uma emulsão”, ou seja, uma sus- 
pensão de um líquido em outro; o leite é um exemplo 
(Tabela 13.5). Uma substância que auxilia na formação 
de uma emulsão é chamada de agente emulsificante, Se 
voçê ler os rótulos dos alimentos e outros materiais, vai 
encontrar uma variedade de produtos químicos usados. 
como agentes emulsificantes. Esses produtos químicos. 
geralmente têm uma extremidade hidrofílica e outra 


O 


Nosso sangue contém a proteína complexa hemoglobina, que 
transporta oxigênio dos pulmões para outras partes do corpo. Na 
presença da doença genética denominada anemia falciforme, as 
moléculas de hemoglobina são anormais e menos solúveis em 
água, especialmente em sua forma não oxigenada. Consequen- 
temente, $$% da hemoglobina presente nas hemácias cristaliza- 
«se a partir da solução 

A causa da insolubilidade é uma alteração estrutural em uma 
porção de um aminoácido. Moléculas de hemoglobina normais 
contém um aminoácido que tem um grupo -CH;CH;COOH: 


A QUÍMICA EA Vi 


ANEMIA FALCIFORME 


Normal 


A polaridade do grupo -COOH contribui para a solubili- 
dade da molécula de hemoglobina em água. Nas moléculas 
de hemoglobina de pacientes com anemia falciforme, a cadeia 
-CH:CH;COOH está ausente e em seu lugar está o grupo 
-CH(CH;) apolar (hidrofóbico): 


Essa alteração leva à agregação da forma defeituosa da hemo- 
globina em partículas muito grandes para permanecerem sus- 
Pensas nos fluidos biológicos. Isso também faz com que as 
células fiquem distorcidas e com a forma de foice, mostrada 
na Figura 13.29, As células falciformes tendem a entupir os 
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capilares, causando dor intensa, fraqueza e deterioração gradual 
dos órgãos vitais À doença é hereditária e, se ambos os pais car- 
regam os genes defeituosos, é provável que seus filhos possuam 
apenas hemoglobinas anormais, 

Você pode se perguntar como uma doença que apresenta risco à 
vida como a anemia falciforme tem persistido em seres huma- 
“nos a0 longo da evolução do tempo. À resposta, em part, está 
no fato de que as pessoas com a doença são muito menos susce- 
íveis à malária, Assim, em climas tropicais com alto índice de 
malária, pessoas com doença falciforme têm menor incidência. 
dessa doença debilitante. 


Figura 13.29 Micrografia eletrônica de varredura de hemácias 
normais (redondas) e falciformes (em forma de lua crescente) 
Hemdcas normais tbm aproximadamente 6 x 10°? mm de dimeta 


MOVIMENTO COLOIDAL EM LÍQUIDOS 


No Capítulo 10, aprendemos que moléculas de gás 
se movem em uma velocidade média inversamente pro- 
porcional a sua massa molar, em linha reta, até colidirem 
com algo. O caminho livre médio é a distância média que 
as moléculas percorrem entre as colisões. <-> (Seção 
10.8) Lembre-se também de que a teoria cinético-mole- 
cular dos gases assume que moléculas de gás estão em 
movimento contínuo, aleatório. == (Seção 10.7) 
Partículas coloidais presentes em uma solução se 
movimentam aleatoriamente como resultado de colisões. 
com moléculas de solvente, Uma vez que as partículas. 


coloidais são enormes em comparação às moléculas de 
solvente, seu movimento resultante de qualquer colisão 
é muito pequeno. No entanto, muitas colisões ocorrem, 
e elas provocam um movimento aleatório da partícula 
coloidal como um todo, chamado movimento brownia. 
no. Em 1905, Einstein desenvolveu uma equação para o 
quadrado da média do deslocamento de uma partícula co- 
Ioidal, historicamente, um feito muito importante. Como 
você poderia esperar, quanto maior a partícula coloidal, 
menor é o seu caminho livre médio em determinado líqui- 
). Hoje, a compreensão do movimento 
a diversos problemas, que vão da 
fabricação de queijo ao diagnóstico médico por imagem. 


Tabela 13.6 Caminho livre médio calculado, depois de uma hora, para esferas coloidais não 


carregadas em água a 20°C. 


Raio da esfera, nm Caminho livre médio, mm 
1 18 
10 0390 
100 ou 
1.900 0039 


Unindo conceitos 
Uma solução de 0,100 L é feita mediante a dissolução de 0,441 g de CaCt:(5) em água. (a) Calcule a pressão osmótica dessa 
solução a 27 °C, considerando que ela está completamente dissociada nos seus fons constituintes. (b) A pressão osmótica medida 
dessa solução é 2,56 atm a 27 °C. Explique por que ela é menor que o valor calculado no item (a), e calcule o fator de van't Hoff, 
é, para o soluto dessa solução. (c) A entalpia de solução do CaCl; é AH = 81,3 KJ/mol. Se a temperatura final da solução for 
27°C, qual teria sido sua temperatura inicial? (Considere que a densidade da solução é 1,00 g/mL: seu calor específico, 4,18 J/g-K; 
“e que a solução não perde calor para a vizinhança.) 
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SOLUÇÃO 
(a) A pressão osmótica é dada pela Equação 13.14, TI = iMRT. Com base na temperatura, 7=27 "C= 300 K, e nu constante do 
gás, R = 0,0821 L-atmvínol-, podemos calcular a concentração em quantidade de matéria da solução a partir da massa de 


CaCh e do volume da solução: 
ea (OM Dan 
quantidade de matéria 00L Daa OTSA 

Compostos iðnicos solúveis são eletrólitos fortes. ==> (seções 4.1 € 4.3) Assim, o Cala consiste em cátions metálicos 


(Ca?) e Anions de não metais (CT). Quando completamente dissociada, cada unidade de CaCt, forma três fons (um Ca?* e 
dois CI) Assim, a pressão osmótica calculada é: 


Tl = iMRT = (3X0,0397 moVL 0.082] L-atrmol-K)300 K) = 2,93 atm 


(b) Os valores reais das propriedades coligativas de eletrólitos são menores que os calculados, porque as interações eletrostáti- 
cas entre fons limitam seus movimentos independentes. Nesse caso, o fator de van't Hoff, que mede a extensão real em que 
os eletrólitos se dissociam em fons, é fornecido pela seguinte equação: 


T(medido) 

= Tifcalculado para um não eletrólito) 

PANER o eo mario 
T0097 mol/L)(00821 Lam mol KJ(300K) 


22 


Assim, a solução se comporta como se o CaCl; se dissociasse em 2,62 particulas, em vez de 3, que seria o valor ideal. 

(6) Se a solução é CaCl 0,0397 M e tem volume total de 0,100 L, a quantidade de matéria em mols do soluto é (0,100 L) 
(0,0397 mol/L) = 0.00397 mol. Assim, a quantidade de calor gerada na formação da solução é (0,00397 mol)(-81,3 kJ/mol) 
=—0,323 KJ. A solução absorve esse calor, fazendo com que a sua temperatura aumente. A relação entre a variação de tem- 
peratura e calor é dada pela Equação 522: 


q= (calor específico Xgramas (AT) 


O calor absorvido pela solução é q = 40,323 KJ = 323 J. A massa do 0,100 L de solução é (100 mL 1,00 g/ml.) = 100 g 
ara três algarismos significativos). Assim, a variação de temperatura é: 


4 
Tcalor específico da solução) (gramas de solução) 


3234 
(1878) i 


ar 


e) 


Um kelvin tem a mesma magnitude que um grau Celsius. ==> (Seção 1.4) Como a temperatura da solução aumenta em 
0.773 "C, a temperatura inicial era de 27,0 °C - 0.773 “C = 262 "C, 


q ) RESUMO DO CAPITULO E TERMOS-CHAVE 


PROCESSO DE DISSOLUÇÃO (SEÇÃO 13.1) Soluções são 
formadas quando uma substância se dispersa uniformemente em 
outra. A interação de atração das moléculas de solvente com o- 
soluto é chamada de solvatação. Quando o solvente é a água. 
a interação é chamada de hidratação. A dissolução de subs- 
lâncias iônicas em água é promovida pela hidratação dos fons 
separados, pelas moléculas polares da água. A variação global 
de entalpia na formação de uma solução pode ser positiva ou 


negativa. A formação da solução é favorecida tanto por uma va- 
ração positiva de entropia. que corresponde a um aumento da 
dispersão dos componentes da solução, quanto por uma variação 
negativa de entalpia. indicando um processo exotémico. 

SOLUÇÕES SATURADAS E SOLUBILIDADE (SEÇÃO 
13.2) O equilíbrio entre uma solução saturada e o soluto não 
dissolvido é dinâmico: o processo da solução e o processo inver- 
so, a cristalização, ocorrem simultancamente, Em uma solução. 
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em equilíbrio com o soluto não dissolvido, os dois processos. 
ocorrem com velocidades iguais, resultando em uma solução sa- 
turada. Se houver menos soluto presente que o necessário para 
‘saturar a solução, a solução é insaturada. Quando a concentra- 
ção de soluto é maior que o valor da concentração de equilíbrio, 
a solução é supersaturada. Essa é uma condição instável, c a 
separação de alguns solutos da solução ocorrerá se o processo 
for iniciado com um cristal semente de soluto. A quantidade de 
soluto necessária para formar uma solução saturada em qualquer 
temperatura é a solubilidade do soluto naquela temperatura. 
FATORES QUE AFETAM A SOLUBILIDADE (SEÇÃO 13.3) A 
solubilidade de uma substância em outra depende da tendência dos. 
sistemas em ficar mais aleatórios, tomando-se mais dispersos no. 
espaço, e das energias relativas da interações intermoleculares so- 
luto-soluo e solvente-solvente em comparação com as interações. 
soluto-solvente, Solutos polares e iôicos tendem a se dissolver 
em solventes polares, e solutos apolares, em solventes apolares. 
(semelhante dissolve semelhante”) Líquidos que se misturam em 
todas as proporções são miscíveis, aqueles que não se dissolvem 
de maneira significativa em outro são imiscíveis Ligações de hi- 
“lrogênio entre soluto e solvente peralmente desempenham papel 
importante na determinação da solubilidade, por exemplo, o etanol 
e a água, cujas moléculas formam ligações de hidrogênio entre si, 
são miscíveis, A solubilidade de gases presentes em um liquido é 
Eeralmente proporcional pressão do gás sobre a solução, como 
expressa a lel de Henry: $, = AP, A solubilidade da maioria dos. 
solutos sólidos em água costuma crescer com o aumento da tempe- 
‘Tatura da solução, Em contraste, a solubilidade dos gases em água 
geralmente diminui com o aumento da temperatura. 


EXPRESSANDO A CONCENTRAÇÃO DE UMA SOLUÇÃO 
(SEÇÃO 13,4) A concentração da solução pode ser expressa 
quantttivamente por várias medidas diferentes, incluindo pers 
centual em massa [(massa do solutofmassa da solução) x 100). 
partes por milhão (ppm). partes por bilhão (ppb) fração mo- 
lar. A concentração em quantidade de matéria, M, é definida como 
mols de soluto por litro de solução; a molalidade, m, é definida 
como mots de voluto por quilograma de solvente. Já a concentra- 
ção em quantidade de matéria pode ser convertida em outras uni- 
dades de concentração se a densidade da solução for conhecida. 

PROPRIEDADES COLIGATIVAS (SEÇÃO 13.5) Uma pro- 
priedade física de uma solução que depende da concentração de 
partículas de soluto presentes, independentemente da natureza 
do soluto, é uma propriedade coligativa. São exemplos de pro- 
pricdades coligativas a redução da pressão de vapor, a redução 
do ponto de congelamento, a elevação do ponto de ebulição c a 
pressão osmótica. A lel de Raoult expressa a redução da pressão 
de vapor. Uma solução ideal obedece à lei de Raoult. Diferen- 


gas entre as forças intermoleculares solvente-soluto e as forças. 
intermoleculares solvente-solvente e soluto-soluto fazem com 
que muitas soluções se desviem do comportamento ideal 
Uma solução com um soluto não volátil possui um ponto de 
ebulição mais elevado que o solvente puro. A constante molal 
de elevação do ponto de ebulição, K representa a elevação do 
ponto de ebulição para uma solução 1 m de particulas de soluto 
em comparação 2o solvente puro. Da mesma forma, a constante 
molal da redução do ponto de congelamento, K, mede a redu- 
ção do ponto de congelamento de uma solução 1 m de particulas 
de soluto. As variações de temperatura são dadas pelas equações. 
AT, = iK ym e AT = iK am, em que i é o fator de van't Hof, que 
representa a quantidade de partículas do soluto que são separadas 
pelo solvente. Quando o NaCI é dissolvido em água, dois mols de 
Particulas de soluto são formados por cada mol de sal dissolvi- 
So. O ponto de ebulição ou o ponto de congelamento é portanto, 
elevado ou reduzido, respectivamente, a cerca de duas vezes o de 
uma solução no cletrolitica de mesma concentração, Semelhan- 
tes considerações se aplicam a outros eletrólitos fortes. 

A osmose é o movimento das moléculas de solvente através 
“Se uma membrana semipermeável de uma solução menos con- 
centrada para uma solução mais concentrada. Esse movimento 
global do solvente gera uma pressão cemótica, TI, que pode 
ser medida em unidades de pressão de gás, como atm, À pres- 
são osmótica de uma solução é proporcional à concentração em 
quantidade de matéria da solução: TI = IMRT. A osmose é um 
processo muito importante em sistemas vivos, em que as pa- 
redes celulares atuam como membranas semipermeávei, per- 
mitindo a passagem de água, mas restringindo a passagem de 
componentes ónicos e macromoleculares. 

COLOIDES (SEÇÃO 13.6) Partículas grandes na escala mole- 
cular, mas ainda pequenas o suficiente para permanecer suspen- 
tas indefinidamente em um sitema solvente, formam cololdes, 
ou dispersões coloidais. Coloides formam alinha divisória en- 
tre as soluções e as misturas helerogêneas, e apresentam muitas 
aplicações práticas. Uma propriedade fsica útil dos coloides, 
o espalhamento da luz visível, é chamado de efeito Tyndall. 
Os coloides aquosos são classificados como hidroficos ou hi- 
drotóbicos. Coloides hidrofilicos são comuns em organismos 
vivos, em que grandes agregados moleculares (enzimas, anticor- 
pos) permanecem suspensos por terem muitos grupos atômicos. 
polares, ou carregados, em suas superficies que interagem com 
a água Coloides hidrofóticos, como gotículas de óleo, podem 
permanecer suspensos, mediante à adsorção de partículas carre- 
gadas em suas superficies. 

Coloides são submetidos ao movimento brownlano em liqui- 
dos, análogo ao movimento tridimensional aleatório das molé- 
culas de gás. 


D) RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, 

VOCÊ SERÁ CAPAZ DE: 

+ Descrever como as variações de entalpia e entropia afetam 
a formação da solução (Seção 13.1) 


* Descrever a relação entre as forças intermoleculares e a so- 
Jubiidade, incluindo o uso da regra “semelhante dissolve 
semelhante” (seções 1.1 e 133). 

+ Descrever o papel do equipo processo da dissolução e 
a sua relação com a solubilidade de um soluto (Seção 13.2). 


+ Descrever ocfeito da temperatura em relação à solubilidade « 
de sólidos e gases em líquidos (Seção 13.3). 

+ Descrever a relação entre a pressão parcial de um pásc a « 
sua solubilidade (Seção 13.3). 

* Calcular a concentração de uma solução, em termos de « 
concentração em quantidade de matéria, molalidade, fração + 
molar, composição percentual e partes por milhão, sendo 


capaz de interconvertr essas unidades (Seção 13.4). . 


+ Descrever o que é uma propriedade coligativa e explicar a 
diferença entre os efeitos de não eletrólitos e eletrólitos mas 
propriedades coligativas (Seção 13.5). 
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Calcula a pressão de vapor de um solvente em relação a 
uma solução (Seção 13.5). 

Calcular a elevação do ponto de ebulição e a redução do 
ponto de congelamento de uma solução (Seção 13.9) 
Calcular a pressão osmótica de uma solução (Seção 13.5). 
Explicar a diferença entre uma solução e um colide (Seção 
no. 

Descrever as semelhanças entre os movimentos das molé- 
culas de gás e os movimentos dos coloides em um liquido 
(Seção 13,9) 


4m 


[134] Lei de Henry, que relaciona a 


solubilidade do gás à pressão parcial 
massa do componente em solução 
em massa do componente o x100 [135] Concentração em percentual de massa 
_ massa do componente em solução [136] Concentração em partes por 
naiita eap SM milhão (ppm) 
Fração molar Stamtidade de matéria de componente 4137) Concentração em fração molar 
do componente ` quantidade de matéria total de todos ox componentes 
Concentraçãoem quantidade de matéria de sciuto. 138) Concentração em quantidade 
quantidade de matéria Tiros de solução M === ado, 
< quantidade de matéria de soluto 
Molalidade qui de [139] Concentração em molalidade 
Pratução ™ X ratene P” sotvente 113.10) Lei de Raoult, que calcula a pressão 
“de vapor do solvente em relação a 
uma solução 
AT, = Tsolução) — Tusolvente) = iKgm 113.12) Cálculo da elevação do ponto de 
ebulição de uma solução 
AT, = TAsolução) — Tu(solvente) = —iKm [13.13] Cálculo da redução do ponto de 
congelamento de uma solução. 
n=( =iMaT 113.14) Cálculo da pressão osmótica de 
uma solução 


VISUALIZANDO CONCEITOS 


131 Disponha o conteúdo dos seguintes recipientes 
em ordem crescente de entropia: [Seção 13.1] 
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132 A figura a seguir mostra a interação de um cátion 
com moléculas de água vizinhas. 


“átomos de gases raros explicam a variação da so- 
lubilidade? [Seção 13.3] 

137 As estruturas das vitaminas E e Bg são mostradas a 
seguir. Determine qual é mais solúvel em água e qual 
é mais solúvel em gordura. Explique. [Seção 13.3] 


LO. 
ale e 
è ; 


(a) Que átomo da água se associa ao cátion? 
Explique. 

(b) Quais das seguintes afirmações explica o fato 
de que a interação ion-solvente é maior para 
o Li* do que parao K*? 


Vitamina Be Vitamina E 


F a ema S SSIS 
br A energia de ionização do Li é malor que loca sob vácuo. Imediatamente, você observa bo- 

10K Ihas saindo da água, mas, depois de algum tempo, 
© OLi* temum raio iônico menor queo K*. as bolhas param de sair. À medida que mais vácuo 
d. O Li tem densidade menor que o K. é aplicado, mais bolhas aparecem, Um amigo diz 
e. O Li reage com a água mais lentamente que as primeiras bolhas eram vapor de água, e 

pao que a baixa pressão reduziu o ponto de ebulição 


: da água, fazendo com que a água fervesse, Outro 
133 Considere dois sólidos iônicos, ambos compos- doa a m 
tos por fons monovalentes, com diferentes ener- Ps Gi qu Pa 


gias reticulares, (a) Os sólidos terão a mesma so- 
lubilidade em água? (b) Em caso negativo, qual 
sólido será mais solúvel em água, o que tem a 
maior ou a menor energia reticular? Considere 
que as interações soluto-solvente são iguais em 
ambos os sólidos. [Seção 13.1] 


134 Os gases são sempre miscíveis entre si? Expli- 


que. [Seção 13.1] 


13.5 Qual das seguintes representações é a melhor 


para uma solução saturada? Explique seu racio- 
cinio. [Seção 13.2] 


126 A solubilidade do Xe em água à pressão de 


1 atm e 20 °C é aproximadamente 5 X 10° M. 
(a) Compare-a com a solubilidade do Ar e do Kr 
em água (Tabela 13.1). (b) Que propriedades de 


culas dos gases atmosféricos (oxigênio, nitrogênio 
etc.) que foram dissolvidas na água. Qual amigo 
está correto? O que, afinal, é responsável pelo se- 
gundo lote de bolhas? [Seção 13.4] 


139 A figura a seguir mostra dois balões volumé- 


tricos idênticos com a mesma solução a duas 
temperaturas. 

(a) A concentração em quantidade de matéria da 
solução se altera com a variação de tempera- 
tura? Explique. 

(b) A molalidade da solução se altera com a varia- 
ção de temperatura? Explique. [Seção 13.4] 


| 


C U 


asse sse 


13.10 Esta porção de um diagrama de fases mostra as 
curvas de pressão de vapor de um solvente volátil 
é de uma solução do mesmo solvente contendo 
um soluto não volátil. (a) Qual linha representa 
a solução? (b) Quais são os pontos de ebulição 
normal do solvente e da solução? [Seção 13.5] 


Pam) 


w 50 60 70 
TCO 


13.41 Imagine que você tenha um balão feito de algu- 
ma membrana semipermeável altamente flexível 
O balão é preenchido completamente com uma 
solução 0,2 M de algum soluto e é submerso em 


uma solução 0,1 M do mesmo soluto: 


OLM 


o2m 


Inicialmente, o volume de solução no balão 60,25L. 
Considerando que o volume extemo à membrana 
semipermeável é grande, como mostra a ilustração, 
o que se espera do volume da solução no interior do 
balão, uma vez que o sistema atingiu o equilibrio 
por meio de osmose? [Seção 13.5] 

A molécula do m-octilglucosídeo, mostrada a seguir, 
é bastante utilizada na investigação bioquímica, 
como um detergente não iônico para “solubilizar” 
grandes moléculas de proteínas hidrofóbicas. Quais 
Características dessa molécula são importantes para 
o seu uso dessa forma? [Seção 13.6] 


112 


co ou 
XX 
2 “a 
Pa 4 
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PROCESSO DE DISSOLUÇÃO (SEÇÃO 13.1) 


13.13 Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa: 
(a) Um soluto vai se dissolver em um solvente 
caso as interações soluto-soluto sejam mais 

fontes que as interações soluto-solvente. 

(b) Ao produzir uma solução, a entalpia da mis- 

tura é sempre um número positivo, 

(6) O aumento na entropia favorece a mistura. 
13.14 Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa: 
(a) O NaCl se dissolve em água, mas não em ben- 
zeno (CoHo), porque o benzeno é mais denso que 
a água. (b) O NaCI se dissolve em água, mas não 
em benzeno, porque a água tem um momento de 
dipolo grande e o benzeno tem momento de dipolo 
igual a zero. (e) O NaCI se dissolve em água, mas 
não em benzeno, porque as interações água-fon 
são mais fortes do que as interações benzeno-fon. 
Indique o tipo de interação soluto-solvente (Se- 
ção 11.2) que deve ser mais importante em cada 
uma das seguintes soluções: (a) CCL, em benze- 
no (CHo), (b) metanol (CHyOH) em água, (c) 
KBr em água, (d) HCI em acetonitria (CHyCN). 
Indique o principal tipo de interação soluto- 
solvente em cada uma das seguintes soluções e 
classifique as soluções em ordem crescente de 
magnitude da interação soluto-solvente: (a) KCI 
em água, (b) CH:Ch em benzeno (C6H6), (c) 
metanol (CH; OH) em águ: 
Um composto iônico tem uma Aff, bastante 
negativa na água. (a) Você espera que ele seja 
muito solúvel ou quase insolúvel em água? (b) 
Qual dos termos você acredita que seja o mais 
negativo: AHivenes Atuo OU Amis? 

13.18 Quando o cloreto de amônio é dissolvido em 
“água, a solução toma-se mais fria. (a) O processo 
de dissolução é exotérmico ou endotérmico? (b) 
Por que a solução se forma? 
13.19 (a) Na Equação 13.1, quais termos de entalpia 
para dissolver um sólido iônico corresponderiam 
à energia reticular? (b) Qual termo de energia 
nessa equação é sempre exotérmico? 
13.20 Para a dissolução de LICI em água, AM; = 
=37 KJ/mol. Que termo você acredita que seja o 
mais negativo: Afaventes Hai OU AHmis? 
Dois líquidos orgânicos apolares, hexano (C6H4) 
e heptano (C)Hyg), são misturados. (a) Você acha 
que AH; é um número positivo grande, um nú- 
mero negativo grande ou está próximo de zero? 
Explique. (b) O bexano e o heptano são miscíveis 
entre si em todas as proporções. Na preparação 
de uma solução com cles, a entropia do sistema 
aumenta, diminui, ou está próxima de zero, em 
comparação aos líquidos puros separados? 


1315 


1316 


1317 
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A entalpia de solução do KBr em água é aproxi- 
madamente +198 KJ/mol. No entanto, a solubi- 
lidade em água do KBr é relativamente alta. Por 
que o processo de solução ocorre mesmo sendo 
endotérmico? 


SOLUÇÕES SATURADAS; FATORES QUE AFETAM 
A SOLUBILIDADE (SEÇÕES 13.2 E 13.3) 


1323 


1324 


1325 


1326 


1327 


1328 


1329 


A solubilidade do Cr(NOs);9 H20 em água é de 
208 g por 100 g de água a 15 "C. Uma solução de 
CrNO3)y9 H20 em água a 35 °C é formada me- 
diante a dissolução de 324 g em 100 g de água. 
Quando essa solução é lentamente resíriada até 
15 °C, não há formação de precipitado. (a) Que 
termo descreve essa solução? (b) Que medida 
você pode tomar para iniciar a cristalização? Uti- 
lize processos em nível molecular para explicar 
como funciona o procedimento sugerido. 

A solubilidade do MnSO,:H:O em água a 20 "C 
é de 70 g por 100 ml. de água. (a) Uma solução 
de MnSOy'H,O 1,22 M em água a 20 "C é satu- 
Fada, supersaturada ou insaturada? (b) Dada uma 
solução de MnSOsH:0 de concentração desco- 
nhecida, que experimento você pode executar 
para determinar se a nova solução é saturada, su- 
persaturada ou insaturada? 

Consultando a Figura 13.15, determine se a adi- 
ção de 40,0 g de cada um dos seguintes sólidos 
iônicos em 100 g de água a 40 "C vai conduzir a 
uma solução saturada: (a) NaNO», (b) KCI, (e) 
K:Cr107, (d) PYNO)). 

Consultando a Figura 13,15, determine a massa 
de cada um dos seguintes sais necessária para 
formar uma solução saturada em 250 g de água a 
30°C: (a) KCIOs, (b) PHNO (6) Cex(S0:)3- 
Considere a água e o glicerol, CHA(OH)CH(OH) 
CHOH. (a) Você acredita que eles são miscíveis 
em todas as proporções? Explique. (b) Liste as 
interações intermoleculares que ocorrem en- 
tre uma molécula de água e uma molécula de 
glicerol. 

O óleo e a água são imiscíveis. Qual é a razão 
mais provável para isso? (a) Moléculas de óleo 
são mais densas que a água. (b) Moléculas de 
Óleo são compostas, principalmente, de carbono 
e hidrogênio. (e) Moléculas de óleo têm massas 
molares mais elevadas que a água. (d) Moléculas 
de óleo têm pressões de vapor mais elevadas que 
a água. (e) Moléculas de ólco têm pontos de cbu- 
lição mais elevados que a água. 

Solventes laboratoriais comuns incluem a aceto- 
na (CH;COCH;). o metanol (CHOH), o tolueno 
(CgHsCHs) e a água. Qual desses é o melhor sol- 
vente para solutos apolares? 


1330 Você acha que a alanina (um aminoácido) é mais 


solúvel em água ou no hexano? Explique, 


1331 (a) Você acha que o ácido esteárico, 


CHs(CHo)COOH. é mais solúvel em água ou 
em tetracloreto de carbono? Explique. (b) Você 
acha que o ciclo-hexano ou o dioxano é mais so- 


lúvel em água? Explique. 
PAN A 
T 
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1332 O ibuprofeno, bastante utilizado como analgési- 


co, tem solubilidade limitada em água, inferior 
a 1 mg/mL. Que parte da estrutura da molécula 
(cinza, branca, vermelha) contribui para a sua 
solubilidade em água? Que parte da molécula 
(cinza, branca, vermelha) contribui para a sua in- 
solubilidade em água? 


eprofeno 


13.33 Qual das seguintes substâncias em cada par 


é a mais solúvel em hexano, CoMig: (a) CCI 
ou CaCly. (b) benzeno (CsHe) ou glicerol, 
CHAOMCH(OHCH;OH, (e) ácido octanoico, 
CH;CHaCH:CH:CH;CH:CH;COOH, ou ácido 
acético, CH;COOH? Explique sua resposta para 
cada caso. 


1334 Qual das seguintes opções em cada par é solúvel 


em água: (a) ciclo-hexano (C6H2) ou glicose 
(Co206) b) ácido propiônico (CHyCH;COOH) 
ou propionato de sódio (CH;CH;COONa), (e) 
HCI ou cloreto de etila (CH;CH:CI)? Explique 
sua resposta para cada caso. 


1335 


1336 


1337 


1338 


(a) Explique por que bebidas gascificadas devem 
ser armazenadas em recipientes hermeticamente 
fechados. (b) Uma vez que a bebida foi aberta, 
por que ela mantém mais gaseificação quando re- 
frigerada do que à temperatura ambiente? 
Explique por que a pressão afeta substancialmen- 
te a solubilidade do Oz em água, mas tem pouco 
efeito sobre a solubilidade do NaCl em água. 

A constante da lei de Henry para o gás hélio em 
água a 30°C é de 3,7 X 10 M/atm e a constante 
para o Nz a 30 ºC é 6,0:x 10™ M/atm. Se os dois 
gases estão presentes sob 1,5 atm de pressão, cal- 
cule a solubilidade de cada gás. 

A pressão parcial do O) no ar atmosférico ao ní- 
vel do mar é de 0.21 atm. Utilizando os dados da 
“Tabela 13.1, junto com a lei de Henry, calcule a 
concentração molar de Oz na superfície da água 
de um lago nas montanhas saturado com ar a 
20°C € pressão atmosférica de 650 tort. 


CONCENTRAÇÃO DAS SOLUÇÕES (SEÇÃO 13.4) 


1339 


1340 


1341 


1342 


1343 


1344 


1345 


(a) Calcule a percentagem em massa de Na;SO4 
em uma solução que contém 10,6 g de NaSO, 
em 483 g de água. (b) Um minério contém 2,86 g 
de prata por tonelada. Qual é a concentração da 
prata em ppm? 

(a) Qual é a percentagem de massa de iodo em 
uma solução que contém 0,035 mol de hem 125 g 
de CCL? (b) A água do mar contém 0,0079 g de 
Sr?* por quilograma de água. Qual é a concentra- 
ção de Sr* em ppm? 

Uma solução é feita com 14,6 g de CHyOH em 
184 g de H;O. Calcule (a) a fração molar de 
CH;OH, (b) o percentual em massa do CHyOH, 
(6) à molalidade do CHOH. 

Uma solução é feita com 20,8 g de fenol em 
(C6H5OH) 425 g de etanol (CHyCH,OH). Cal- 
cule (a) a fração molar do fenol, (b) o percentual 
em massa do fenol, (e) a molalidade do fenol. 
Calcule a concentração em quantidade de maté- 
ria das seguintes soluções aquosas: (a) 0,540 g de 
Mg(NO)); em 250,0 mL. de solução, (b) 22.4 g 
de LICIO,3 H20 em 125 mL de solução, (e) 
25,0 mi de HNO; 3,50 M diluído para 0.250 L. 
Qual é a concentração em quantidade de matéria 
de cada uma das seguintes soluções: (a) 15,0 g 
de AISO); em 0.250 mL de solução, (b) 5.25 g 
de Mn(NOs):2 H0 em 175 mL de solução, (c) 
35,0 mL de HS0; 9,00 M diluído para 0,500 L? 
Calcule a molalidade de cada uma das seguintes 
soluções: (a) 8,66 g de benzeno (CH) dis- 
solvidos em 23,6 g de tetracloreto de carbo- 
no (CCH), (b) 4,80 g de NaCI dissolvidos em 
0,350 L de água. 
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1346 (a) Qual é a molalidade de uma solução forma- 
da mediante a dissolução de 1,12 mol de KCI em 
16,0 mol de água? (b) Quantos gramas de enxofre 
(Ss) devem ser dissolvidos em 100,0 g de naftale- 
no (Cyolis) para preparar uma solução 0,12 m? 

13.47 Uma solução de ácido sulfúrico com 571,6 g de 
H350; por litro de solução tem densidade de 
1,329 g/em”. Calcule (a) o percentual de massa, 
(b) a fração molar, (c) a molalidade, (d) a con- 
centração em quantidade de matéria do H5O; 
nessa solução. 

1348 O ácido ascórbico (vitamina C, CoHl,06) é uma vi- 
tamina solúvel em água. Uma solução que contém 
80,5 g de ácido ascórbico dissolvidos em 210 g de 
água tem densidade de 1,22 g/mL a 55 °C. Calcule 
(4) o percentual de massa, (b) a fração molar, (c) a 
molalidade, (d) a concentração em quantidade de 
matéria do ácido ascórbico nessa solução. 

13.49 A densidade da acetonitrila (CH;CN) €0,786 g/mL 
e a do metanol (CH, OH), 0.791 g/mL. Uma solu- 
ção é preparada mediante a dissolução de 22,5 mL. 
de CH;OH em 98,7 ml de CH;CN. (a) Qual é 
a fração molar de metano! na solução? (b) Qual 
é a molalidade da solução? (c) Partindo do princi- 
pio de que os volumes são aditivos, qual é a con- 
centração em quantidade de matéria do CH;OH na 
solução? 

13.50 A densidade do tolueno (CH) é 0,867 g/mL, e 
a do tiofeno (C4H4S), 1,065 g/ml. Uma solução 
é preparada mediante a dissolução de 8,10 g de 
tiofeno em 250,0 mL de tolueno. (a) Calcule a 
fração molar de tiofeno na solução. (b) Cale 
Je a concentração em quantidade de matéria do 
tiofeno na solução. (e) Partindo do princípio de 
que os volumes de soluto e solvente são aditivos, 
qual é a concentração em quantidade de matéria 
do tiofeno na solução? 

13.81 Calcule a quantidade de matéria em mols de so- 
luto presente em cada uma das seguintes solu- 
ções aquosas: (a) 600 mL de SrBrz 0,250 M, (b) 
86,4 g de KCLO,180 m, (€) 124,0 g de uma solu- 
ção com 6,45% de glicose (CgH1204) em massa. 

13.52 Calcule a quantidade de matéria em mols de solu- 
to presente em cada uma das seguintes soluções: 
(a) 255 mL de HNOs(ag) 1,50 M, (b) 50,0 mg de 
uma solução aquosa de NaCI 1,50 m, (c) 75,0 g 
de uma solução aquosa com 1,50% em massa de 
sacarose (CnHz011). 

13.53 Descreva como você prepararia cada uma das 
seguintes soluções aquosas, começando com 
KBr sólido: (a) 0,75 L de KBr 1,5 x 102 M, (b) 
125 g de KBr 0,180 m, (c) 1,85 L de uma solução 
com 12,0% em massa de KBr (a densidade da 
solução é 1.10 g/mL), (d) uma solução de KBr 
0,150 M que contém apenas a quantidade de KBr 
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suficiente para precipitar 16,0 g de AgBr a partir 
de uma solução com 0,480 mol de AgNO3. 

13.54 Descreva como você prepararia cada uma das 
seguintes soluções aquosas: (a) 1.50 L de uma 
solução de (NH4):SO; 0.110 M, partindo do 
(NH9:SO, sólido; (b) 225 g de uma solução 
NaCO; 0,65 m, partindo do soluto sólido; (e) 
1,20 L de uma solução com 15,0% em massa de 
Pb(NO;)z (a densidade da solução é 1,16 g/mL), 
partindo do soluto sólido; (d) uma solução de 
HCI 0,50 M que neutralizaria cerca de 5,5 g de 
Ba(OH)a, partindo de HC1 6,0 M. 

13.85 O ácido nítrico aquoso comercial tem densidade 
de 1,42 g/mL e é 16 M. Calcule o percentual em 
massa do HNO, na solução. 

13.56 A amônia aquosa concentrada comercial tem 28% 
de NHs em massa, e densidade de 0,90 g/mL. 
Qual é a concentração em quantidade de matéria 
dessa solução? 

13.87 O latão é uma liga de substituição que consiste 
em uma solução de cobre e zinco, Um exemplo 
particular de bronze vermelho com 80,0% de Cu 
é 20,9% de Zn em massa tem densidade de 8.750 
kg/m’ (a) Qual é a molalidade do Zn na solução 
sólida? (b) Qual é a concentração em quantidade 
de matéria do Zn na solução? 

138 A cafeína (CyHj9N 405) é um estimulante encontra- 
do no café e no chá. Se uma solução de cafeina no 
solvente clorofórmio (CHCl) tem concentração de 
0,0500 m, calcule (a) o percentual de cafeína, em 
massa, (b) a fração molar de cafeína na solução. 
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13.89 Durante o ciclo de respiração de uma pessoa nor- 
mal, a concentração de CO; no ar expirado sobe a 
um pico de 4,6% em volume. (a) Calcule a pressão 
parcial do CO; no ar expirado em seu pico, consi- 
derando 1 atm de pressão e temperatura corporal de 
37°C. (b) Qual é a concentração em quantidade de 
matéria do CO; no ar expirado em seu pico, assu- 
mindo uma temperatura corporal de 37 °C? 

13.60 Respirar ar atmosférico contendo 4,0% em vo- 
lume de CO; por certo tempo faz com que a 
respiração fique ofegante, causa dor de cabeça 


latejante e náuseas, entre outros sintomas, Qual 
éa concentração de CO% no ar nessas condições 
em termos de: (a) percentagem de mols, (b) 
concentração em quantidade de matéria, consi- 
derando 1 atm de pressão e temperatura corpo- 
ralde37ºC? 


PROPRIEDADES COLIGATIVAS (SEÇÃO 13.5) 


13.61 Você prepara uma solução com um soluto não vo- 
ltil e um solvente líquido. Indique se cada uma 
das seguintes afirmações é verdadeira ou falsa. 
(a) O ponto de congelamento da solução é maior 
que o do solvente puro. (b) O ponto de congela- 
mento da solução é inferior ao do solvente puro. 


solução € inferior ao do solvente puro. 

13.62 Você prepara uma solução com um soluto não vo- 
ltil e um solvente líquido, Indique se cada uma das 
seguintes afirmações é verdadeira ou falsa. (a) O 
ponto de congelamento da solução não é alterado 
com a adição do solvente. (b) O sólido que se for- 
ma à medida que a solução congela é quase soluto 
puro. (e) O ponto de congelamento da solução é in- 
dependente da concentração do soluto. (d) O ponto 
de ebulição da solução aumenta proporcionalmente 
à concentração do soluto. (e) À qualquer tempera- 
tura, a pressão de vapor do solvente em relação à 
solução é inferior à do solvente puro. 

13.63 Considere duas soluções, uma formada mediante 
a adição de 10 g de glicose (CgHy20) a 1 L de 
“água, e a outra formada mediante a adição de 10 g 
de sacarose (CjaH2:01)) à 1 L de água. Calcule 
a pressão de vapor para cada solução a 20 °C; 
pressão de vapor da água pura a essa temperatura 
EN Stom. 

13.64 (a) O que é uma solução ideal? (b) A pressão de 
vapor da água pura a 60 °C é 149 torr. A pressão 
“do vapor de água sobre uma solução a 60 °C, que 
contém a mesma quantidade de matéria em mols 
de água e ctilenoglicol (um soluto não volátil) é 
67 tor. Essa solução é ideal, de acordo com a lei 
de Raoukt? Explique. 

13.65 (a) Calcule a pressão do vapor de água sobre uma 
solução preparada mediante a adição de 22,5 g de 
lactose (Cy2H22041) a 200.0 g de água a 338 K. 
(Dados de pressão de vapor de água são forneci- 
dos no Apêndice B.) (b) Calcule à massa de pro- 
pilenoglicol (CsHs0:) que deve ser adicionada a 
0,340 kg de água para reduzir a pressão de vapor 
em 2.88 torr a 40°C. 

13.66 (a) Calcule a pressão de vapor da água em relação 
a uma solução preparada mediante a dissolução. 
de 28,5 g de glicerina (C3H40,) em 125 g de água 
a 343 K. (A pressão de vapor da água é dada no 
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Apêndice B) (b) Calcule a massa de etilenoglicol 
(CsHç03) que deve ser adicionada a 1,00 kg de 
etanol (C)HsOH) para reduzir sua pressão de va- 
por em 10,0 torr a 35 °C. A pressão de vapor de 
etanol puro a 35 °C é 1,00X 10° tom. 

A 63,5 °C, a pressão de vapor da H20 é 175 torr, 
e do etanol (C)HsOH), 400 torr. Uma solução é 
feita mediante a mistura de volumes iguais de 
HO e C3H;sOH. (a) Qual é a fração molar de 
etanol na solução? (b) Assumindo que o compor- 
tamento da solução é ideal, qual é a pressão de 
vapor da solução a 63,5 *C? (e) Qual € a fração 
molar de etanol no vapor sobre a solução? 

A 20 °C, a pressão de vapor do benzeno (Colo) 
€75 torr e do tolueno (CsHg), 22 torr. Considere 
que o benzeno e o tolueno formam uma solução 
ideal. (a) Qual é a composição em fração molar de 
uma solução com uma pressão de vapor de 35 torr 
n20 ºC? (b) Qual é a fração molar do benzeno no 
vapor sobre a solução descrita no item (a)? 

(a) Uma solução aquosa de NaCI 0,10 m tem um 
ponto de ebulição maior, menor ou igual ao ponto 
de ebulição de uma solução aquosa de CeHiz06 
0,10 m? (b) O ponto de ebulição experimental 
da solução de NaCI é menor que o calculado, 
considerando-se que o NaCl está completamente 
dissociado na solução. Por que isso acontece? 
Organize as seguintes soluções aquosas, cada uma 
com 10% em massa de soluto, em ordem crescente 
de ponto de ebulição: glicose (C6H0), sacarose 
(Ciattz20 nn) nitrato de sódio (NaNO). 

Liste as seguintes soluções aquosas em ordem 
crescente de ponto de ebulição: glicose 0,120 m, 
LiBr 0,050 m, Zn(NO Ja 0,050 m. 

Liste as seguinte soluções aquosas em ordem 
decrescente de ponto de congelamento: glice- 
rina (C3H0) 0.040 m, KBr 0,020 m, fenol 
(C6HsOH) 0,030 m. 

Com base no dados da Tabela 13.3, calcule os 
pontos de ebulição e de congelamento de cada 
uma das seguintes soluções: (a) glicerol (CyH,03) 
0,22 m em etanol, (b) 0,240 mol de naftaleno 
(Ciota) em 2,45 mols de clorofórmio, (e) 1,50 g 
de NaCI em 0,250 kg de água, (d) 2,04 g de KBr 
€ 4,82 g de glicose (C4H,206) em 188 g de água. 
Com base nos dados da Tabela 13.3, calcule os 
pontos de congelamento e de ebulição de cada 
uma das seguintes soluções: (a) glicose 0,25 m 
em etanol; (b) 20,0 g de decano, CioHya. em 50,0 
g de CHCI: (€) 3,50 g de NaOH em 175 g de 
água, (d) 0.45 mol de eilenoglicol e 0,15 mol de 
KBr em 150 g de H20. 

Quantos gramas de etilenoglicol (C;H,0) de- 
vem ser adicionados a 1,00 kg de água para pro- 
duzir uma solução que congela a —5,00 "C? 
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13:76 Qual é o ponto de congelamento de uma solução 
aquosa que entra em ebulição a 105,0 ºC? 

13:77 Qual € a pressão osmótica formada mediante a 
dissolução de 44,2 mg de aspirina (CyH404) em 
0,358 L de água a 25 ºC? 

13:78 A água do mar contém 3.4 g de sais por cada litro 
de solução. Considerando que o soluto consiste 
inteiramente em NaCI (de fato, mais de 90% do 
sal é NaCI), calcule a pressão osmótica da água 
do mara 20°C. 

13:79 A adrenalina é o hormônio que provoca a libera- 
ção de moléculas de glicose extras em momentos 
de estresse ou de urgência. Uma solução de 0,64 g 
de adrenalina em 36,0 g de CCL, eleva o ponto de 
ebulição em 049 °C. Calcule a massa molar apro- 
ximada de adrenalina com base nesses dados. 


Adrenalina 


13.80 O álcool laurílico € obtido a partir de óleo de 
coco e utilizado para fazer detergentes. Uma so- 
lução de 5,00 g de álcool laurílico em 0,100 kg 
de benzeno congela a 4,1 °C. Qual éa massa mo- 
lar de álcool laurílico com base nesses dados? 

138 A lisozima é uma enzima que quebra paredes celu- 
lares bacterianas. Uma solução com 0,150 g dessa 
enzima em 210 mL. tem pressão osmótica de 0,953 
torr a 25 “C. Qual é a massa molar da lisozima? 

13.82 Uma solução aquosa diluída de um composto 
orgânico solúvel em água é formado mediante a 
dissolução de 2,35 g do composto em água para 
formar 0,250 L de solução. A solução resultante 
tem pressão osmótica de 0,605 atm a 25 °C. Su- 
pondo que o composto orgânico é um não eletró- 
lito, qual é sua massa molar? 

[13.83] Verificou-se que a pressão osmótica de uma so- 
lução aquosa de CaClz 0,010 M é 0,674 atm a 
25 °C. (a) Calcule o fator de van't Hoff, i, para a 
solução. (b) Como você acha que o valor de será 
alterado à medida que a solução se toma mais 
concentrada. Explique. 

[13.84] Com base nos dados apresentados na Tabela 
13.4, qual solução teria a maior redução do ponto 
de congelamento: uma solução de NaC! 0.030 m 
ou uma solução de K:SO, 0,020 m? Como você 
explica o desvio do comportamento ideal e as di- 
ferenças observadas entre os dois sais? 


600 | QUIMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


COLOIDES (SEÇÃO 13.6) 


13.85 (a) Existem coloides compostos apenas por ga- 
ses? Por que sim ou por que não? (b) Em 1850, 
Michael Faraday preparou coloides vermelho- 
-rubi de nanopartículas de ouro na água que são- 
estáveis até hoje, Esses coloides coloridos são se- 
melhantes a soluções. Que (quais) experimento(s) 
você poderia fazer para determinar se uma prepa- 
ração colorida é uma solução ou um coloide? 
Escolha a melhor resposta: uma dispersão coloi- 
dal de um líquido em outro é chamada de (a) gel, 
(b) emulsão, (€) espuma, ou (d) aerosol. 
Um “agente emulsificante” é um composto que 
ajuda a estabilizar um coloide hidrofóbico em um 
solvente hidrofíico (ou um coloide hidrofílico 
em um solvente hidrofóbico). Qual das seguin- 
tes opções € o melhor agente emulsificante? 
(a) CHCOOH, (b) CH;CH;CH;COOH, (c) 
CHy(CHy) COOH, (d) CH(CH3)11COONa. 
1388 Acrossóis são componentes importantes da atmos- 
fera, À presença de aerossóis na atmosfera aumenta 
ou diminui a quantidade de luz solar que chega à 
superficie da tera, em comparação a uma atmos- 
fera "livre de aerossóis”? Explique seu raciocínio. 
[13:89] As proteínas podem precipitar em solução aquosa 
mediante a adição de um eletrólito; esse processo 


1386 


1387 


EXERCÍCIOS ADICIONAI; 


1390 


é chamado de salting out da proteína, (a) Você 
acredita que todas as proteínas seriam preci- 
pitadas em uma mesma proporção pela mesma 
concentração do mesmo eletrólito? (b) Se uma 
proteína sofrer salting out, as interações en- 
tre as proteínas serão mais fortes ou mais fra- 
cas do que eram antes de o eletrólito ter sido 
adicionado? (c) Um amigo seu, que está ten- 
do aulas de bioquímica, diz que o salting out 
funciona porque a água de hidratação que cir- 
cunda a proteína acaba preferindo circundar o 
eletrólito quando ele é adicionado; portanto, a 
camada de hidratação da proteína é arrancada, 
resultando na precipitação da proteína. Outro 
amigo da mesma classe de bioquímica expli 
que o salting out funciona porque os fons adi- 
cionados adsorvem fortemente à proteína, for- 
mando pares de fons na sua superfície, o que 
acaba dando a ela uma carga líquida nula em 
meio aquoso; por conseguinte, ela precipita. 
Discuta essas duas hipóteses. Que tipo de me- 
dida você precisa tomar para diferenciar essas 
duas hipóteses? 

Explique como (a) um sabão como o estearato de 
sódio estabiliza uma dispersão coloidal de gotas 
de óleo em água; (b) o leite coalha com a adição 
de um ácido. 


1391 O hidroxitolueno butilado (BHT, do inglês bu- 
tylated hydroxytoluene) tem a seguinte estrutura 


molecular: 
h 
H Ch 
ne an 
w Gow 
BHT 


Ele é bastante utilizado como conservante em 
diversos alimentos, como cereais secos. Com 
base em sua estrutura, você acha que o BHT é 
mais solúvel em água ou no hexano (Catra)? 
Explique. 

1392 Uma solução saturada de sacarose (Cj2H>:011) 
é preparada mediante a dissolução de açúcar de 
mesa em excesso, em um frasco com água. Cin- 
quenta gramas de cristais de sacarose não dis- 
solvidos ficaram na parte inferior do frasco em 


1393 


1394 


contato com a solução saturada. O frasco é vedado 
e deixado de lado por enquanto. Um ano depois, 
há um único cristal grande com massa de 50 g no 
fundo do frasco. Explique como esse experimento 
“comprova que há um equilíbrio dinâmico entre a 
solução saturada e o soluto não dissolvido. 

A maioria dos peixes precisa de pelo menos 
4 ppm de O dissolvido em água para sobreviver. 
(a) Qual é a concentração em mol/L? (b) Que 
pressão parcial de Oz acima da água é necessária 
para obter 4 ppm de Oz em água a 10 °C? (A 
constante da lei de Henry para o Oy a essa tem- 
peratura é 1,71 X 10° mol/L-atm.) 

A presença do gás radônio (Rn) radioativo em 
água de poço apresenta um possível risco para a 
saúde em algumas regiões dos Estados Unidos. 
(a) Considerando que a solubilidade do radônio 
em água com pressão de gás de 1 atm sobre ela a 
30°C €7,27X 10° M, qual é a constante da lei 
de Henry para o radônio na água a essa tempera- 
tura? (b) Uma amostra composta por vários gases 
contém fração molar de 3,5 X 10º de radônio. 


Esse gás, a uma pressão total de 32 atm, é agitado 
com água a 30 "C. Calcule a concentração molar 
do radônio na água. 

1395 A glicose é responsável por aproximadamente 
0,10% da massa do sangue humano. Calcule essa 
concentração em (a) ppm, (b) molalidade. (e) 
Qual informação adicional você precisa para de- 
terminar a concentração em quantidade de maté- 
ria da solução? 

13.96 Tem sido relatado que a concentração de ouro na 
água do mar fica entre 5 e 50 ppt (partes por tri- 
1hão), Supondo que a água do mar contém 13 ppt 
de ouro, calcule a quantidade de gramas de ouro 
contido em 1,0X 10° gal. de água do mar. 

13.97 A concentração máxima permitida de chumbo 
na água potável é 9,0 ppb. (a) Calcule a concen- 
tração em quantidade de matéria de chumbo em 
uma solução com 9,0 ppb. (b) Quantos gramas 
de chumbo há em uma piscina com 9,0 ppb de 
chumbo em 60 m? de água? 

13.98 A acetonitrila (CH;CN) é um solvente orgânico 
polar que dissolve uma vasta gama de solutos, 
incluindo diversos sais. A densidade de uma so- 
lução de LiBr 1,80 M em acetonitrila é 0.826 g/ 
cem”, Calcule a concentração da solução em (a) 
molalidade, (b) fração molar de LiBr, (c) percen- 
tual de massa de CH;CN. 

13.99 Um produto utilizado para acender o fogo que 
aquece réchauds é composto por uma mistura 
homogênea de etanol (C;HsOH) e parafina, que 
apresenta uma fórmula média de CuHso Que 
massa de C;HsOH deve ser adicionada a 620 kg 
de parafina para produzir 8 torr de pressão de va- 
por de etanol a 35 *C? À pressão de vapor do 
etanol puro a 35 *C é 100 tor. 

13.100 Uma solução contém 0,115 mol de HzO e um 
número desconhecido de mols de cloreto de 
sódio. A pressão de vapor da solução a 30 °C é 
25,7 torr. A pressão de vapor de água pura a essa 
temperatura é 31,8 torr. Calcule o número de 
gramas de cloreto de sódio na solução. (Dica: 
lembre-se de que o cloreto de sódio é um eletró- 
lito forte.) 

113.101]Dois béqueres são colocados dentro de uma caixa 
fechada a 25 "C. Um béquer contém 30,0 mL de 
uma solução aquosa 0,050 M de um não eletrólito 


13.102 


13,103 


13.104 
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não volátil. A outra taça contém 30,0 mL de uma 
solução aquosa de NaCI 0,035 M. O vapor de 
água das duas soluções atinge o equilíbrio. (a) 
Em qual béquer o nível da solução aumenta, e 
em qual cle diminui? (b) Quais são os volumes 
nos dois béqueres quando o equilíbrio é atingido, 
assumindo um comportamento ideal? 

O proprietário de um carro que não entende de 
química precisa colocar anticongelante no radia- 
dor, As instruções recomendam uma mistura de 
30% de etilenoglicol e 70% de água. Pensando 
que vai melhorar sua proteção, ele usa etilenogli- 
col puro, que é um líquido à temperatura ambien- 
te, Ele fica triste ao descobrir que a solução não 
oferece tanta proteção quanto ele esperava. O eti- 
Ienoglicol puro congela em scu radiador em um 
dia muito frio, enquanto seu vizinho, que utilizou 
a mistura 30/70, não tem nenhum problema. Su- 
gira uma explicação. 

Calcule o ponto de congelamento de uma solu- 
ção aquosa de KaSO4 0,100 m, (a) ignorando 
atrações intriônicas, e (b) considerando as atra- 
ções interiônicas e usando o fator de van't Hoff 
(Tabela 13.4). 

O dissulfeto de carbono (CS4) entra em ebulição 
a 46,30 *C e tem densidade de 1,261 g/mL. (a) 
Quando 0,250 mol de um soluto não dissocian- 
te é dissolvido em 400,0 mL de CS, a solução 
entra em ebulição a 47,46 °C. Qual é a cons- 
tante molal da elevação do ponto de ebulição 
para o CS;? (b) Quando a 5,39 g de um não 
dissociante desconhecido são dissolvidos em 
50,0 mL de CS), a solução entra em ebulição 
a 47,08 *C. Qual é a massa molecular da subs- 
tância desconhecida? 


[13105] Um sal de lítio usado na graxa lubrificante tem a 


fórmula LiC, Ha, 102. O sal é solúvel em água na 
proporção de 0.036 g por 100 g de água a 25 * 
Verificou-se que a pressão osmótica dessa solu- 
ção é 57,1 torr. Assumindo que a molalidade e a 
concentração em quantidade de matéria de uma 
solução diluída como essa são iguais e que o sal 
de lítio é completamente dissociado na solução, 
determine um valor apropriado de n na fórmula 
para o sal. 


) EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


13.106 Fluorocarbonos (compostos com carbono e flóor) 
eram, até recentemente, utilizados como refrige- 
rantes, Os compostos listados na tabela a seguir 
são gases a 25 *C, e a solubilidade deles na água 
a25ºCe 1 atm de pressão de fluorocarbono são 


dadas como percentuais de massa. (a) Para cada 
fuorocarbono, calcule a concentração em quanti- 
dade de matéria de uma solução saturada. (b) Ex- 
plique por que a concentração em quantidade de 
matéria de cada uma das soluções deve ser muito 
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próxima numericamente à molatidade. (e) Com 
base em suas estruturas moleculares, explique as 
diferenças de solubilidade dos quatro Auorocar- 
bonos, (d) Calcule a constante da lei de Henry a 
25 ºC para o CHCIF; e compare sua magnitude 
à do N3 (6,8 X 10% mol/L-atm). Proponha uma 


razão para a diferença de magnitude. 
Fluorcarboneto — Solubilidade (% de massa) 
EA 00015 
coh 0009 
ch om 
COA 030 


[13.107] À temperatura corporal normal (37 °C), a solu- 


bilidade do Nz em água à pressão atmosférica 
padrão (1,0 atm) é 0,015 g/L. O ar tem aproxi- 
madamente 78 mole de Ns. (a) Calcule a quan- 
tidade de matéria em mols de Nz dissolvida por 
litro de sangue, considerando que o sangue é uma 
solução aquosa simples. (b) A uma profundidade 
de 100 pés de água, a pressão externa é 4,0 atm. 
Qual é a solubilidade do Nz do ar no sangue a 
essa pressão? (e) Se um mergulhador vem à tona 
de repente, partindo dessa profundidade, quantos 
mililitros de gás No, sob a forma de pequenas bo- 
Ihas, são liberados na corrente sanguínea por litro 
de sangue? 


[13108] Considere os seguintes valores para entalpia 


de vaporização (kJ/mol) de várias substâncias 
orgânicas: 


(a) Explique as variações nos calores de vaporiza- 
ção dessas substâncias, considerando suas forças. 
intermoleculares relativas. (b) Como você espera 
que a solubilidade dessas substâncias varie no 


hexano como solvente? E no etanol? Caso seja 
necessário, use forças moleculares, como ligações 
de hidrogênio, para justificar as suas respostas. 


[13109] Um livro-texto sobre termodinâmica química 


13.110 


afirma: “O calor da solução representa a diferença 
entre a energia reticular do sólido cristalino e a 
energia de solvatação dos fons gasosos”. (a) Faça 
um diagrama de energia simples para ilustrar essa 
afirmação. (b) Um sal como o NaBr é insolúvel 
na maioria dos solventes polares não aquosos 
como a acetonitria (CH;CN) ou o nitrometano 
(CH NO), mas sais com cátions grandes, como 
© brometo de tetrametilamônia [CHs) NBr), 
geralmente são mais solúveis. Use o ciclo termo- 
químico que você fez no item (a) e os fatores que 
determinam a energia reticular (Seção 8.2) para 
explicar esse fato. 

(a) Uma amostra de gás hidrogênio é gerada em 
um recipiente fechado, mediante a reação entre 
2,050 g de zinco metálico e 15,0 mL de 
sulfúrico 1,00 M. Escreva a equação balanceada 
da reação e calcule a quantidade de matéria, em 
mols de hidrogênio formado, assumindo que a 
reação é completada. (b) O volume da solução 
no recipiente é 122 mL. Calcule a pressão par- 
cial do hidrogênio gasoso nesse volume a 25 °C, 
ignorando qualquer solubilidade do gás na solu- 
ção. (©) A constante da lei de Henry para o hidro- 
gênio em água a 25 °C é 7,8 X 10º mol/L-atm. 
Estime a quantidade de matéria em mols de gás 
de hidrogênio que permanece dissolvida na solu- 
ção. Qual fração das moléculas de gás presentes 
no sistema está dissolvida na solução? Foi sen- 
sato ignorar qualquer hidrogênio dissolvido no 
item (b)? 


[I3.M1IJA tabela a seguir apresenta a solubilidade de 


diversos gases em água a 25 “C sob uma pressão 
total de vapor de gás e de água de 1 atm. (a) 
Que volume de CHs(s) sob condições padrão de 
temperatura e pressão está contido em 4,0 L de 
uma solução saturada a 25 °C? (b) Explique a 
variação na solubilidade entre os hidrocarbone- 
tos listados (os primeiros três compostos), com 
base em suas estruturas e forças intermolecu- 
lares. (c) Compare a solubilidade do Oz, do Nz 
e do NO, e explique as variações com base em 
estruturas moleculares e forças intermoleculares. 
(d) Justifique os valores muito maiores observa- 
dos para o HsS e o SO», em comparação aos dos 
outros gases listados. (e) Encontre vários pares 
de substâncias com a mesma ou quase a mesma 
massa molecular (por exemplo, CaHg é No), e use 
as interações intermoleculares para explicar as 
diferenças em suas solubilidades. 


Gás Solubilidade (mW) 
Che (metano) 13 

Coe (etano) 18 

Cos etileno) a 

M 05 

o mn 

no 19 

Hs E 

E 1476 


13,112 Um pequeno cubo de lítio (densidade = 0,535 gem’) 
com aresta de 1,00 mm é adicionado a 0.500 L de 
água. A seguinte reação ocorre: 


2Li(s) + 2 H:O) — 2 LiOH(ag) + Hate) 


Qual é o ponto de congelamento da solução re- 
sultante, considerando que a reação é completada? 
113113] A 35 °C, a pressão de vapor da acetona, (CHy)-CO, 
€360 torr, e do clorofórmio, CHCIy, de 300 torr. 
A acetona e o clorofórmio podem formar ligações 
de hidrogênio muito fracas entre si; os cloros no 
carbono dão ao carbono uma carga parcial positi- 
va suficiente para permitir esse comportamento: 


T 
ci—Ç—H- 
d 


Uma solução composta por um número igual de 
mols de acetona e clorofúrmio tem uma pressão de 
vaporde 250torra 35°C. (a)Qualseriaa pressãode 
vapor da solução se ela exibir um comportamento 
ideal? (b) Use a existência de ligações de hidrogê- 
nio entre as moléculas de clorofórmio e acetona 
para explicar o desvio do comportamento ideal. 
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(6) Com base no comportamento da solução, pre- 
veja se a mistura de clorofórmio e acetona é um 
processo exotérmico (AH < 0) ou endotérmico 
(AH > 0). (d) Você espera o mesmo compor- 
tamento da pressão de vapor para a acetona e o 
clorometano (CH;C1)? Explique. 

13.114 Compostos como o estearato de sódio, em geral 
chamados de “surfactantes”, podem formar es- 
truturas conhecidas como micelas na água, uma 
vez que a concentração da solução 
Jor conhecido como concentração micelar crítica 
(CMC). As micelas contêm dezenas de centenas 
de moléculas. A CMC depende da substância, do 
solvente e da temperatura. 


Monômeros surfactantes Micelas 


Na CMC e acima dela, as propriedades da solu- 
ção variam drasticamente. 

(a) A turbidez (quantidade de dispersão da luz) 
das soluções aumenta drasticamente na CMC. Su- 
uma explicação. (b) A condutividade iônica 
da solução muda drasticamente na CMC. Sugira 
uma explicação. (e) Químicos desenvolveram co- 
rantes fluorescentes que brilham bastante apenas 
quando as moléculas do corante se encontram 
em um ambiente hidrofóbico. Determine de que 
maneira a intensidade de tal fluorescència estaria 
relacionada com a concentração de estearato de 
sódio à medida que a concentração de estearato 
de sódio se aproxima da CMC e, em seguida, au- 
menta para além dela. 


) ELABORE UM EXPERIMENTO 


Com base na Figura 13.18, você pode pensar que a razão 
pela qual as moléculas de um solvente volátil presentes 
em uma solução são menos propensas a escapar para a 
fase gasosa que as do solvente puro se deve ao fato de que 
as moléculas de soluto impedem fisicamente as molécu- 
las de solvente de sair da superfície, Esse é um equívoco 


comum. Elabore um experimento para testar a hipótese 
de que o bloqueio da vaporização do solvente pelo soluto 
não é a razão pela qual as soluções têm pressões de vapor 
mais baixas que os solventes puros. 
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Figura 


Reações químicas levam tempo para acontecer. Algumas reações, como a oxidação 
do ferro ou a mudança de cor das folhas, ocorrem de forma relativamente lenta, levando 
dias, meses ou anos para serem concluidas. Outras, como a reação de combustão que gera 
a propulsão de um foguete, como na fotografia de abertura deste capitulo, acontecem muito 
mais rapidamente. Como químicos, devemos estar preocupados com a velocidade com que as. 
reações químicas ocorrem, bem como com os produtos das reações, Por exemplo, as reações 
Quimicas que regulam o metabolismo dos alimentos, o transporte de nutrientes essenciais e a 
Capacidade do corpo de se adaptar às variações de temperatura (veja o quadro A Química e a 
vida sobre a regulação da temperatura corporal na Seção 5.5) exigem que as reações ocorram 
com a velocidade adequada. Na verdade, considerações sobre a velocidade das reações estão 
entre os aspectos mais importantes da concepção de novos processos quimicos. À área da 
Quimica que trata da velocidade das reações é a cinética química. 


Até agora, focamos no começo e no fim das reações químicas: iniciamos com certos. 
reagentes e vemos quais produtos eles produziram. Esse ponto de vista é útil, mas não 
nos diz o que acontece durante a reação — isto é, quais ligações químicas são quebradas, 
formadas e em que ordem esses eventos ocorrem. A velocidade com que uma reação 
química acontece é chamada de velocidade da reação. A velocidade das reações pode 
ser registrada em escalas de tempo muito diferentes (Figura 14.1). Para investigar a 


E: 


10885 
(30 milhões de anos) 


Escala de tempo 


1 A velocidade das reações abrange uma faixa enorme de escalas de tempo. A absorção de kuz pot um átoma ou uma molécula está 


completa dentro de um femtossegundo,episõesoceem dentro de segundos; comosdes podem ocre ao longo de anos: a desagregação das rochas pode 


oct ão longo de miles de anos 


O QUE VEREMOS 


14.1 | Fatores que afetam a velocidade da rea- 
ção Veremos que quatro variáveis afetam a velocidade 
de uma reação, são elas: concentração, estado fisico 
dos reagentes, temperatura e presença de catalisado- 
res. Esses fatores podem ser entendidos em relação às 
colisões entre moléculas reagentes que levam à reação. 


14.2 | Velocidade das reações Examinaremos de 
que modo expressar a velocidade da reação e como à 
velocidade de desaparecimento dos reagentes e a ve- 
locidade de aparecimento dos produtos estão relacio- 
nadas à estequiometria da reação. 


14.3 | Concentração e leis de velocidade Mos- 
traremos que o efeito da concentração sobre a velo- 
cidade é expresso quantitativamente por leis de velo 
cidade, e mostraremos como as leis e as constantes de 
velocidade são determinadas experimentalmente 


14.4 | Variação da concentração com o tem- 
po Aprenderemos que equações de velocidade po- 


dem ser escritas para expressar a maneira com que 
as concentrações variam ao longo do tempo e ana- 
lisaremos várias classificações de equações de velo- 
cidade: reações de ordem zero, de primeira ordem e de 
segunda ordem. 


14.5 | Temperatura e velocidade Exploraremos 
o efeito da temperatura sobre a velocidade. A maio- 
ria das reações precisa de uma quantidade mínima 
de energia, chamada de energia de ativação, para que 
ocorra. 


14.6 | Mecanismos de reação Veremos com de- 
talhes os mecanismos de reação, ou seja, os caminhos 
moleculares passo a passo que levam os reagentes 
aos produtos. 


14.7 | Catálise Encerraremos o capítulo com uma 
discussão de como os catalisadores aumentam a velo- 
cidade da reação, falando, inclusive, dos catalisadores 
biológicos chamados enzimas 


LANÇAMENTO DA NAVE ESPACIAL JUNO em 
Cabo Canaveral na Flórida, em agosto de 2011 
é fixada ao foguete Atlas V, que, 
usliza a combustão muito rápida 


no lançamer 
de querosene e oxigénio liquido para gerar a sua 
propulsão. 
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maneira com que as reações acontecem, devemos exa- 
minar a velocidade da reação e os fatores que a influen- 
ciam. Informações experimentais sobre a velocidade de 
determinada reação fornecem evidências importantes que 
ajudam a formular um mecanismo de reação, ou seja, uma 
visão em nível molecular que apresenta um passo a passo 
do caminho que transforma reagentes em produtos. 

Neste capítulo, o nosso objetivo é entender de que 
forma determinar a velocidade das reações e considerar 
os fatores que controlam essa velocidade, Por exemplo, 
quais fatores determinam a velocidade com que determi- 
nado alimento apodrece, como se produz um airbag auto- 
motivo que enche muito rápido depois de um acidente de 
carro, o que determina a velocidade com que o aço enfer- 
ruja, ou como podemos remover poluentes perigosos do 
escapamento do automóvel antes que sejam liberados para. 
o ar? Embora não abordemos essas questões específicas, 
veremos que a velocidade de todas as reações químicas 
está sujeita aos mesmos princípios. 


14.1 | FATORES QUE AFETAM A 
VELOCIDADE DA REAÇÃO 


Quatro fatores afetam a velocidade com que determi- 
nada reação ocorre: 


1. Estado físico dos reagentes. Os reagentes devem se 
aproximar para reagir. Quanto mais facilmente as 
moléculas dos reagentes colidem umas com as outras, 
mais rapidamente elas reagem. De modo geral, as re- 
ações podem ser classificadas como homogêneas, en- 
volvendo apenas gases ou líquidos, ou como herero- 
gêneas, nas quais os reagentes se encontram em fases. 
diferentes. Sob condições heterogêncas, uma reação 
é limitada pela área de contato dos reagentes. Assim, 
reações heterogêncas que envolvem sólidos tendem 
a ocorrer mais rapidamente se a área superficial do 
sólido aumenta. Por exemplo, um medicamento na 
forma de um pó fino se dissolve no estômago e en- 
tra na corrente sanguínea mais rapidamente do que o 
mesmo medicamento na forma de comprimido. 

2. Concentração dos reagentes, A maioria das reações quí- 
micas ocorre mais rapidamente se a concentração de um 
ou mais reagentes aumenta. Por exemplo, a palha de aço 
queima lentamente no ar, que contém 20% de Oz, mas 
se incendeia rapidamente em oxigênio puro (Figura 
14.2), Com o aumento da concentração dos reagentes, 
a frequência com que as moléculas de reagente colidem 
aumenta, levando ao aumento da velocidade, 

3. Temperatura da reação. A velocidade das reações 
geralmente aumenta à medida que a temperatura au- 
menta. Por exemplo, as reações bacterianas que fa- 
zem com que o lite estrague ocorrem mais rapida- 
mente à temperatura ambiente do que à temperatura 
mais baixa do interior de uma geladeira, O aumento 
da temperatura eleva a energia cinética das molé- 
culas. <=> (Seção 10.7) À medida que as moléculas 
se movem com maior velocidade, elas colidem com 


AJUDA DA FIGURA 

Se um prego de aço aquecido for colocado em Oz puro, você 
acha que ele entra em combustão tão facilmente quanto a pa- 
la de aço? 


Lembrando que a palha de aço queimada 
no ar (cerca de 20% de 0, brilha de 
maneira incandescente, oxidando-se 
lentamente a Fe,O, 


Já a palha de aço em brasa em 100% de 
O, queima vigorosamente, convertendo-se 
rapidamente em Fe,Os 


Figura 14.2 Efeito da concentração sobre a velocidade da reação. 
A Serena no comportamento ocene por causa das diferentes concentrações 
e Oy nos dois ambientes 


mais frequência e energia, levando a velocidades de 
reação mais altas. 

4. Presença de um catalisador. Os catalisadores são 
agentes que aumentam a velocidade das reações sem 


que eles mesmos sejam consumidos. Eles afetam os 
tipos de colisão (e, portanto, alteram o mecanismo) 
que levam à reação, Os catalisadores desempenham 
muitos papéis cruciais nos organismos vivos, incluin- 
do nos seres humanos. 
Em nível molecular, a velocidade das reações depen- 
“de da frequência das colisões entre as moléculas. Quanto 
maior for a frequência das colisões, maior será a velocida- 
de da reação. No entanto, para que uma colisão leve a uma 
reação, cla deve ocorrer com energia suficiente para quebrar 
ligações e com orientação adequada para que novas ligações. 
sejam formadas nos locais apropriados. Vamos considerar 
esses fatores conforme avançamos neste capítulo, 


Reflita 


Em uma reação que envolve reagentes no estado gasoso, de 
que maneira aumentar as pressões parciais dos gases afeta a 
velocidade da reação? 


14.2 | VELOCIDADE DAS REAÇÕES 


A velocidade de um evento é definida como a varia- 
ção que ocorre em um determinado intervalo de tempo; 
isso significa que ao falarmos de velocidade necessaria- 
mente carregamos a noção de tempo. Por exemplo, a ve- 
locidade de um carro é expressa como a variação da sua 
posição ao longo de certo intervalo de tempo. Nos Esta- 
dos Unidos, por exemplo, a velocidade dos carros é geral- 
mente medida em milhas por hora — isto é, a quantidade. 
que está variando (posição medida em milhas) dividida 
por um intervalo de tempo (medido em horas). 
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Da mesma forma, a velocidade de uma reação quí- 
mica — a velocidade da reação — é a variação na concen- 
tração de reagentes ou produtos por unidade de tempo. A 
unidade da velocidade da reação é geralmente a concen- 
tração em quantidade de matéria por segundo (M/s) — isto 
é a variação na concentração medida em concentração em 
quantidade de matéria, dividida por um intervalo de tempo. 
medido em segundos. 

Vamos considerar a reação hipotética A — B, 
representada na Figura 14.3. Cada esfera vermelha 
representa 0,01 mol de A, cada esfera azul representa 


No início da reação, há 1,00 mol de A, de modo que 
a concentração é 1,00 mol/L.= 1,00 M, Depois de 205, a 
concentração de A caiu para 0,54 M e a concentração 
de B aumentou para 0.46 M. À soma das concentrações. 
ainda é 1,00 M, pois 1 mol de B é produzido a cada mol 
de A que reage. Após 40 s, a concentração de À é 0,30 M 
cade B é070M. 

A velocidade dessa reação pode ser expressa como a 
velocidade de desaparecimento do reagente A ou a veloci- 
dade de aparecimento do produto B. A velocidade média 
de aparecimento de B ao longo de determinado intervalo 
“de tempo é dada pela variação na concentração de B, divi- 
dida pela variação no tempo: 


variação na concentração de B 

= — variação de tempo 

— [BJemes — [BJemn, _ A(B] 

= hoh “ar 
maa 


Usamos colchetes em tomo de uma fórmula química, 
como em [B], para indicar a concentração em quantidade 


Velocidade média 
de aparecimento de B 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Estime a quantidade de matéria, em mols, de A na mistura depois de 30 s. 


o 


oO 


OStmalA 
046 mol B 


0.30 mol A 
070moiB 


“Figura 14.3 Progresso de uma reação hipotética A — B O volume do balio 1.0L 
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de matéria. A letra grega delta, A, é lida como “variação 
nar, sendo sempre igual a um valor final menos um valor 
inicial, => (Equação 5.4, Seção 5.2) A velocidade média 
de aparecimento de B ao longo do intervalo de 20 s a par- 
tir do início da reação (1 = O s até p= 20 5) é 


046M — 00M 


Velocidade média= = 


=23x 102M/s 


Poderíamos igualmente expressar a velocidade da re- 
ação em termos do reagente À. Nesse caso, estaríamos. 
descrevendo a velocidade de desaparecimento de A, que 


expressamos como: 
variação na 
Velocidade média de | _ concentração de A 
desaparecimento de A > ~ Variação no tempo 
MAI E 
Ar 


Observe o sinal negativo nessa equação, usado para 
indicar que a concentração de A diminui. Por conven- 
são, a velocidade é sempre expressa como uma quan- 
tidade positiva. Como [A] diminui, A[A] é um número 
negativo. O sinal de menos que colocamos na equação 
converte o AJA] negativo em uma velocidade positiva de 
desaparecimento. 

Como uma molécula de A é consumida por cada mo- 
lécula de B formada, a velocidade média de desapareci- 
mento de À € igual à velocidade média de aparecimento 


=23x102Mj5 


Cálculo da velocidade média da reação 
Com base nos dados da Figura 14.3, calcule a velocidade média na qual A desaparece ao longo do intervalo de tempo de 20 5 
asos, 


SOLUÇÃO 


Analise Temos a concentração de A a 20's (0,54 A) e a 40 s (0.30 A), e devemos calcular a velocidade média da reação durante 


esse intervalo de tempo. 


Planeje A velocidade média é dada pela variação da concentração, A(AJ. dividida pela variação no tempo, At. Como A é um 
reagente, um sinal negativo é utilizado no cálculo da velocidade para que seja um valor positivo. 


Resolva. 


Velocidade média 


ar 


Para praticar: exercício 1 


(AI. 030M = osaat 


= amj 
os TIX IOM) 


Se o experimento da Figura 14.3 € conduzido por 60 s, sobram 0.16 mol de A. Qual das seguintes afirmações está correta? Pode 


haver mais de uma resposta verdadeira. 
G) Depois de 60 s, há 0,84 mol de B no balão. 


(a) Apenas uma das afirmações está correta. 
(O) As afirmações (i) e Gii) estão corretas. 
(6) As afirmações (i) e (iii) estão corretas, 
(8) As afirmações (ii) e (i) estão corretas. 
(e) Todas as anteriores. 


Para praticar: exercicio 2 


i) A diminuição na quantidade de matéria de A de 1 =O s a t= 20 s é maior que de 1 = 40 a 1 = 605. 
A velocidade média da reação de 1, =40 s a f3 = 60 s é 7.0 X 10° Mis. 


Com base nos dados da Figura 14.3, calcule a velocidade média de aparecimento de B ao longo do intervalo de Os 


ados. 


Tabela 14,1 Dados da velocidade da reação de C;NyCI com água. 
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Tempo, t (s) 1CaMs Ci) (M) Velocidade média (Mis) 
00 0,1000 19x10 
50,0 0,0905 17x104 
100,0 0,0820 16x10“ 
150,0 0,0741 14x104 
200,0 0,0671 12x10“ 
3000 00549 101 x 104 
400,0 0,0448 0,80x 104 
500,0 0,0368 0,560 x 1074 
800,0 0,0200 0,560x 1074 
10.000 o 
VARIAÇÃO DA VELOCIDADE 
RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
COM O TEMPO po 


Agora, vamos considerar a reação entre o cloreto 
de butila (CyHyCI) € a água para formar álcool butíico 
(CHOH) e ácido clorídrico: 


CMC) + H04) — CaHyOH(ag) + HCKag) [143] 


Suponha que preparamos uma solução aquosa de 
CHCI a 0,1000 M e, em seguida, medimos a concen- 
tração de CyHyCI em diferentes intervalos de tempo após 
o tempo zero (que é o instante no qual os reagentes são 
misturados e a reação iniciada). Podemos usar os dados 
resultantes, mostrados nas duas primeiras colunas da 
Tabela 14.1, para calcular a velocidade média de de- 
saparecimento do C4HsCI em diferentes intervalos de 
tempo; essas velocidades são dadas na terceira coluna. 
Observe que a velocidade média diminui a cada intervalo 
de 50 s para as primeiras medidas e continua diminuindo 
ao longo de intervalos ainda maiores, durante as medidas 
restantes. É comum que a velocidade diminua durante a 
reação porque a concentração dos reagentes diminui. A 
variação da velocidade durante a reação também é vista 
em um gráfico de [CaHsCI] versus tempo (Figura 14.4). 
Observe como a inclinação da curva diminui com o tem- 
po, indicando uma diminuição da velocidade da reação. 


VELOCIDADE INSTANTÂNEA 


Gráficos como os da Figura 14.4, que mostram como. 
a concentração de um reagente ou produto varia so longo 
do tempo, permitem que avaliemos a velocidade instan- 
tânea de uma reação, que é a velocidade em um determi- 
nado instante durante a reação. A velocidade instantânea 
é determinada a partir da inclinação da curva em um certo 
instante. Traçamos duas retas tangentes na Figura 14.4, 


De que maneira a velocidade instantânea da reação varia du- 
rante a reação? 


CuHyCHag) + HOU) —* CHyOH(ag) + HCHag) 
ou 


0090] 


emt= 
(velocidade inicial) 


Velocidade instantânea 
em = 6005 


100 200 300 400 500 600 700 800 900 
Tempo (s) 

Figura 14.4 Concentração do cloreto de butila (C4H,C1) como uma 

função do tempo. 


uma linha tracejada que atravessa o ponto em 1 = 0 s e 
uma linha contínua que atravessa o ponto em 1 = 600 s. 
As inclinações dessas linhas tangentes indicam as veloci- 
dades instantâneas nesses dois pontos.” Para determinar a 
velocidade instantânea a 600 s, por exemplo, construímos 


Você pode querer rever a determinação gráfica de inclinações no Apêndice A. Se estiver familiarizado com o cálculo, poder reconhecer que a 


velocidade média se aproxima da velocidade instantânea à medida qe o itervalo de tempo vai chegando a zero. Esse limite, em cálculo diferen- 


cia, € o negativo da derivada da curva o tempo ACACIA. 
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linhas horizontais e verticais para formar o triângulo azul 
A direita na Figura 14.4. À inclinação da linha tangente é 


a razão entre. 
lado horizontal: 
Velocidade _ A[CHCI) _ _ (0.017 — 0,042) M 
instantânea — A (800-40)s 


Nas discussões seguintes, o termo velocidade signifi- 
ca velocidade instantânea, a menos que se diga o contrá- 
rio. A velocidade instantânca em += O é chamada de velo- 
cidade inicial da reação. Para entender a diferença entre a 
velocidade média e a velocidade instantânea, imagine que 
você tenha acabado de dirigir 98 milhas em 2,0 horas. Sua 
velocidade média durante a viagem foi de 49 mifh, mas 


sua velocidade instantânea em qualquer momento durante 
a viagem estava no velocímetro naquele momento. 


Cálculo de uma velocidade instantânea da reação 
Com base na Figura 14.4, calcule a velocidade instantânea de desaparecimento do CaHgCla 1=0's| 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos determinar uma velocidade instantânea a partir de um gráfico da concentração do reagente em função do tempo. 
Planeje Para obter a velocidade instantânea em r = 0 s, deve-se determinar a inclinação da curva em s = O. À tangente é traçada 
no gráfico como a hipotenusa do triângulo laranja. A inclinação dessa linha reta é igual à variação no eixo vertical dividida pela 
variação correspondente no eixo horizontal (no caso desse exemplo, representa a variação na concentração em quantidade de 
matéria sobre a variação no tempo) 

Resolva A linha tangente cai de [CHyCI =0,100 Af para 0,060 Af na variação de tempo de 0 sa 210 s. Assim, a velocidade inicial é: 


velocidade inicial). 


Velocidade = — HEM 


Para praticar: exercício 1 


MEU] (0060 — 0100) M 


imo 7 9X Iwys 


Para praticar: exercicio 2 


Qual das alternativas a seguir representa a velocidade instan- 
tânca da reação da Figura 14.4 em s = 1.000 s? (a) 1,2X 10% 
Mis, (b) 8,8 X 10° Mis, (€) 63X 10°% Mis, (d) 2,7 X 10°% Mis, 
(€) Mais de uma alternativa. 


Com base na Figura 14.4, determine a velocidade instantânea. 
de desaparecimento do CuHsCI em £= 300 s. 


Reflita 


Na Figura 14.4, ordene as três velocidades a seguir da mais alta 
para à mais baixa: () velocidade média da reação entre O s e 
800 5, (ii) velocidade instantânea em £ = O s e (ii) velocidade 
instantânea em £ = 600 s. Não é necessário fazer cálculos. 


VELOCIDADE DAS REAÇÕES E 
ESTEQUIOMETRIA 


Durante a discussão a respeito da reação hipotética 
A — B vimos que a estequiometria exige que a veloci- 
dade de desaparecimento de A seja igual à velocidade de 
aparecimento de B. Do mesmo modo, a estequiometria da 
Equação 14.3 indica que 1 mol de C4HyOH é produzido 
a cada mol de C4HsCI consumido. Portanto, a velocidade. 
de aparecimento de C4HsOH € igual à velocidade de de- 
saparecimento de CaHsCI: 


A[C:HCI]  A(CHOH] 


Velocidade = E A 


O que acontece quando as relações estequiométricas 
não são de um para um? Por exemplo, considere a reação. 
2 Hlg) —» Ha(g) + hxg). Podemos medir tanto a ve- 
locidade de desaparecimento do HI quanto a velocidade 
de aparecimento do Hz ou do Is. Como 2 mols de HI de- 
saparecem para cada mol de Hz ou Iz formado, a veloci- 
dade de desaparecimento do HI é o dobro da velocidade. 
de aparecimento do Hz ou do ly. Porém, de que maneira 
decidimos qual número deve ser usado para a velocidade. 
da reação? Se monitorarmos o HI, o z ou o Ha, as veloci- 
dades podem diferir por um fator de 2. Para corrigir esse. 
problema, precisamos considerar a estequiometria da rea- 
ção. Para chegar a um número para a velocidade da reação 
que independa de qual componente é medido, devemos. 
dividir a velocidade de desaparecimento do HI por 2 (seu 
coeficiente na equação química balanceada): 


19(HI) _ Alta] _ All) 


ki E a e 


Em geral, para a reação: 
aA+tbB—cC+dD 
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a velocidade é dada por: Quando falamos da velocidade de uma reação sem 
especificar um reagente ou produto, utilizamos a defini- 
ção da Equação 14.4." 


1 
aa Cb 4 cd da 


Relacionando velocidades em que produtos aparecem e reagentes desaparecem 
(a) Como a velocidade na qual o ozônio desaparece está relacionada com a velocidade na qual o oxigênio aparece na reação 
20/4)— 304 

(b) Se a velocidade na qual o Oy aparece, 10,4, é de 6,0% 10°% M/s em um determinado instante, a que velocidade o Oy está 
“desaparecendo no mesmo instante, =A(0y) Ar? 


SOLUÇÃO 

“Analise Com base na equação química balanceado, devemos relacionar a velocidade de aparecimento do produto com a veloci- 
dade de desaparecimento do reagente. 

Planeje Podemos usar os coeficientes na equação química, como mostra a Equação 14.4, para expressar as velocidades relativas 
das reações 

Resolva 

(a) Utilizando os coeficientes da equação balanceada e a relação dada pela Equação 14.4, temos: 


“1 SO) (1 Alos) 
Velocidade = 3 SO!) 1 Alo: 


(D) Resolvendo a equação do item (a) para encontar a velocidade a que o Oy desaparece, 10 yW%, temos: 


“foi | 2 (05) 


-2 mj) = 
= Sar =p (80X 10°M/a) = 40x 10%M/s 


MO] molO;/LY/2molOs) -smolOyL 
do = (sas io o) = do 
= 40x 10ºM/5 


Para praticar: exercício 1 Para praticar: exercício 2 
Em um determinado momento da reação, a substância À está. Se a velocidade da decomposição do N;Osna reação 2 N504) 
desaparecendo à velocidade de 4,0 x 107? Mis, a substância B —+ 4 NO(g) + Oxg) em determinado instante for 4,2x 107 
está aparecendo à velocidade de 2.0 X 10°? Mb, e a substin- A, qual é a velocidade do aparecimento de (a) NO; e (b) Oz 
cia C está aparecendo à velocidade de 6,0 X 10? M/s. Qual nesse mesmo instante? 

das alternativas a seguir podera ser a estequiometria da reação. 


estudada? 
(a) 2A+B—3C (a) SA—28+3€ 
O) Aa +30 (8) A+IB—> aC 


(0) 2A— B+C 


* A Equação 14.4 não tem validade se statâncias diferentes de C e D forera formadas em quantidades significativa. Por exemplo, algumas 
‘veze, a concentração de substäncias intermediárias aumenta astes que os produtos finais sejam formados. Nesse caso, a relação entre a velocidade 
de desaparecimento dos reagentes e a velocidade de aparecimento dos prato não é dada pela Equação 144, Todas as reações cujas velocidades 
consideramos neste capitulo obedecem à Equação 144. 
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14.3 | CONCENTRAÇÃO E LEIS 
DE VELOCIDADE 


Uma maneira de estudar o efeito da concentração so- 
bre a velocidade da reação é determinar de que maneira a 
velocidade inicial de uma reação depende das concentra- 
ções iniciais. Por exemplo, podemos estudar a velocidade. 
da reação: 


NH (aq) + NOF (ag) —» Not) + 2 HOU) 


medindo a concentração de NH4* ou NO;” como uma 
função do tempo, ou medindo o volume de Nz coletado 
“como uma função do tempo. Uma vez que os coeficientes. 


estequiométicos no NH4", no NO7” e no No são iguais, 
todas essas velocidades são as mesmas, 

A Tabela 14.2 mostra que alterar a concentração 
inicial de qualquer reagente ahera a velocidade inicial da 
reação. Se dobrarmos [NH,']. mantendo [NO7 ] constan- 
te, a velocidade duplica (compare os experimentos 1 e 2). 
Se aumentarmos [NH;*] por um fator de 4, mas deixarmos 
[NO7 ] inalterado (experimentos 1 e 3), a velocidade varia 
em um fator de 4, e assim por diante, Esses resultados in- 
dicam que a velocidade inicial da reação é proporcional a 
INHG’). Quando [NO; ] é alierada de maneira semelhante 
enquanto [NH,*] é mantida constante, a velocidade é afc- 
tada da mesma maneira. Assim, a velocidade também é 
diretamente proporcional à concentração de NO; ]. 


Tabela 14.2 Dados de velocidade da reação entre lons amônia e nitrito em água a 25 *C. 


Es === 
experimento inicial W) observada (Mis) 

1 Er 220 saxi 

2 00200 0200 108x1077 

3 00400 0200 asx? 

4 020 00202 18x107 

5 0200 oost 216x107 

6 0.200 0.0808 CEESUM 


O DE METODOS 
EI DE BEER 


O o 


Uma variedade de técnicas pode ser aplicada para monitorar a 
concentração do reagente e do produto durante uma reação, in- 
eluindo métodos espectroscópicos, baseados na capacidade das 
substâncias de absorver (ou emitir) luz. Estudos de cinética são, 
muitas vezes, realizados ao colocar a mistura reacional no com- 
partimento de amostra de um espectrômetro, um 


ANDO DE PERTI 


ROSCOPICOS PARA A VELOCIDADE DA REAÇÃO: 


mais intensa, a quantidade de luz absorvida pela mistura reacio- 
nal aumenta, conforme a Figura 14.5, fazendo com que menos 
tuz alcance o detector. 

Como podemos relacionar a quantidade de luz detectada pelo 
espectrômetro com a concentração de uma espécie? Uma 


instrumento que mede a quantidade de luz trans- 

mitida ou absorvida por uma amostra em diferen- 

tes comprimentos de onda. Para estudos de ciné- 

tica, o espectrÔmetro está configurado para medir 

a luz absorvida em um comprimento de onda ca- 

racteístico de um das reagentes ou produtos, Por 

emp, na dcompoição do Hg) em be 

hfg), tamo o HI quanto o Hz são incolores, en- 
foa 


oa 


quanto o tz é violeta. Durante a reação, a cor vio- 
Je da mistura de reação toma-se mais intensa à 
medida que o Iz é formado. Assim, a luz visivel de 
comprimento de onda adequado pode ser utilizada 

para monitorar a reação (Figura 14.5). 

A Figura 14.6 mostra os componentes de um 
especrêmeto. O espectrômetro mede, para vá- 

rios comprimentos de onda, a quantidade de luz. 


absorvida pela amostra comparando a intensidade 00! 


O especirêmerro mede a 
intensidade da cor violeta à 
medda que a concentração 
do aumenta. 


= omg 
— Um 
— some 
— omg 
meo 


da luz emitida pela fonte de luz com a intensidade so 


dl uz transmitida pela amostra À medida que a 
concentração de Tz aumenta e a sua cor toma-se 


450 EJ sso 


Comprimento de onda (nm) 


600 


Figura 14.5 Espectros visíveis de ly em diferentes concentrações. 


relação chamada lei de Beer nos leva diretamente à resposta que 
procuramos. A lei de Beer relaciona a quantidade de luz absor- 
vida com a concentração da substância absorvente: 


A=ebe nas) 

Nessa equação, A é a absorvância medida, e é a absor- 
tividade molar (característica da substância sendo monito- 
rada em um determinado comprimento de onda de luz), b 
é o comprimento do caminho que a luz percorre e c é a 


f E 
a 
Tk N 


Expressamos o modo no qual a velocidade depende 
das concentrações dos reagentes por meio da equação: 


Velocidade =kNH;* [NO] 1146] 


Uma equação como a Equação 14.6, que mostra como 
a velocidade depende das concentrações dos reagentes, é 
chamada de lei de velocidade. Para a reação geral: 


aA+bB—>cC+AD 


a lei de velocidade geralmente tem a forma: 


Velocidade = HAB" 1147] 

Observe que somente as concentrações dos reagentes 
costumam aparecer na lei de velocidade. A constante k é 
chamada de constante de velocidade. A magnitude de k 
alterada com a temperatura e, portanto, determina como 
a temperatura afeta a velocidade, como veremos na Seção 
14.5. Os expoentes m e n são tipicamente números intei- 
ros e pequenos. Como aprenderemos a seguir, se conhe- 
cermos os valores de m e n em uma reação, podemos ter 
uma boa noção de cada etapa dela. 


Reflita 


Qual é a diferença entre a velocidade da reação, a lei de veloci- 
dade e a constante de velocidade? 


Uma vez identificada a lei de velocidade para uma 
reação e a velocidade da reação para um conjunto de con- 
centrações de reagentes, podemos calcular o valor de k. 


RE 


EA 
ks Wa 
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concentração da substância absorvente. Assim, a concen- 
tração é diretamente proporcional à absorvância, Muitas 
empresas químicas e farmacêuticas usam rotineiramente a 
lei de Beer para calcular a concentração de soluções pu- 
rificadas dos compostos produzidos. Quando estiver estu- 
dando no laboratório, você também pode realizar um ou 
mais experimentos para aplicar a lei de Beer, relacionando 
a absorção da luz e a concentração. 

Exercícios relacionados: 14.101, 14.102, Elabore um 
experimento 


Por exemplo, com base nos valores para o experimento 1 
da Tabela 14.2, podemos substituir na Equação 14. 
54X 107 M/s = K(0,0100M)(0,200M) 
SA X 107M/s 
(00100) (0200M) 


k =27 x 0M 


Pode-se verificar que esse mesmo valor de k € obtido 
ao utilizar qualquer um dos outros resultados experimen- 
tais da Tabela 14.2. 

Uma vez que temos tanto a lei de velocidade quanto 
o valor de k para uma reação, podemos calcular a veloci- 
Sade de reação para qualquer conjunto de concentrações. 
Por exemplo, aplicando a Equação 14.7 com k = 2,7 X 
1041 51,m= 1 en= 1, podemos calcular a velocida- 
de de [NH;*] = 0,100 Me [NO7] =0,100 M: 


Velocidade = (2,7 x 10-48! s-!4(0,100 M)(0,100 M) 
=27x10Mis 


Reflita 


A constante de velocidade tem as mesmas unidades que a 
velocidade? 


ORDENS DE REAÇÃO: OS EXPOENTES 
NA LEI DE VELOCIDADE 
A lei de velocidade tem a seguinte forma para a maio- 
ria das reações: 
Velocidade = Kreagente 1]"[reagente 21"... [14.8] 
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Os expoentes m e n são chamados de ordens de rea- 
ção, Por exemplo, considere novamente a li de velocida- 
de para a reação do NHg' com o NO3”: 


Velocidade = HNH; JINO ] 


Como o expoente do [NH;"] é 1, a velocidade no 
NH, é de primeira ordem. A velocidade também é de 
primeira ordem no NO” (o expoente 1 não é mostrado 
em leis de velocidade). A ordem global da reação é a 
soma das ordens em relação a cada reagente representado 
na lei de velocidade. Assim, para a reação NH, — NO; 
a lei de velocidade tem uma ordem de reação global de 
1+ 1 =2, e a reação é de segunda ontem global. 

Os expoentes em uma lei de velocidade indicam 
como a velocidade é afetada pela concentração de cada 
reagente. Como a velocidade em que o NH4* reage com 
o NO; depende do [NHg'] elevada à primeira potência, 
a velocidade du juando [NH,"] é duplicada, triplica 
quando (NH, triplica e assim por diante. Duplicar ou 
triplicar [NO;” ] também duplica ou triplica a velocidade. 
Se uma lei de velocidade é de segunda ordem em relação 
a um reagente, [A]?, duplicar a concentração da substân- 
cia faz com que a velocidade da reação quadruplique, pois 
12}? = 4, enquanto triplicar a concentração faz com que a 
velocidade aumente nove vezes: [3] 

As equações a seguir são alguns exemplos adicionais 
de leis de velocidade determinadas experimentalmente: 


2N,04(g) — 4 NO dg) + Ox(g) 
Velocidade = KN;Os] 


Hale) + he) —+ 2 HIG) 
Velocidade = KHo][ls] 


CHCIs(g) + Cla(g)— CClalg) + HCG) 
Velocidade = HCHCIs][Ct]'? 


1149] 
114.10) 


nsan 


Embora os expoentes de uma lei de velocidade sejam, 
às vezes, os mesmos que os coeficientes da equação ba- 
lanceada, esse não é necessariamente o caso, como mos 
tram as equações 14.9 € 14.11. Para qualquer reação, a lei 
de velocidade deve ser determinada experimentalmente. 
Na maioria das leis de velocidade, a ordem da reação é O, 
1ou2. No entanto, ocasionalmente, também encontramos. 
leis de velocidade em que a ordem da reação é fracionada 
(como é o caso da Equação 14.11) ou até mesmo negativa. 


Reflita 


A lei de velocidade determinada experimentalmente para a rea- 

ção 2 NO(g) + 2 Halg) —» Nofg) + 2 H)O(g) é a velocidade = 

KNOPH). 

(a) Quais são as ordens de reação nesta lei de velocidade? 

(b) A velocidade da reação aumenta mais se dobrarmos a con- 
centração do NO ou a concentração do Hz? 


Relacionando uma lei de velocidade com o efeito da concentração sobre a velocidade 


Considere uma reação A + B —* C para a qual a veloci- 
dade = MJAJ[B]?. Cada uma das caixas a seguir representa 
uma mistura reacional na qual A é representado por esferas 


vermelhas e B por esferas roxas. Disponha essas misturas em 
ordem crescente de velocidade de reação. 


SOLUÇÃO 

Analise A partir de três caixas com números diferentes de es- 
feras, que representam misturas com diferentes concentrações 
de reagentes, devemos aplicar a lei de velocidade dada e as 
composições das caixas para classificar as misturas em ordem 
crescente de velocidade da reação. 

Planeje Como as três caixas têm o mesmo volume, podemos 
colocar o número de esferas de cada tipo na lei de velocidade. 
e calcular a velocidade para cada caixa. 


Resolva A caixa 1 contém $ esferas vermelhas e $ roxas, com 
as seguintes velocidades: 
Caixa 1: Velocidade = ASKS)? = 125k 
A caixa 2 contém 7 esferas vermelhas e 3 roxas: 
Caixa 2: Velocidade = A73)? = 63k 
A caixa 3 contém 3 esferas vermelhas e 7 roxas: 
Caixa 3: Velocidade = ANT)? = 1474 


A velocidade mais baixa é 63% (Caixa 2), e a major é 147% 
(Caixa 3). Assim, as velocidades variam na ordem 2< 1 < 3. 
Confira Cada caixa contém 10 esferas. À lei de velocidade 
indica que, neste caso, [B] tem major influência sobre a velo- 
cidade de [A]. porgue apresenta uma ordem de reação maio. 
Portanto, a mistura com a maior concentração de B (a maioria 
das esferas roxas) deve reagir mais rápido. Essa análise cofir- 
maaondem2<1<3. 


Para praticar: exercicio 1 


Suponhamos que a lei de velocidade para a reação neste Erer- 
cleio resolvido fosse velocidade = AJAJ? |B). Qual seria a 
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ordem da velocidade para as três misturas mostradas anterior- 
mente, da mais baixa para a mais alta? 

@1<2<3 

@œ)1<3<2 

(g3<2<1 

(g2<1<3 

(g3<1<2 


Para praticar: exercício 2 
Considerando que velocidade = A[A][B], ordene as mis- 
turas representadas neste Exercício resolvido em ordem 
crescente de velocidade. 


MAGNITUDES E UNIDADES DA 
CONSTANTE DE VELOCIDADE 

Se químicos quiserem comparar reações de modo a 
avaliar quais são relativamente rápidas e quais são rela- 
tivamente lentas, deve-se levar em consideração a cons- 
tante de velocidade. Como regra geral, um valor alto de k 
(=10º ou maior) significa uma reação rápida, e um valor 
baixo de k (10 ou inferior) significa uma reação lenta. 


Reflita 

Imagine que as reações A —» B e X —» Y têm o mesmo. 
valor de k. Quando [A] = [X], as duas reações terão necessaria- 
mente a mesma velocidade? 


As unidades da constante de velocidade dependem 
da ordem global de reação da lei de velocidade, Por 
exemplo, em uma reação que é de segunda ordem glo- 
bal, as unidades da constante de velocidade devem satis- 
fazer a equação: 


Unidades de velocidade = (unidades da constante de 
velocidade (unidades de concentração)? 


Portanto, em concentração em quantidade de matéria, 
que é a unidade que costumamos usar para concentração, 
e segundos, a unidade usual para tempo, temos: 


Vade da L _unidades de velocidade M/S yji 
constante ATA 
Velocidade (Unidades de concentração)?” M 


Determinação das ordens de reação e das unidades das constantes de velocidade 
(a) Quais são as ordens globais de reação para as reações descritas nas equações 14.9 e 14.11? 
(b) Quais são as unidades da constante de velocidade para a lei de velocidade da Equação 14.97 


SOLUÇÃO 

Analise Partindo das duas leis de velocidade, devemos expres- 
sar (a) a ordem global de reação para cada, e (b) as unidades 
para a constante de velocidade da primeira reação. 

Planeje À ordem global de reação representa a soma dos ex- 
poentes da lei de velocidade. As unidades para a constante de 
velocidade, k, são encontradas ao utilizar as unidades normais 
para a velocidade (M/s) e a concentração (M) na lei de veloci- 
dade, e aplicando-se álgebra para encontrar k. 


Resolva 
(a) A velocidade da reação na Equação 14.9 é de primeira or- 
“dem em NsOs e de primeira ordem global. A reação na Equa- 
são 14.11 é de primeira ordem no CHCI; e de meia ordem no- 
Cha. A ordem global de reação é de três meios. 

(b) Para a lei de velocidade da Equação 14.9, temos: 


Unidades de velocidade = (unidades da constante (unidades de concentração) 


então, 


Unidades da constante de velocidade = 


«Ae de focados M/s 
Unidades de concentração — M 


Observe que as unidades da constante de velocidade se alteram à medida que a ordem global da reação é alterada. 
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Para praticar: exercício 1 


Para praticar: exercício 2 


Qual das altemativas a seguir apresenta as unidades da cons- 
tante de velocidade da Equação 14.117 


(a) Qual € a ordem de reação do reagente Hz na Equação 
10? (b) Quais são as unidades da constante de velocidade 
da Equação 14.10? 


w oaia oaie 
[OL [OL Sa 
APLICAÇÃO DA VELOCIDADE 
INICIAL PARA DETERMINAR A LEI 
DE VELOCIDADE 
Vimos que a lei de velocidade para a maioria das rea- 
ções tem a forma geral; 


Velocidade = k[reagente 1)"[reagente 2"... 


Assim, a tarefa de determinar a lei de velocidade 
transforma-se na de determinar as ordens de reação, m € n. 


Na maioria das reações, as ordens de reação são 0, 1 ou 2. 
Como notado anteriormente nesta seção, podemos usar a 
resposta da velocidade de reação para alterar a concentra- 
ção inicial e determinar a ordem da reação, 

Ao trabalhar com leis de velocidade, é importante 
perceber que a velocidade de uma reação depende da 
concentração, mas a constante de velocidade, não. Como 
veremos mais adiante neste capítulo, as constantes de ve- 
locidade (e, consequentemente, a velocidade da reação) 
são afetadas pela temperatura e pela presença de um 
catalisador. 


Determinação da lei de velocidade com base nos dados da velocidade inicial 
A velocidade inicial de uma reação A + B —* C foi medida para várias concentrações iniciais diferentes de À e B, e os resul- 


tados são os seguintes: 
Número do experimento [AJ(M) [81 WM Velocidade inicial (M!s) 

1 0,100 0,100 40x105 

2 0100 0,200 40x103 

3 0,200 0,100 160x105 


“Com base nos dados apresentados, determine (a) a lei de velocidade para a reação, (b) a constante de velocidade e (0) a veloci- 


dade da reação quando [A] = 0,050 M e [B] = 0,100 M. 


SOLUÇÃO 

Analise Com base na tabela de dados que relacionam as con- 
centrações de reagentes com as velocidades iniciais de reação, 
devemos determinar (a) a lei de velocidade, (b) a constante de 
velocidade e (c) a velocidade da reação para um conjunto de 
concentrações não listadas na tabela. 

Planeje (a) Consideramos que a lei de velocidade tem a se- 
guinte forma: Velocidade = MAI" IB". Usaremos os dados for- 
necidos para deduzir as ordens de reação m e n, determinando 
“como as variações na concentração afetam a velocidade. (b) 
Conhecendo me n, podemos usar a lei de velocidade e um dos 
conjuntos de dados para determinar a constante de velocida- 
de k. (©) Ao determinar a constante de velocidade e as ordens 
de reação, podemos usar a ei de velocidade com as concentra- 
ções indicadas para calcular a velocidade. 

Resolva 

(a) Se compararmos os experimentos 1 e 2, vemos que [A] é 
mantida constante e [B] é duplicada. Assim, esse par de ex- 
perimentos mostra como [B] afeta a velocidade, fato que nos 


permite deduzir a ordem da lei de velocidade com relação a B. 
Uma vez que a velocidade não se altera quando [B] é duplica- 
da, a concentração de B não tem nenhum efeito sobre a veloci- 
dade da reação. A lei de velocidade €, portanto, de ordem zero 
em B (isto é, n= 0). 

Nos experimentos | e 3, [B] é mantida constante; assim, esses 
“dados mostram como [A] afeta a velocidade. Manter [B] cons- 
tante e duplicar [A] quadraplica a velocidade, Esse resultado 
indica que a velocidade é proporcional a [A]? (isto é, a reação é 
“de segunda ordem em A). Por isso, a lei de velocidade é: 


Velocidade =HAPIBP = MA]? 


(b) Aplicando a lei de velocidade e os dados do experimento 

1, temos: 

velocidade 
tar 


40x 10ºM/s 
(010M) 


+= =40x 1024 
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(6) Usando a lei de velocidade do item (a) e a constante de velocidade do item (b), temos: 


Velocidade = A[A = (40 x 10*!5!)(0050M)? = 10 X 10°M/s 


Como [B] não é parte da lei de velocidade, é irrelevante para a velocidade se houver pelo menos algum B presente para reagir 


velocidade é usar as concentrações dos experimentos 2 ou 3 e ver se podemos 


calcular corretamente a velocidade. Usando os dados do experimento 3, temos: 


Velocidade = KA = (80 x 102 


(0200) = 146 x 10* M/s 


Assim, a lei de velocidade reproduz corretamente os dados, dando o número e as unidades corretas para a velocidade. 


Para praticar: exercício 1 


Para praticar; exercício 2 


Uma determinada reação X + Y —> Z € descrita como de 
primeira ordem em [X] e de terceira ordem global. Qual das. 
“seguintes afirmações é verdadeira? Pode haver mais de uma 
resposta verdadeira: 

(A lei de velocidade da reação é Velocidade = HXIIYP. 
(Gy Se a concentração de X for aumentada em um fator de 1,5, 
Hocidade aumentará em um fator de 2.25. 

(ii) Se a concentração de Y for aumentada em um fator de 1.5, 
a velocidade aumentará em um fator de 2.25. 

(a) Apenas uma das afirmações é verdadeira. 

(O) As afirmações (i) e Gi) são verdadeiras. 

(6) As afirmações G) e (iü) são verdadeiras. 

(4) As afirmações (ii) e (ii) são verdadeiras. 

(6) Todas as afirmações são verdadeiras. 


Os seguintes dados foram medidos para a reação entre o óxido 
nítrico e o hidrogênio: 


2NO(s) + 2H;(5) — Ng) + 2H,0(8) 


Número do Velocidade 

E INON (MM) inicial (Mis) 
010 010  123x10) 
ow 020  246x10) 
02 010 492x10? 


(a) Determine a lei de velocidade para essa reação. (b) Calcu- 
le a constante de velocidade. (e) Calcule a velocidade quando 
INO) = 0,050 M e [H:] = 0,150 M. 


14.4 | VARIAÇÃO DA 
CONCENTRAÇÃO COM 
O TEMPO 


As leis de velocidade que examinamos até o momen- 
to nos permitem calcular a velocidade de uma reação com 
base na constante de velocidade e nas concentrações dos 
reagentes. Nesta seção, vamos mostrar que as leis de ve- 
locidade também podem ser convertidas em equações que 
mostram a relação entre as concentrações de reagentes ou 
produtos € o tempo. A matemática necessária para reali- 
zar essa conversão envolve cálculo diferencial e integral. 
Não esperamos que você seja capaz de realizar os cál- 
culos, mas é importante ser capaz de usar as equações 
resultantes. Vamos aplicar essa conversão em três das leis 
de velocidade mais simples: as de primeira ordem global, 
as de segunda ordem global e as de ordem zero global. 


REAÇÕES DE PRIMEIRA ORDEM 


Uma reação de primeira ordem é aquela na qual a 
velocidade depende da concentração de um único reagente 


elevada à primeira potência. Se uma reação do tipo A — 
produtos é de primeira ordem, a lei de velocidade é: 


velocidade = -A = 


KA) 

Essa forma de lei de velocidade, que expressa como a 
velocidade depende da concentração, é chamada de lei de 
velocidade diferencial. Aplicando a operação de cálculo 
chamada integração, essa relação pode ser transformada 
em uma equação conhecida como lei de velocidade inte- 
grada para uma reação de primeira ordem, que relaciona 
a concentração inicial de A, [Alo. a sua concentração em 
qualquer outro momento s, (A; 


[AL 
da ou nigy =M 
A função “In” na Equação 14.12 representa o loga- 
ritmo natural (Apêndice A.2). A Equação 14.12 também 
pode ser rearranjada para: 


In[A), 


(AJ = In[Ah = 11412) 


114.13) 


-k + [A] 
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As equações 14.12 e 14.13 podem ser usadas com 
quaisquer unidades de concentração, desde que as unida- 
des sejam iguais para [A]; e [Alo 

Para uma reação de primeira ordem, as equações 
14.12 ou 14,13 podem ser usadas de várias maneiras. 
Conhecendo qualquer uma das três quantidades se- 
guintes, podemos encontrar a quarta: k, £, [Alo e [A]. 


Assim, você pode usar essas equações para determinar: 
(1) a concentração residual de um reagente em qual- 
quer momento após o início da reação; (2) o intervalo 
de tempo necessário para que uma dada fração de uma 
amostra reaja; ou (3) o intervalo de tempo necessário 
para que a concentração de um reagente caia para um 
certo nível. 


Usando a lei de velocidade integrada 
A decomposição de determinado inseticida em água a 12 7C segue uma cinética de primeira ordem com uma constante de veloci- 
dade de LAS ano”!, Uma quantidade desse inseticida foi derramada em um lago no dia | de junho, chegando a uma concentração. 
de 5,0% 107” g/em?, Considere que a temperatura do lago permanece constante (ou seja, não haverá efeitos de variação da tem- 


peratura sobre a velocidade). 


Qual é a concentração do inseticida em 1 de junho do ano seguinte? (b) Quanto tempo levará. 


para que a concentração do inseticida diminua para 3.0 107 em”? 


SOLUÇÃO 
Analise Partindo da constante de velocidade de uma reação 
que obedece a cinética de primeira ordem, bem como informa- 
ções sobre concentrações e tempo, devemos calcular a quanti- 
dade de reagente (inseticida) residual depois de um ano. Tam- 
bém € necessário determinar o intervalo de tempo necessário 
para atingir determinada concentração de inseticida. Como o 
exereício fomece o tempo em (a) e pede o tempo em (b), será 
mais útil usar a ei de velocidade integrada (Equação 14,13). 
Planeje 
(a) Temos k= LAS ano”! r= 1,00 ano, e [inseticida = 5.0x 
1077 g/cm’, Assim, a Equação 14,13 pode ser resolvida para 
encontrar [inseticida], 
(b) Temos k = LAS ano”, [inseticidalo = 5.0 X 1077 glem? e 
linsetcidal, = 3.0 x 107 g/em?, Assim, podemos resolver a 
Equação 14,13 para encontrar o tempo, t- 
Resolva 
(a) Substituindo as quantidades conhecidas na Equação 14.13, 
temos: 
nfinseticidal, m an =—(1,45 ano”! (1,00 ano) + In(5.0x 10) 
Usamos a função In em uma calculadora para avaliar o segundo 
termo à direita [isto é, In(5.0 X 10), obtendo: 

Infinseticidal = tam = 1.45 + (=14,51)=-15.96 
Para obter inseticida, mo: usamos o logaritmo natural in- 
verso, ou e função na calculadora: 

linseticidal, = mo = 8% = 1,2 107pJem 

Observe que as unidades de concentração para [A], e [AJo de- 
vem ser iguais, 
(b) Substituindo novamente na Equação 14,13, com [insetici- 
dal, =3,0X 107 gem”, temos: 

1030x 10?) = 1.45 ano’) + In(s.0x 1077) 


Ao resolver para encontrar t, obtemos: 
= AOX 10?) — In(5,0x 107) AS ano! 
=-1502+ 14,SIVIAS ano”! = 0,38 ano 
Confira No item (a), a concentração remanescente depois de 
1.00 ano (isto é, 1.2X 1077 g/cm?) é menor que a concentração 
original (5,0 1077 p/em?), como deveria ser. Em (b), a con- 
centração dada (3,0 X 107 g/cm?) é maior que a restante após 
1.00 ano, indicando que o tempo deve ser inferior a um ano. 
Assim, £= 0,35 ano é uma resposta razoável. 
Para praticar: exercício 1 
A 35 "C, a decomposição do pentóxido de dinirogênio, 
NO), em NOs(g) e Os) segue a cinética de primeira or- 
dem com k= 3,4% 10351, A amostra de N:O; com uma pret- 
são inicial de 760 torr se decompõe a 25 até que sua pressão 
parcial seja 650 tor. Quanto tempo (em segundos) transcorreu 


desde o início da decomposição? 
(a) 53x 10% (a) 24000 
œ) 2000 (e) 190000 
(9) 4600 


Para praticar: exercício 2 
A decomposição do cter dimetdico, (CHy)O, a 510°C é um 
processo de primeira ordem com constante de velocidade de 
68x 104 


(CH,):0(g) — CHalg) + Hals) + COl) 


Se a pressão inicial do (CH;);O é 135 torr, qual € a pressão 
dele depois de 1.4205? 


A Equação 14.13 pode ser usada para verificar se uma 
reação é de primeira ordem e para determinar sua cons- 
tante de velocidade, Essa equação tem a forma da equação 
global de uma reta, y= mx + b, em que m é a inclinação e 
bé a interseção y da linha (Apêndice AA): 


InfAl, =- + InfAlo 


|I 


Portanto, para uma reação de primeira ordem, um grá- 
fico de In[AJ, versus tempo resulta em uma linha reta com 
uma inclinação de —k e uma interseção y de In[Alo Uma 
reação que não é de primeira ordem não resultará em uma 
linha reta. 

Como exemplo, considere a conversão de isonitrila 
de metila (CHNC) em seu isômero acetonitila (CHsCN) 
(Figura 14,7). Como os experimentos mostram que a 
reação é de primeira ordem, podemos escrever a equação 
da velocidade: 


In[CHyNC], = =r + In[CHNC]o 


Conduzimos a reação a uma temperatura na qual a iso- 
nitrila de metila é um gás (199 °C), e a Figura 14.8(a) 
mostra a forma como a pressão desse gás varia com o tempo. 
Podemos usar a pressão como uma unidade de concentração 
para um gás, uma vez que sabemos, com base na lei dos ga- 
ses ideais, que a pressão é diretamente proporcional à quan- 
tidade de matéria, em mols por unidade de volume. A Figura 
14.8(b) mostra que um gráfico do logaritmo natural da pres- 
são versus tempo é uma linha reta À Inclinação dessa linha 
é -5,1 X 10? S. (Você deve verificar isso por si mesmo, 
Iembrando-se de que seu resultado pode variar um pouco do 
nosso por causa de imprecisões associadas à leitura do gráfi- 
co.) Como a inclinação da linha é igual a ~b, a constante de 
velocidade paru essa reação é igual a 5,1 X 10° s7. 


REAÇÕES DE SEGUNDA ORDEM 

Uma reação de segunda ordem é aquela na qual a ve- 
locidahe depende da concentração de um reagente, elevada 
à segunda potência, ou das concentrações de dois reagen- 
tes, elevadas cada uma à primeira potência. Para simpli- 
ficar, vamos considerar reações do tipo A — produtos. 


CAPITULO 14 GINÊNCA QUÍMICA | 619 


Isonitita de metila 


Acetonitrila 
Tiga 142 A reação de primeira ordem de conversão CH Cem 
oL 


ou A + B — produtos de segunda ordem em apenas um 
reagente, A: 
ata) J 
Velocidade Br = MA] 

Com o uso do cálculo diferencial e integral, essa lei de 
velocidade diferencial pode ser utilizada para derivar a lci 
de velocidade integrada para reações de segunda ordem: 

1 1 
A pe 
tas, [Ah 
Essa equação, assim como a Equação 14.13, tem qua- 


tro variáveis, k, t, JAJo € [AL, € qualquer uma delas pode 
ser calculada se conhecermos o valor das outras três 


u pisaia 


RESOLVA COM AJUDA DA f 


IGURA 


O que você pode concluir uma vez que o gráfico de In P versus r é linear? 


160; s2 
g 140] so 
E iw Zas 
E É 46 
a ERA 
õ 42 
fal 40 
a EM 
2 36 
o; 3A 


- 


1000 20000 3000 
Tempo (s) 


0 moo 20000 30000 
Tempo (s) 


w 


Figura 14.8 Dados cinéticos para a conversão de soil de metila em acetona. 
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A Equação 14.14 também tem a forma de uma linha reta 
(y=mr+ b). Se a reação é de segunda ordem, um gráfico de 
MIAI, versus t produz uma linha reta com uma inclinação. 
ke interseção em y= 1M/AJo. Uma forma de distinguir leis. 


) EXERCÍCIO RESOLVIDO 


de velocidade de primeira e segunda ordem é representar 
graficamente tanto In[A], quanto IA), versus t. Se o grá- 
fico In[A], for lincar, a reação será de primeira ordem; se o 
gráfico A], for linear, a reação será de segunda ordem. 


Determinação da ordem de reação com base na lei de velocidade integrada 


Os seguintes dados foram obtidos para a decomposição em 


fase gasosa do dióxido de nitrogênio a 300 °C, NOs(g) — men ma 

NOKE) + 1/2 O(g). A reação é de primeira ou de segunda or- 

demno NO;? so ooms 
1000 000649 
200 oooi 
awo ooo 

SOLUÇÃO 


Analise Com base nas concentrações de um reagente em vá- 
rios momentos durante a reação, devemos determinar se a rea- 
ção é de primeira ou segunda ordem. 

Planeje Podemos colocar In[NO;) e MNO») em gráficos ver- 
aus tempo. Se um dos dois gráficos for linear, saberemos se a 
reação é de primeira ou segunda ordem. 

Resolva Para representar graficamente In[ NO] e INO] ver- 
sus tempo, primeiro, fazemos os seguintes cálculos com base 


nos dados formecidos: 
Tempo (s) (NOM) in [NO;] — 1NO)) (1M) 
oo 000 4605 10 
500 000787 -4845 w 
100 000649 -5,037 154 
200 0001 -5337 208 
3000 0,00380 -5,573 263 


Como mostra a Figura 14.9, apenas o gráfico de 1INOs] ver- 
“us tempo é lincar, Assim, a reação segue a li de velocidade. 
de segunda ordem: Velocidade = KNO)]?. Da inclinação des- 
se gráfico em linha reta, determinamos que = 0.543 AF! s 
para o desaparecimento de NOz- 


Para praticar: exercício 1 

Para cera reação A —» produtos, um gráfico de In[A] versus 
tempo produz uma linha reta com uma inclinação de -3,0 X 
1025, Qual das seguintes afirmações é verdadeira? 

O A reação segue a cinética de primeira ordem. 

i) A constante de velocidade para a reação é 30X 102571, 
Gii) A concentração inicial de [AJ era de 1,0 M. 

(a) Apenas uma das afirmações é verdadeira. 

CO) As afirmações (i) e Gi) são verdadeiras. 

(©) As afirmações (i) e Gii) são verdadeiras. 


(4) As afirmações Gii) e Gii) são verdadeiras, 
(e) Todas as afirmações são verdadeiras. 

Para praticar; exercício 2 

A decomposição do NO; discutida neste Exercício resolvido é 
de segunda ordem no NO; com k= 0,543 AF! 571, Se a concen- 
tração inicial de NO) em um recipiente fechado for de 0,0500 
M, qual é a concentração desse reagente depois de 0,500 h? 


Tempo (s) 
250 
S 
É io 
25 100 200 300 
Tempo (s) 


Figara 14.9 Dados cinéticos para a decomposição do NO3. 


REAÇÕES DE ORDEM ZERO 


Vimos que, em uma reação de primeira ordem, a 
concentração de um reagente A diminui de mancira não 
linear, como mostra a curva em vermelho na Figura 
14.10, À medida que [A] diminui, a velocidade na qual 
ele desaparece diminui proporcionalmente, Uma reação 
de ordem zero é aquela em que a velocidade de desapare- 
cimento de A é independente de [A]. A lei de velocidade 


para uma reação de ordem zero é: 
5 zala] 
Velocidade = =k 
dar 


A lei de velocidade integrada para uma reação de or- 
dem zero é: 


[A], = =k + [Alo 


em que [A]; representa a concentração de A no tempo £ 
e TAJo é a concentração inicial de A. Essa é a equação de 
uma reta com interseção vertical em [Aly e inclinação ~tr, 
como indica a curva azul na Figura 14.10. 

O tipo mais comum de reação de ordem zero ocorre 
quando um gás é submetido a uma decomposição na su- 
perfície de um sólido. Se a superfície é completamente 
coberta por moléculas em decomposição, a velocidade da 
reação é constante, porque o número de moléculas de re- 
agentes na superfície é constante, desde que haja alguma 
substância residual na fase gasosa. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Em que momentos durante a reação você teria dificuldade 
para distinguir uma reação de ordem zero de uma reação de 
primeira ordem? 


Figura 
ordem e de ordem zero para o desaparecimento do 
reagente A com o tempo. 
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MEIA-VIDA 

A mela-vida de uma reação, tip, é o tempo necessá- 
rio para que a concentração de uma reação atinja metade. 
do seu valor inicial, [A], ọ„ = Alo A meia-vida é uma 
maneira conveniente de descrever a velocidade de uma 
reação, especialmente se ela é um processo de primeira 
ordem. Uma reação rápida tem meia-vida curta. 

Podemos determinar a meia-vida de uma reação de 
primeira ordem substituindo [A], „ = MAJo para [A]; é 
tia para r na Equação 14,12: 


114.15) 


Na Equação 14.15, vemos que ty para uma lei de ve- 
locidade de primeira ordem não depende da concentração 
inicial de qualquer reagente. Consequentemente, a meia- 
-vida permanece constante ao longo da reação, Se, por 
exemplo, a concentração de um reagente é 0,120 M em 
algum momento da reação, ela será |(0,120 M) = 0,060 M 
após uma meia-vida. Depois de mais uma meia-vida, a 
concentração vai cair para 0,030 M, e assim por diante. 
A Equação 14.15 também indica que, para uma reação 
de primeira ordem, podemos calcular fı e soubermos o 
valor de k, e calcular k, se soubermos o valor de fyp. 

A variação na concentração ao longo do tempo 
para o rearranjo de primeira ordem de isonitrila de 
metila gasosa a 199 °C é representada graficamente 
na Figura 14.11. Uma vez que a concentração desse 
gás é diretamente proporcional à sua pressão durante 
a reação, optou-se pela pressão, em vez de represen- 
tar a concentração nesse gráfico. A primeira mei 
-vida ocorre a 13.600 s (3,78 h). Depois de 13.600 s, 


Pressão, CH;NC (torr) 


30,000 


Figura 14.11 Dados cinéticos para o rearranjo da isonhrila de 
metia em acetonitrila a 199 *C mostrando a meia-vida da reação. 
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a pressão da isonitrila de metila (e, por conseguinte, 
a concentração) diminuiu para metade da metade, ou 
seja, um quarto do valor inicial. Em uma reação de pri- 
meira ordem, a concentração do reagente diminui pela 
metade em cada série de intervalos regulares de tempo, 
cada intervalo igual a tip. 


Reflita 


Se uma solução que contém 10,0 g de uma substância reage 
seguindo uma cinética de primeira ordem, quantos gramas pet- 
manecem depois de três meias-vidas? 


LESA EROMETO DE menta NA ATMOSFERA 


Os compostos conhecidos como elorofluorcarbonctos (CFC) 
são conhecidos por serem os agentes responsáveis pela destrui- 
ção da camada de ozônio que protege a Terra. Outra molécula 
simples com potencial de destruir a camada de ozônio da estra- 
tosfera é o brometo de metila, CHyBr (Figura 14.12). Como 
essa substância tem uma grande variedade de usos, incluindo o 
tratamento antifúngico de sementes de plantas, cla foi produzida 
em grandes quantidades no passado (cerca de 68 mil toneladas 
por ano em todo o mundo, no auge de sua produção em 1997). 
Na estratosfera, a Ligação C-Br é quebrada por meio da absor- 
qão de radiação de menor comprimento de onda. Os átomos de 
Br resultantes catalisam a decomposição do O. 

O brometo de metila é removido da atmosfera inferior por uma 
variedade de mecanismos, incluindo uma reação lenta com a 
água do mar: 


CHyBe(a) + O(N) — CHOH (aq) + HBe(ag) 114.161 


Para determinar a importância do CH;Br na destruição da cama- 
da de ozônio, é importante saber quão rapidamente a reação na 
Equação 14.16 e todas as outras reações removem o CHsBr da 
atmosfera inferior antes que ele possa se difundir na estratosfera. 
O tempo de vida médio do CHBr na atmosfera inferior da Terra 
é difícil de medir, porque as condições da atmosfera são comple- 
xas demais para serem simuladas no laboratório, Em vez disso, 
cientistas analisaram quase 4.000 amostras atmosféricas reco- 
Ihidas acima do Oceano Pacífico para verificar a presença de 
várias substâncias orgânicas vestigiais, incluindo o brometo de 
metila. Com base nessas medições, foi possível estimar o tempo 
de residência atmosférica para o CHsBr. 

O tempo de residência atmosférica está relacionado com a meia- 
-vida para o CHyBr na atmosfera inferior, considerando que o- 
CHBr se decompõe por um processo de primeira ordem. Com 
base nos dados experimentais, a meia-vida do brometo de metila 


na atmosfera inferior é estimada em 0,8 + 0,1 ano, Isto é, um 
conjunto de moléculas de CHyBr presentes em qualquer de- 
terminado momento vai, em média, ser S0% decomposto após 
0.8 ano, 75% decomposto após 1,6 ano e assim por diante. A 
meia-vida de 0,8 ano, embora seja relativamente curta, ainda é 
suficientemente longa para que o CHsBr contribua significativa- 
mente para a destruição da camada de ozônio. 

Em 1997, foi feito um acordo internacional para eliminar pro- 
Eressivamente a utilização de brometo de metia nos países desen- 
volvidos até 2005. No entanto, recentemente, foram solicitadas 
exceções para o uso essencialmente agrícola © essas excoções 
focam concedidas. Mesmo assim, a produção mundial autorizada 
foi reduzida para aproximadamente 12 mil toneladas em 2012, 
três quartos dos quais são utilizados nos Estados Unidos, 
Exercício relacionado; 14.122 


Figura 14.12 Distribuição e destino do brometo de metila na 
atmosfera da Terra. 


Determinação da meia-vida de uma reação de primeira ordem 
A reação entre o CHCI e a água € uma reação de primeira ordem. (a) Utilize a Figura 14.4 para estimar a meia-vida dessa 
reação. (b) Use a meia-vida de (a) para calcular a constante de velocidade da reação. 


SOLUÇÃO 
Analise Devemos estimar a meia-vida de uma reação com base 
em um gráfico da concentração versus tempo. Em seguida, 


será necessário usar a meia-vida para calcular a constante de 
velocidade da reação. 


Planeje 
(a) Para estimar uma meia-vida, podemos selecionar uma con- 
Contração e, em seguida, determinar o tempo necessário para a 
concentração diminuir para metade desse valor, 
C) A Equação 14.15 é utilizada para calcular a constante de 
velocidade com base na meia-vida. 
Resolva 
(2) Com base no gráfico, vemos que o valor inicial de [CH C1] 
€0,100 M. A meia-vida para essa reação de primeira ordem é 
o tempo necessário para [C4HCI) diminuir para 0,050 M, que 
podemos ler no gráfico. Esse ponto ocorre em aproximada- 
mente 40. 
(©) Resolvendo a Equação 14.15 para encontrar k, temos: 
o NS o DI agi 
e = Sam 20X 10 
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Confira No final da segunda meia-vida, que deve ocorrer a 
680 s, a concentração deverá ser reduzida por ainda mais um 
fator de 2, a 0,025 M. A inspeção do gráfico mostra que esse é 
realmente o caso, 


Para praticar: exercício 1 

Observamos em um exercício anterior que, a 25 °C, a decom- 
posição de N$0s(g) em NO-(4) e Oz(g) segue a cinética de 
primeira ordem com k = 3.4 X 10 s-!, Quanto tempo levaria 
de N:O 
h)82h (0) 


11h (d) 16h (6) 32h 


Para praticar: exercicio 2 

ta) Aplicando a Equação 14.15, calcule fp para a decomposi- 
ção do inseticida descrito no Exercício resolvido 14.7. 

(©) Quanto tempo leva para a concentração do inseticida atin- 
Zir um quarto do valor inicial? 


A meia-vida para reações de segunda ordem e ou- 
tras reações depende de concentrações dos reagentes e, 
portanto, se altera à medida que a reação avança. Obtive- 
mos a Equação 14.15 para a meia-vida de uma reação de 
primeira ordem, substituindo [A],,, = AJ para [A]; € 
tia para t na Equação 14.12. Encontramos a meia-vida de 
uma reação de segunda ordem fazendo as mesmas substi- 
tuições na Equação 14.14: 

Mat 


1 
Tab Tab 
2 1 
Tab Tab” tha 

1 


na= Ta 


Nesse caso, a meia-vida depende da concentração 
inicial do reagente — quanto menor for a concentração 
inicial, maior será a meia-vida. 


(1417) 


Reflita 


Por que podemos determinar a meia-vida de uma reação de 
primeira ordem sem conhecer a concentração inicial, mas não 
podemos fazer isso para uma reação de segunda ordem? 


14.5 | TEMPERATURA E 
VELOCIDADE 


A velocidade da maioria das reações químicas au- 


menta à medida que a temperatura aumenta. Por exemplo, 
a massa cresce mais rápido à temperatura ambiente do 


que quando está sendo refrigerada, e as plantas crescem 
mais rapidamente quando estão em um clima mais quente 
do que frio. Podemos ver o efeito da temperatura sobre a 
velocidade da reação observando uma reação de quimio- 
luminescência (que produz luz), como as dos bastões de 
luz Cyalume* (Figura 14.13). 

Como esse efeito da temperatura, observado experi- 
mentalmente, reflete na lei de velocidade? A maior velo- 
cidade de reação em temperaturas mais elevadas ocorre 
em razão de um aumento da constante de velocidade com 
o aumento da temperatura. Por exemplo, vamos recon- 
siderar a reação de primeira ordem que vimos na 
14.7, ou seja, CH;NC — CHSCN, À Figura 14.14 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que o bastão de luz brilha com menos luz na água fria do 
que na água quente? 


Água quente 


Figara 14.13 A temperatura afeta 
quimioluminescência em bastões de luz: a reação quimioluminescente 
ocorre mais rapidamente em água quente, produzindo mais huz. 


624 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


mostra a constante de velocidade dessa reação como uma 
função da temperatura. A constante de velocidade e, por- 
tanto, a velocidade da reação, aumentam rapidamente 


com o aumento da temperatura, praticamente duplicando 
a cada 10°C de aumento. 


MODELO DE COLISÃO 


A velocidade das reações é afetada tanto pela concen- 
tração dos reagentes quanto pela temperatura. O modelo 
de colisão, baseado na teoria cinético-molecular o> (Se- 
ção 10.7), explica esses dois efeitos em nível molecular. 
A ideia central do modelo de colisão é que as moléculas. 
devem colidir para reagir. Quanto maior for o número de 
colisões por segundo, maior será a velocidade de reação. 
Portanto, com o aumento da concentração dos reagentes, 
o número de colisões também aumenta, levando a uma 
maior velocidade de reação. De acordo com a teoria ci- 
nético-molecular dos gases, aumentar a temperatura au- 
menta a velocidade molecular. Quando as moléculas se 
movem mais rapidamente, elas colidem com mais força 
(com mais energia cinética) e maior frequência, aumen- 
tando a velocidade da reação. 

No entanto, para uma reação ocorrer, é necessário mais 
do que uma simples colisão — a colisão deve ser do tipo 
cento. Para a maioria das reações, na verdade, apenas uma 
pequena fração de colisões leva à uma reação, Por exem- 
plo, em uma mistura de H e Iz em temperaturas e pressões 
normais, cada molécula é submetida a cerca de 10º coli- 
sões por segundo. Se cada colisão entre o Ha € o Iz resultas- 
se na formação de HI, a reação estara concluída em menos 
de um segundo, Em vez disso, à temperatura ambiente, a 
reação ocorre muito lentamente, porque cerca de apenas 
uma em cada 10" colisões produz uma reação, No entanto, 
o que impede que a reação ocorra mais rapidamente? 


FATOR DE ORIENTAÇÃO 


Na maioria das reações, as colisões entre as molé- 
culas resultam em uma reação química somente quando 
as moléculas estiverem com uma determinada orientação 
durante a colisão. As orientações relativas das moléculas. 
durante a colisão determinam se os átomos estão posi- 
cionados adequadamente para formar novas ligações. Por 
exemplo, considere a reação 


CI + NOCI — NO + Ch 


que ocorre se a colisão unir átomos de CI para formar Cl, 
“como mostra a parte superior da Figura 14.15. Por outro 
lado, na colisão mostrada na parte inferior, os dois átomos. 
de CI não estão colidindo diretamente um com o outro, e, 
portanto, não são formados produtos. 


ENERGIA DE ATIVAÇÃO 


A orientação molecular não é o único fator que influen- 
cia se uma colisão molecular produz uma reação. Em 1888, 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Você espera que essa curva, eventualmente, volte a decrescer 
para valores mais baixos? Explique. 


3x 103 
CHINC — CH;CN 


2x10 


keh 


1x0 


180 190 200 210 230 230 240 250 
Temperatura C) 

Figura 14.14 Dependência da constante de velocidade com a 

temperatura para a conversão da ksonitrila de metila em acetona. 

Os quo portos indicados sã usados Enio Fsb 14.11. 


o químico sueco Svante Arrhenius sugeriu que as molécu- 
las devem possuir uma quantidade mínima de energia para 
reagir. De acordo com o modelo de colisão, essa energia 
vem das energias cinéticas das moléculas colidindo. Após. 
a colisão, a energia cinética das moléculas pode ser utili- 
zada para esticar, dobrar e, finalmente, romper as ligações, 
conduzindo às reações químicas. Isto é, a energia cinética 
é usada para alterar a energia potencial da molécula. Se as 
moléculas estiverem se movendo muito lentamente — ou 
em outras palavras, com pouquíssima energia cinética — 
elas simplesmente se chocam umas com as outras sem se 
modificarem. A energia mínima necessária para iniciar 
uma reação química é chamada de energia de ativação, 
Es é 0 seu valor varia de reação para reação. 

A situação durante as reações é análoga à ilustrada na 
Figura 14.16. O jogador acerta a bola para fazer com 
que ela suba o monte em direção ao buraco. O monte é 
uma barreira entre a bola e o buraco. Para alcançar o bu- 
raco, o jogador deve transferir energia cinética suficiente 
“com o taco para mover a bola até o topo da barreira. Se 
ele não transferir energia suficiente, a bola vai rolar parte 
“do caminho até o morro e, em seguida, voltar para baixo 
em direção ao jogador. Da mesma maneira, as moléculas. 
precisam de uma certa energia mínima para quebrar as li- 
“gações existentes durante uma reação química. Podemos 
pensar nesse mínimo de energia como uma barreira de 
energia. Por exemplo, no rearranjo da isonitrila de metila 
em acetonitrila podemos imaginar a reação passando por 
um estado intermediário, em que a porção N=C da molé- 
cula de isonitrila de metila está na lateral: 
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Antes da colisão. Colisão Depois da colisio 
Toisio iefcar. 
rentuna reação é 
posket sem O, 
Antes da colisão Colisão Depois da colisão 


Figura 


nc =t— |nscuef] — mecan: 
scam: ef c—cs! 


A Figura 14.17 mostra que energia deve ser fome- 
cida para esticar a ligação entre o grupo HsC e o grupo 
NC, permitindo que o grupo N=C gire. Depois que o 
grupo N=C girou o suficiente, a ligação C-C começa a 
se formar, e a energia da molécula cai. Assim, a barreira 
para a formação de acetonitrila representa a energia ne- 
cessária para forçar a molécula por um estado interme- 
diário relativamente instável, análoga à usada para forçar 
a bola a subir o monte, representada na Figura 14.16. A 
diferença entre a energia inicial da molécula e o máximo 
de energia ao longo do caminho de reação representa a 
energia de ativação, Ey. A molécula com o arranjo dos. 


15 Colises moleculares podem ou não levar a uma reação quimica entre o CI e o NOCI 


“átomos mostrados na parte superior da barreira é chamada. 
de complexo ativado, ou estado de transição. 

A conversão da H;C-N=C em HyC-C=N é exo- 
térmica. Portanto, a Figura 14.17 mostra o produto com 
menor energia que o reagente. No entanto, a variação de 
energia para a reação, AE, não tem nenhum efeito sobre a 
velocidade da reação. A velocidade depende da magnitu- 
de de Es; e, geralmente, quanto mais baixo o valor de Es, 
mais rápida é a reação. 

Observe que a reação inversa é endotérmica. A ener- 
gia de ativação para a reação inversa é igual à energia que 
deve ser superada se a barreira for abordada pela direita: 
AE + Es, Assim, atingir o complexo ativado por meio da 
reação inversa requer mais energia do que pela reação di- 
reta — para essa reação, há uma barreira maior indo da 
direita para a esquerda, do que da esquerda para a direita. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se a barreira fosse inferior à mostrada na figura, o jogador teria que bater na bola com a mesma força? 


Figura 14.16 Energia é necessária para superar uma barreira entre os estados inicial e final 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como a energia necessária para superar a barreira de energia se 
compara à variação global de energia dessa reação? 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como seria a curva para uma temperatura superior a da curva 
vermelha na figura? 


Figura 14,17 Perfil de energia para a conversão de isonitrila de 
metila (HICNC) em seu Isômero acetonitrila (N;CCN). 


Reflita 


Suponhamos que você pudesse medir as velocidades, tanto da 
reação direta quanto da reação inversa do processo da Figura 
14.17, Em qual direção a velocidade seria maior? Por quê? 


Qualquer molécula de isonitila de metila adquire 
energia suficiente para superar a barreira de energia por 
meio de colisões com outras moléculas. Lembre-se de que 
a teoria cinético-molecular dos gases diz que, em qualquer 
instante, as moléculas de gás são distribuídas em uma vasta. 
faixa de energia, «=> (Seção 10.7) A Figura 14.18 mos- 
tra a distribuição das energias cinéticas para duas tempera- 
de: copiado ss o mi da ra pia 
para a reação, Eq À temperatura mais elevada, uma fração 
muito maior das moléculas tem energia cinética superior à 
Ex, levando a uma maior velocidade de reação. 


Reflita 


Suponha que temos duas reações, A —* B e B-—s C. Você 
pode isolar B, e ele é estável Sendo assim, B é o estado de 
transição para a reação A — C? 


Para um conjunto de moléculas em fase gasosa, a 
fração de moléculas que têm a energia cinética igual ou 
superior a E, é dada pela expressão: 


gaeta 114.18) 


Fração de moléculas 


Figura 14.18 Efeito da temperatura sobre a distribuição de 
energia cinética das moléculas de uma amostra. 


Nessa equação, R é a constante dos gases (8,314 J/ 
mol-K) e T é a temperatura absoluta. Para entender a 
magnitude de f, vamos supor que E, é 100 KJ/mol, um 
valor tipico para muitas reações, e que 7 300 K. O valor 
calculado de f é 3,9 X 107, um número extremamente 
Pequeno; 2320 K f=47x 107, Assim, um aumento 
de apenas 20º na temperatura produz um aumento de dez 
vezes na fração de moléculas que possuem pelo menos 
100 kJ/mol de energia. 


EQUAÇÃO DE ARRHENIUS 


Arrhenius observou que, para a maioria das rea- 
ções, a relação entre o aumento da velocidade com o 
aumento da temperatura não é linear (Figura 14.14). 
Ele descobriu que a maioria dos dados sobre a velo- 
cidade da reação obedece uma equação baseada: (a) 
na fração de moléculas que possuem energia igual ou 
superior a Es; (b) no número de colisões por segundo e 
(©) na fração de colisões que têm a orientação adequada. 
Esses três fatores estão incorporados na equação de 
Arrhenius: 


k=AetdRT 114.19] 

Nessa equação, k é a constante de velocidade, Ey é à 
energia de ativação, Ré a constante do gás (8,314 J/mol-K) 
e€ Té a temperatura absoluta. O fator de frequência, A, 
é constante (ou quase) enquanto a temperatura é variável. 
Esse fator está relacionado com a frequência de colisões 
e com a probabilidade de que elas sejam favoravelmente 
orientadas para a reação.” À medida que a magnitude de 
E, aumenta, k diminui porque a fração de moléculas com 
a energia necessária é menor. Assim, em valores fixos de 
Te, a velocidade das reações diminui à medida que a 


menor que o termo exponencial. Portanto, A é considerado aproximadamente constante. 


) EXERCÍCIO RESOLVIDO 14.1 
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Energias de ativação e velocidade das reações 
Considere uma série de reações com os seguintes perfis de energia: 


© 


Progresso da reação Progresso da reação Progresso da reação 
Classifique as reações da mais lenta para a mais rápida, considerando que clas têm quase o mesmo valor para o fator de 
frequência, A. 

SOLUÇÃO 


Quanto menor for a energia de ativação, mais rápida será a 
reação, O valor de AE não afeta a velocidade, Por isso, a ordem 
“da reação mais lenta para a mais rápida é€2<3 < 1. 


Para praticar: exercício 1 
Qual das seguintes afirmações é verdadeira? 

G) As energias de ativação nos sentidos direto e inverso de uma 
reação podem ser diferentes. 

Gi) Considerando que A é constante, se E, © T aumentam. k 
vai aumentar, 


Gii) Para duas reações diferentes, aquela com menor valor de 
E terá, necessariamente, o maior valor de k 

(a) Apenas uma das afirmações é verdadeira 

CD) As afimações (i) e Gi) são verdadeiras 

(€) As afirmações (i) e (iii) são verdadeiras. 

(d) As afirmações (ii) e (ii) são verdadeiras. 

(e) Todas as afirmações são verdadeiras. 


Para praticar: exercício 2 
Ordene as reações inversas, da mais lenta para a mais rápida. 


DETERMINAÇÃO DA ENERGIA 
DE ATIVAÇÃO 

Podemos calcular a energia de ativação para uma rea- 
ção, ao manipular a equação de Arrhenius. Consideran- 
do o logaritmo neperiano de ambos os lados da Equação 
14.19, obtemos 


RA 
a dir 


| 11420] 


Eg 


y5 m +b 


que tem a forma da equação de uma reta. Um gráfico de In 
k versus IT é uma reta com uma inclinação igual a -E/R e 
uma interseção em y igual a In A. Assim, a energia de ativa- 
ção pode ser determinada mediante a medida de k para uma 
série de temperaturas, fazendo o gráfico de In k versus 1T 
e calculando E, com base na inclinação da reta resultante. 

Também podemos aplicar a Equação 14.20 para ava- 
liar E, sem gráficos se soubermos qual é a constante de 


velocidade de uma reação em duas ou mais temperaturas 
diferentes. Por exemplo, suponhamos que para duas tem- 
peraturas diferentes, T, e Tz, uma reação tem constantes 
de velocidade kı e kz. Para cada condição, temos: 


e.. ai 
nh= pr thA e ni= -py tMA 
Subtraindo In kz de ky, obtemos: 
E fd ) 
(E tua)-(E ema 


Simplificando essa equação e rearranjando-a, temos: 


Ink — Ink = 


(1421) 


A Equação 14.21 proporciona uma maneira conve- 
niente de calcular uma constante de velocidade k para uma 
temperatura T, quando sabemos a energia de ativação e a 
constante de velocidade k a outra temperatura, Tz. 
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ERCÍCIO RESOLVIDO 14.11 
Determinação da energia de ativação 


A seguinte tabela mostra as constantes de velocidade para o rearranjo da isonitila de metila em várias temperaturas (esses são 
os dados da Figura 14.14): 


Temperatura CO k(s7) 


1887 252x105 
1989 525x10 
203 630x10 
251,2 316x10? 


(a) Com base nesses dados, calcule a energia de ativação da reação. (b) Qual é o valor da constante de velocidade a 430,0 K? 


SOLUÇÃO 

Analise Com base nas constantes de velocidade, k, medidas em diversas temperaturas, devemos determinar a energia de ativação, 
E é a constante de velocidade, k, sob determinada temperatura. 

Planeje Podemos obter E, com base na inclinação de um gráfico de In k versus I/F. Uma vez que sabemos o valor de Ep, pode- 
mos usar a Equação 14.21 junto com os dados de velocidade para calcular a constante de velocidade a 430.0 K. 

Resolva 

(a) Primeiro, devemos converter as temperaturas de graus Celsius em kelvins. Em seguida, consideramos o inverso de cada tem- 
peratura, IT, e o logaritmo neperiano de cada constante de velocidade, In + Isso resulta na tabela mostrada a seguir: 


TO ame! Ink 
«829 2160x103 —10,589] 
ama amaxo? -3855 
503,5 1986x 1072 -1310 
5244 190x10 -5157 


O gráfico de In k versus T é uma linha reta (Figura 14. 
A inclinação da linha é obtida ao escolher quaisquer dois pontos bem separados e usando as coordenadas de cada um: 


y _ 66 — (-104) 
Jaclinaçgio = 47 = S0095 — Guam 


Como logaritmos não têm unidades, o numerador nessa 
equação é adimensional. O denominador tem as unidades 
de UT, ou seja, K”! Assim, a unidade geral para a incli- 
nação é K. À inclinação é igual a ~ER. Usamos o valor 
para a constante de gás R em unidades de Jímol-K (Tabela 
1023, Assim, obtemos: 


& 
Inclinação = -E 
E, = —(inclinação)(R) 
z 1 yw a OM a om 
aa S] vT) 
= 16 X 10 /mol = 160h3/mol Figara 14.19 Determinação gráfica da energia de ativação, E+ 


Registramos energia de ativação com apenas dois algarismos significativos porque estamos limitados pela precisão com que 
Podemos ler o gráfico da Figura 14.19. 

(8) Para determinar a constante de velocidade, k, a T; =430.0 K, podemos usar a Equação 14.21 com Æ = 160 kJ/mol e uma das 
constantes de velocidade e as temperaturas com base nos dados forecidos, como p= 2.52 X 104 s"! e Ty 462,9 K: 


a(z) 
s) 


252x107 


Ry= (415 x 107)252x 107 


Observe que a unidade de ky é igual a de ky. 
Para praticar: exercício 1 
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msi) 


q=eM = 415% 103 


Para praticar: exercício 2 


Com base nos dados do Exercício resolvido 14.11, qual das. 
altemativas a seguir representa a constante de velocidade para 
o rearanjo da isonitrila de metila a 320°C? 

(a) 81X 1075 F! (b) 22 x 1078 s (6) 27 x 109 57! 
(9)23x10!5! (e)9,2x 10st 


Qual é o valor do fator de frequência A para os dados apre- 
sentados no Exerrício resolvido 14.11 com um algarismo 
significativo? 


14.6 | MECANISMOS DE REAÇÃO 


Uma equação balanceada para uma reação química 
indica as substâncias presentes no início e no final da rea- 
ção. No entanto, ela não fornece nenhuma informação so- 
bre as etapas detalhadas que ocorrem no nível molecular 
à medida que os reagentes se transformam em produtos. 
As etapas de uma reação são chamadas de mecanismo da 
reação, Em um nível mais sofisticado, um mecanismo de 
reação descreve a ordem em que as ligações são quebra- 
das e formadas, e as variações nas posições relativas dos 
átomos no curso da reação. 


REAÇÕES ELEMENTARES 

Vimos que as reações ocorrem por causa de colisões 
entre moléculas. Por exemplo, as colisões entre as mo- 
léculas de isonitrila de metila (CH;NC) podem fornecer 
a energia para permitir que a CH;NC se reorganize em 
acetonitria: 


A 
HC =0:— |ne- | — Hc 
w x 


Do mesmo modo, a reação entre o NO e o Oy para 
formar NO% e O3 parece ocorrer como um resultado de 
uma única colisão envolvendo moléculas de NO e Os. 
“com orientação adequada e com energia suficiente: 


NO(g) + Os(g) — NO(g) + Oa(g) [14.22] 


Ambas as reações ocorrem em uma única etapa ou 
evento e são chamadas de reações elementares. 


O número de moléculas que participam como reagen- 
tes em uma reação elementar define a molecularidade da 
reação. Se uma única molécula está envolvida, a reação 
é unimolecular. O rearranjo da isonitrila de metila é um. 
processo unimolecular. Reações elementares que envol- 
vem a colisão de duas moléculas de reagente são bimo- 
leculares. A reação entre o NO e o O; é bimolecular. Re- 
ações elementares que envolvem a colisão simultânea de 
três moléculas são termoleculares, No entanto, reações. 
termoleculares são muito menos prováveis que os pro- 
cessos unimoleculares ou bimoleculares, sendo extrema- 
mente raras. A chance de que quatro ou mais moléculas. 
colidam simultancamente com certa regularidade é ainda. 
mais remota; consequentemente, tais colisões nunca são 
propostas como parte de um mecanismo de reação. Assim, 
quase todos os mecanismos de reação apresentam apenas. 
reações elementares unimoleculares e bimoleculares. 


Reflita 


Qual é a molecularidade da seguinte reação elementar? 
NO(g) + Chy(9) —» NOCI(9) + C19) 


MECANISMOS DE VÁRIAS ETAPAS 

A variação líquida representada por uma equação quí- 
mica balanceada frequentemente ocorre por um mecanismo 
de várias etapas, que consiste em uma sequência de reações. 
elementares. Por exemplo, abaixo de 225 °C, a reação 


NO:(s) + CO(g) — NO(g) + CO:(8) 


parece ocorrer em duas reações elementares (ou duas 
etapas elementares) é cada uma delas é bimolecular. 


114,23) 
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Primeiro, duas moléculas de NO; colidem, e um átomo 
de oxigênio é transferido de uma para a outra. Por fim, o 
NO; resultante colide com uma molécula de CO e trans- 
fere um átomo de oxigênio para ela: 


NO:(g) + NO(g) — NOs(g) + NO(g) 
NO;(g) + CO(s) — NO(g) + CO:(8) 


Assim, podemos dizer que a reação ocorre através de 
um mecanismo em duas etapas. 

As equações químicas de reações elementares em um 
mecanismo de várias etapas devem sempre ser somadas. 
para que resulte em uma equação química do processo 
global, No presente exemplo, a soma das duas reações 
elementares é: 


2NO:(8)+ NOs(8) + CO(s) — NO:(g) + NOs(8) 
+NO(s)+CO(s) 


Simplificando a equação por eliminação de substân- 
cias que aparecem em ambos os lados, obtemos a Equa- 
ão 14.23, a equação global do processo. 

Como o NO; não é nem um reagente nem um produto. 
da reação — ele é formado em uma reação primária e 
consumido na próxima —, ele é chamado de intermediá- 
rio, Mecanismos em várias etapas envolvem um ou mais 
intermediários, Os intermediários não são os mesmos que 
os estados de transição, como mostra a Figura 14.20. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Para esse perfil, é mais fácil que uma molécula do intermediário 
seja convertida em reagentes ou produtos? 


Energia potencial 


Progresso da reação. 


Figura 14.20 Perfil de energia de uma reação que mostra os 
estados de transição e um intermediário. 


Os intermediários podem ser estáveis e, portanto, podem 
ser identificados e ainda isolados algumas vezes, Estados 
de transição, por outro lado, são sempre inerentemente 
instáveis e, como tais, não podem ser isolados, No entanto, 


ouso de técnicas avançadas “ulrarrápidas” permitem-nos, 
às vezes, caracterizá-los. 


Determinação da molecularidade e identificação dos intermediários 
Foi proposto que a conversão do ozônio em Oz ocorre através de um mecanismo em duas etapas: 


O(s) — Oxs) + O(s) 
Og) + Og) — 204(8) 


(a) Descreva a molecularidade de cada reação elementar nesse mecanismo. 


(b) Escreva a equação da reação global. 
(6) Identifique o(s) intermediário). 


SOLUÇÃO 

Analise Temos um mecanismo em duas etapas e devemos obter 
(a) as molecularidades de cada uma das duas reações elemen- 
tares, (b) a equação do processo global e (c) o intermediário. 
Planeje A molecularidade de cada reação elementar depende 
do número de moléculas de reagente na equação da reação. A 
equação global é a soma das equações das reações elementa- 
res. O intermediário é uma substância formada em uma etapa 
“do mecanismo e usada em outra etapa e, portanto, não faz parte 
da equação da reação global. 

Resolva 

(a) A primeira reação elementar envolve um único reagente 
e, consequentemente, é unimolecular. A segunda reação, que 
envolve duas moléculas de reagente, é bimolecular. 


(b) A adição das duas reações elementares resulta em: 
208) + Olg) — 30:(8) + O(g) 


Como Olg) aparece em quantidades iguais em ambos os lados 
da equação, pode ser eliminado para obter a equação global do 
processo químico: 


20:(2) — 308) 


(6) O intermediário é O(g), que não é nem um reagente inicial, 
vem um produto final, mas é formado na primeira etapa do 
mecanismo e consumido na segunda. 


Para praticar: exercício 1 
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Para praticar: exercicio 2 


Considere o mecanismo de reação de duas etapas a seguir: 


A(s) + B(s) — Xis) + Y(8) 
X(g) + C(e) — Ya) + Z(e) 


Qual das seguintes afirmações sobre o mecanismo é verdadeira? 
G) Ambas as etapas do mecanismo são bimoleculares. 

GDA reação global é A(g) +B(g) + Clg) — Yle) + Z(g). 
Gü) A substância X(g) é um intermediário nesse mecanismo. 
(a) Apenas uma das afirmações é verdadeira. 

CO) As afirmações (i) e Gi) são verdadeiras. 

(6) As afirmações (i) e Gii) são verdadeiras. 

(4) As afirmações Gi) e Gii) são verdadeiras. 

(6) Todas as anteriores. 


Para a reação 
Mo(CO) + P{(CH;)s — Mo(CO);P(CH;), + CO 
o mecanismo proposto é: 
Mo(CO)s — Mo(CO)s + CO 


Mo(CO)s + P(CH;), — Mo(CO)P(CH;); 


(a) O mecanismo proposto está de acordo com a equação da 
reação global? (b) Qual é a molecularidade de cada etapa do 
mecanismo? (e) Identifique o(s) intermediário). 


LEIS DE VELOCIDADE PARA 
REAÇÕES ELEMENTARES 


Na Seção 14.3, enfatizamos que as leis de veloci- 
dade devem ser determinadas experimentalmente, uma 
vez que elas não podem ser previstas com base nos co- 
eficientes de equações químicas balanceadas. Estamos 
agora em condições de entender por que isso acontece. 
Cada reação é composta por uma série de uma ou mais 
etapas elementares, e as leis de velocidade e as veloci- 
dades relativas dessas etapas ditam a lei geral da veloci- 
dade da reação. Na verdade, a lei de velocidade da rea- 
ção pode ser determinada com base em seu mecanismo, 
como veremos a seguir, e em comparação com a lei de 
velocidade experimental. Assim, nosso próximo desafio. 
na cinética é chegar a mecanismos de reação que levem 
às eis de velocidade que estejam de acordo com as que 
foram observadas experimentalmente, Começamos exa- 
minando as leis de velocidade de reações elementares. 

Reações elementares são significativas: se uma rea- 
são for elementar, sua lei de velocidade será baseada 
diretamente em sua molecularidade. Por exemplo, consi- 
dere a reação unimolecular: 


À medida que o número de moléculas de A aumenta, 
o número que reage em um dado intervalo de tempo au- 
menta proporcionalmente. Portanto, a velocidade de um 
processo unimolecular é de primeira ordem: 


Velocidade = AA] 


Para etapas elementares bimoleculares, a lei de ve- 
locidade é de segunda ordem, como na seguinte reação: 


A+B— produtos Velocidade = MAJIB) 


A lei de velocidade de segunda ordem obedece exata- 
mente à teoria da colisão. Se duplicarmos a concentração. 
de A, duplicaremos o número de colisões entre as mo- 
léculas de A e B; da mesma forma, se duplicarmos [B], 
duplicaremos o número de colisões entre À e B. Portanto, 
a lei de velocidade é de primeira ordem em [AJ e em [B], 
e de segunda ordem global. 

As leis de velocidade para todas as reações elemen- 
tares viáveis são apresentadas na Tabela 14.3. Observe 
como cada lei de velocidade decorre diretamente da mo- 
Iecularidade da reação. No entanto, é importante lembrar 
que não podemos dizer apenas analisando uma equação. 
química global balanceada se a reação envolve uma ou 


A — produtos. várias etapas elementares. 

Reações elementares e suas lei de velocidade. 
Molecularidade Reação elementar Tei de velocidade 
Unimolecular A— produtos Velocidade = HAI 
Bimolecutar A+ A— produtos Velocidade = KJA]? 
Bimoledar A+ B— produtos Velocidade = HAB] 
Termoleclar ASA SA produtos Velocidade =HAP. 
Termolecuar A+A sB—» produtos Velocidade = KAPIB) 
Termolecular A+B+C— produtos Velocidade = KJAJIBIICI 
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'XERCÍCIO RE: 


Determinação da lei de velocidade de uma reação elementar 


Imagine que a seguinte reação ocorre em uma única reação elementar, com base nisso, determine a sua lei de velocidade: 
Hag) + Bro) — 2 HBrtg) 


SOLUÇÃO 

Analise Partindo da equação apresentada, devemos determinar a 

sua lei de velocidade, considerando que é um processo elementar. 

Planeje Como estamos considerando que a reação ocorre 
reação elementar, somos capazes de escrever 

idade utilizando os coeficientes dos reagentes na 

“equação, bem como as ordens de reação. 

Resolva A reação é bimolecular, envolvendo uma molécula de 

Hs e uma molécula de Bra. Assim, a lei de velocidade é de 

primeira ordem em cada reagente e de segunda ordem global: 


Velocidade = HHJ[Br;) 


Estudos experimentais desta reação mostram que ela tem real- 
mente uma lei de velocidade muito diferente: 


Velocidade = Alhan]? 


Como a lei de velocidade experimental é diferente da obtida, con- 
siderando-se uma única reação elementar, podemos concluir que 
© mecanismo não pode ocorrer por uma única etapa elementar. 
Deve, portanto, envolver duas ou mais etapas elementares- 


Para praticar: exercício 1 
Considere a seguinte reação: 2A +B—+K + 2 Y. Sabe-se que 
a primeira etapa no mecanismo dessa reação tem a seguinte 
ki de velocidade: Velocidade = A[A][B]; Qual das alternativas 
a seguir pode representar a primeira ctapa no mecanismo da 
reação (observe que a substância Z é um intermediário)? 

(a) AFA Y+Z 

œ Ax+Z 

(© A+A+B—X+Y+Y 

(9) B—>x+Y 

(e) A+B—X+Z 


Para praticar; exercício 2 

Considere a seguinte reação: 2 NO(g) + Bra(g) —* 2 NOBr(g). 
a) Escreva a ei de velocidade da reação, considerando que cla 
evlve uma única reação elementar. (0) É posstvel que ena 
reação tenha um mecanismo com uma única etapa? 


ETAPA DETERMINANTE DA 
VELOCIDADE EM UM MECANISMO 
DE VÁRIAS ETAPAS 


Assim como na reação do Exercício resolvido 14.13, 
a maioria das reações ocorre em mecanismos que envol- 
vem duas ou mais reações elementares. Cada etapa do 
mecanismo tem a sua própria constante de velocidade e 
energia de ativação. Muitas vezes, uma etapa é mais lenta 
que as outras, e a velocidade global de uma reação não 
pode exceder a velocidade da etapa mais lenta. Como a 
etapa lenta limita a velocidade global da reação, ela é cha- 
mada de etapa determinante da velocidade (ou etapa 
limitante da velocidade), 

Para entender o conceito da etapa determinante da 
velocidade de uma reação, considere uma estrada com 
dois pedágios (Figura 14.21). Imagine que os carros. 
entram na estrada no ponto 1 e passam pelo pedágio A. 
Em seguida, passam por um ponto intermediário 2, antes 
de passar pelo pedágio B, e chegam no ponto 3. Podemos 
estabelecer que essa viagem pela estrada com dois pedá- 
gios ocorre em duas etapas elementares: 


Etapa |: Ponto 1 — Ponto 2 (passa pelo pedágio A) 
Etapa?: Ponto 2 —» Ponto 3 (passa pelo pedágio B) 
“Geral: Ponto I — Ponto 3 (passa por dois pedágios) 


Agora, suponha que uma ou mais cancelas do pedágio 
A estejam com problemas de funcionamento, de modo que 
os carros se acumulem em filas atrás dessas cancelas, como 
mostra a Figura 14.21(a). A velocidade a que os carros po- 
dem chegar ao ponto 3 é limitada pela velocidade que cles 
podem percorrer o engarrafamento no pedágio A. Assim, 
a etapa 1 é a etapa determinante da velocidade da viagem 
pela estrada com pedágios. Se, no entanto, todas as can- 
celas do pedágio A estiverem funcionando normalmente, 
mas uma ou mais do pedágio B, não, o tráfego flui bem na 
passagem pelo pedágio A, mas fica complicado no pedágio 
B, como representa a Figura 14.21(b). Nesse caso, a etapa 
2 éa determinante da velocidade. 

Do mesmo modo, a etapa mais lenta em uma rea- 
são de várias etapas determina a velocidade global. Por 
analogia à Figura 14.21(a), a velocidade de uma etapa rá- 
pida após a etapa determinante da velocidade não acelera 
a velocidade global. Se a etapa lenta não for a pri 
como € o caso da Figura 14.21(b), as etapas anteriores 
mais rápidas produzirão produtos intermediários que vão 
se acumular antes de serem consumidos na etapa lenta. 
Em ambos os casos, a etapa determinante da velocidade 
regula a lei de velocidade da reação global. 


Reflita 


Por que a lei de velocidade para uma reação geralmente não pode 
ser deduzida a partir da equação balanceada para esta reação? 
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(a) Os carros passam mais lentamente pelo pedágio A, então, a etapa. 
determinante da velocidade é a passagem pelo pedágio A 


Pedágio A 


(9) Os carros passam mais lentamente pelo pedágio B, então, a etapa. 
determinante da velocidade é a passagem pelo pedágio B 


Figura 14.21 Etapas determinantes da velocidade do axo de tráfego em uma estrada com pedágios. 


MECANISMOS COM UMA ETAPA 
INICIAL LENTA 


Podemos ver mais facilmente a relação entre a ctapa 
Tenta de um mecanismo e a lei de velocidade da reação 
global considerando um exemplo em que a primeira etapa 
de um mecanismo com várias etapas é a que determina a 
velocidade, Considere a reação entre o NO; e o CO para 
produzir NO e CO) (Equação 14.23). Abaixo de 225 °C, 
“verifica-se experimentalmente que a lei de velocidade dessa 
reação é de segunda ordem no NO; e de ordem zero no CO: 
Velocidade = AINO;]?. Sendo assim, podemos propor um 
mecanismo de reação que esteja de acordo com essa lei de 
velocidade? Considere o mecanismo de duas etapas:” 


Etapa 1: NO:(8) + NO:(g) = NOs(g) +NO(g) (lenta) 
Etapa2: NOs(g) +CO(g) > NO(g) + COs(6) (rápida) 
Total: NO(g) +CO(8) — NO(g) +COs(g) 
A etapa 2€ mais rápida que aetapa I; isto €, >>, 


indicando que o intermediário NO;(g) é produzido lenta- 
mente na etapa 1 e consumido imediatamente na etapa 2. 


Como a etapa 1 é lenta e a etapa 2 é rápida, a primeira 
éa que determina a velocidade da reação. Assim, a veloci- 
dade da reação global depende da velocidade da etapa I, 
ea lei de velocidade da reação global é igual à ei de ve- 
locidade da etapa 1. A etapa 1 é um processo bimolecular 
que apresenta a seguinte lei de velocidade: 


Velocidade = k; [NO;]? 


Assim, a lei de velocidade prevista por esse mecanis- 
mo está de acordo com a observada experimentalmente. 
O reagente CO está ausente na lei de velocidade porque 
reage em uma etapa que ocorre depois da etapa determi- 
nante da velocidade. 

Nesse momento, um cientista não diria que “prova- 
mos” que esse mecanismo está correto. Tudo que pode- 
mos dizer é que a lei de velocidade prevista pelo meca- 
nismo está de acordo com o experimento, Muitas vezes 
podemos imaginar uma sequência diferente de etapas que 
levam à mesma lei de velocidade. Se, no entanto, a lei de 
velocidade prevista do mecanismo proposto não está de 
acordo com o experimento, temos certeza de que o meca- 
nismo não pode estar correto. 


* Observe as constantes de velocidade à e ky escritas acima das eta da reação. O subncrito de cada constante de velocidade identifica a etapa 


elementar envolvida. Assim, å, € a constante de velocidade da etapa 1 e A € a constante de velocidade da etapa 2 


im subscrito negativo refere-se 


à constante de velocidade para o inverso de uma etapa fundamental Por exemplo, é a constante de velocidade do inverso da primeira etapa. 
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XERCÍCIO 


Determinação da lei de velocidade de um mecanismo com várias etapas 


Acredita-se que a decomposição do óxido nitroso, N0, ocorra por um mecanismo em duas etapas: 


N08) — Nag) + OG) Qema) 
NOK) + Ole) — Ng) + 0x3) (rápida) 


Com base na equação, (a) escreva a equação da reação global, e (b) escreva a li de velocidade da reação global. 


SOLUÇÃO 
Analise Dado um mecanismo com várias etapas com as velo- 
cidades relativas das etapas, devemos escrever a reação global 
e a lei de velocidade da reação global. 

Planeje (a) Encontre a reação global ao somar as etapas ele- 
mentares e eliminar os intermediários (b) A lei de velocidade 
da reação global será a da ctapa determinante da velocidade, 
a etapa lenta. 

Resolva 

(9) Somando as duas reações elementares, temos: 


2N:O(g) + Olg) — 2Ni(g) + 208) + Olg) 


Omitindo o intermediário, Og), que ocorre em ambos os lados. 
da equação, encontramos a reação global: 


2N0(8) — 2Nilg) + O(s) 


(b) A lei de velocidade para a reação global é apenas a lei de 
velocidade para a etapa lenta, reação elementar determinante. 
da velocidade, Como essa etapa lenta é uma reação elementar 
unimolecular, a lei de velocidade é de primeira ordem: 


Velocidade = HN,0] 


Para praticar: exercício 1 

Vamos considerar uma reação hipotética similar à do ana pra- 
ticar: exercício 1, do Exercício resolvido 14.13, 2 C + D — 
J+ 2K. Você sabe que a velocidade dessa reação é de segunda 
ordem global e de segunda ordem em [C]. Algumas das alterati- 
vas a seguir representam a primeira etapa determinante da veloci- 
dade em um mecanismo de reação, que está de acordo com a lei 
de velocidade observada para a reação (observe que a substância. 
Z é um intermediário)? 
@)C+C—K+Z O C—I +Z C+D —I +Z 
(4) D — 3 + K (e) Nenhuma das anteriores está de acordo 
com a lei de velocidade observada. 


Para praticar: oxorcicio? O O OOO O O O O 
O ozínio reage com o dióxido de nitrogênio, produzindo pen- 
tóxido de dinirogênio e oxigênio: 
O(g) + 2NO(8) — N:Os(8) + O(s) 
Acredita-se que a reação ocorra em duas etapas: 
O(s) + NOx) — NOs(s) + Osle) 
NO;(g) + NO(g) — NOs(g) 


A ei de velocidade experimental é velocidade = MOsJINOs]. 
O que você pode dizer sobre as velocidades relativas das duas 
etapas do mecanismo? 


MECANISMOS COM UMA ETAPA 
INICIAL RÁPIDA 

É possível, embora não seja particularmente simples, 
derivar a lei de velocidade para um mecanismo em que 
um intermediário é um reagente na etapa determinante da 
velocidade. Essa situação surge em mecanismos com vá- 
rias etapas em que a primeira etapa é rápida e, portanto, 
não é a etapa determinante da velocidade. Vamos consi- 
derar um exemplo: a reação de fase gasosa entre o óxido 
nítrico (NO) e o bromo (Bra): 


2NO(g) + Brg) — 2 NOBr(g) [14:24] 


A lei de velocidade determinada experimentalmente 


para essa reação é de segunda ordem no NO e de primeira 
ordem no Bra: 


Velocidade = NOFIBral 11425] 


Buscamos, então, um mecanismo de reação que está 
de acordo com essa lei de velocidade. Uma possibilidade 
é que a reação ocorre em uma única etapa termolecular: 
NO(g) + NO(g) + Bo(g) — 2NOBr(g) 
Velocidade = k[NO][Br] 
114.26) 
Como observado no Para praticar: exercício 2, do 


Exercício resolvido 14.13, isso não parece provável por- 
que processos termoleculares são muitos raros. 


Reflita 


Por que as etapas elementares temoleculares so raras em reações 
em fase gasosa? 


Vamos considerar um mecanismo alternativo que não 
envolve um passo termolecular: 


Etapal: — NO(6)+Bo(s) =E= NOBe(6) (rápida) 


Etapa 2: NOBn(8) + NO(g)—=+ 2 NOBr(g) (lenta) 
11427] 


Nesse mecanismo, a etapa 1 envolve dois processos: 
uma reação direta e o seu inverso. 

Uma vez que a etapa 2 é a que determina a velocida- 
de, a lei de velocidade para essa etapa controla a veloci- 
dade da reação global: 

Velocidade = &/NOBG][NO] [14.28] 

Observe que o NOBr, é um intermediário gerado na 
reação direta da etapa 1. Intermediários geralmente são 
instáveis e têm uma concentração baixa e desconhecida. 
Assim, a lei de velocidade da Equação 14.28 depende da 
concentração desconhecida de um intermediário, o que 
não é desejável, Em vez disso, queremos expressar a lei 
de velocidade de uma reação em termos dos reagentes ou 
dos produtos, se for necessário, da reação. 

Com a ajuda de alguns pressupostos, podemos ex- 
pressar a concentração do intermediário NOBr, em ter- 
mos das concentrações dos reagentes iniciais NO e Bra. 
Primeiro, assumimos que o NOBr, é instável e não se 
acumula em uma proporção significativa na mistura rea- 
cional. Uma vez formado, o NOBr; pode ser consumido 
tanto pela reação com o NO para formar NOBr ou decom- 
por-se novamente em NO e Brz. À primeira dessas pos- 
sibilidades é a etapa 2 do nosso mecanismo altemativo, 
um processo lento. À segunda é o inverso da etapa 1, um 
processo unimolecular: 
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NOBn(g) = NO(g) + Br(g) 


Como a etapa 2 é lenta, considera-se que a maior par- 
te do NOBr; se decompõe de acordo com essa reação. As- 
sim, temos as reações direta e inversa da etapa 1 ocorren- 
do muito mais rapidamente que a etapa 2. Uma vez que 
elas ocorrem rapidamente em relação à etapa 2, as reações. 
direta e inversa da etapa 1 estabelecem um equilíbrio. Tal 
como em qualquer outro equilíbrio dinâmico, a velocidade. 
da reação direta é igual à da reação inversa: 


K[NO)(Bo] = A i[NOB6] 
Velocidade arado dama Velocidade darão invena 


Resolvendo a equação para encontrar [NOBr;}, temos: 


Substituindo essa relação na Equação 14.28, obtemos 
Velocidade = ts SINO NO) = KNO}? [Br] 


em que a constante de velocidade experimental k € igual 
a kakı/k., Essa expressão é consistente com a lei de ve- 
locidade experimental (Equação 14,25). Assim, nosso 
mecanismo alternativo (Equação 14,27), que envolve 
duas etapas, mas apenas processos unimoleculares e bi- 
moleculares, é muito mais provável de ocorrer do que o 
mecanismo termolecular de uma única etapa, visto na 
Equação 14.26. 

Em geral, sempre que uma etapa rápida precede uma 
lenta, podemos encontrar a concentração de um interme- 
diário, considerando que um equilíbrio é estabelecido na 
etapa rápida, 


Derivação da lei de velocidade para um mecanismo com uma etapa inicial rápida 
Mostre que o seguinte mecanismo da Equação 14.24 também produz uma le de velocidade de acordo com a experimental. 
mente observada: 


Etapa 1: NO(s) + NO(s) = NO:l) (rápida, equilibrio) 
Etapa 2: N;O,(8) + Be(s) Si 2NOBe(5) (lenta) 


SOLUÇÃO 


Analise Com base em um mecanismo com uma etapa inicial 
rápida, devemos escrever ali de velocidade da reação global. 
Planeje A lei de velocidade da etapa elementar lenta em um 
mecanismo determina a ci de velocidade da reação global. As- 
sim, primeiro devemos escrever a lei de velocidade com base 
na moleculsidade da etapa lenta. Nesse caso, a etapa lenta 
envolve o intermediário N30, como um regente. No entanto, 


Jeis de velocidade experimentais não contêm as concentrações 
de intermediários; em vez disso, são expressas em termos das 
concentrações das substâncias iniciais. Assim, devemos rela- 
cionar a concentração de N70 com a concentração de NO, 
considerando que o equilibrio é estabelecido na primeira etapa. 
Resolva A segunda ctapa é a determinante da velocidade, en- 
tão a velocidade global é: 
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Velocidade = -IN;0;1[Brs] 


Encontramos a concentração do intermediário N03, conside- 
rando que um equilíbrio é estabelecido na etapa 1; assim, a 
velocidade das reações direta e inversa na etapa 1 é igual a: 


AINOP = k[N0:] 


Ao resolver a equação para encontrar a concentração do inter- 
mediário, N70), obtemos: 
PSR 
[No] = ino] 
Sobsiniado onsa exprecão na exqessão do velocidade, 
tem: 
Velocidade = AsdLINO (Be) = ANOJ(8] 


Assim, esse mecanismo também resulta em uma lei de veloci- 
dade que está de acordo com a experimental. Lembre-se: pode 
haver mais de um mecanismo que leva à uma lei de velocidade 
experimental observada. 


Para praticar: exercício 1 
Considere a seguinte reação hipotética: 
2P+Q—"2R+S, O seguinte mecanismo é proposto para. 
essa reação: 

PAP = T ripida) 

Q+T— R+U (lem) 

U— R+S (rápida) 

As substâncias T e U são intermediários instáveis, Qual Iei de 
velocidade é prevista por esse mecanismo? 
(a) Velocidade = KP]? (b) Velocidade = k{PJIQ] (€) Velocidade = 
HPFIQ] (d) Velocidade = APIIQU? (e) Velocidade = KU) 
Para praticar: exercício 2 
A primeira etapa de um mecanismo que envolve a reação do 
bromo é: 


Bog) =È 2Br(g) (rápida, equilíbrio) 


Qual é a expressão que relaciona a concentração de Brig) à 
do Brig? 


Até este momento, consideramos apenas três meca- 
nismos de reação: um para a reação que ocorre em uma 
única etapa elementar, e dois para as reações de várias 
etapas simples em que há uma única etapa determinante 
da velocidade. No entanto, há outros mecanismos mais. 
complexos. Se você fizer um curso de bioquímica, por 
exemplo, vai aprender sobre os casos em que a concen- 
tração de um intermediário não pode ser desprezada na 
derivação da lei de velocidade. Além disso, alguns meca- 
nismos exigem um grande número de etapas, às vezes até 
mais de 35, para chegar a uma lei de velocidade que esteja 
de acordo com dados experimentais. 


14.7 | CATÁLISE 


Um catalisador é uma substância que altera a veloci- 
dade de uma reação química sem passar por uma alteração. 
química permanente, A maioria das reações no corpo, na 
atmosfera e nos oceanos ocorre com a ajuda de catalisado- 
res. Dessa maneira, muitas pesquisas nas indústrias quími- 
cas se empenham em encontrar catalisadores mais eficien- 
tes para reações importantes comercialmente. Extensivos. 
esforços de pesquisas também são dedicados a encontrar 
meios de inibir ou remover certos catalisadores que promo- 
vem reações indesejáveis, como aqueles que corroem me- 
tais, envelhecem nossos corpos e causam a cárie dentária. 


tes em uma mistura de reação é chamado de catalisador 


homogêneo. Exemplos não faltam tanto em soluções quanto 
em fase gasosa. Considere, por exemplo, a decomposição 
do peróxido de hidrogênio aquoso, H303(aq), em água 
e oxigênio: 
2H,0:(aq) — 2H:0(1) + O(g) (14:29) 
Na ausência de um catalisador, essa reação ocorre de 
maneira extremamente lenta. No entanto, muitas substân- 
“cias são capazes de catalisar a reação, a exemplo do fon bro- 
meto, que reage com o peróxido de hidrogênio em solução 
ácida, formando bromo aquoso e água (Figura 14.22), 


2B (ag) +Hi0:(ag) +2Hº — Be(ag) +2H:0(1) 
[14.30] 


Se essa fosse a reação completa, o fon brometo não 
seria um catalisador porque sofreria transformação quími- 
ca durante a reação. No entanto, o peróxido de hidrogênio 
também reage com o Brs(aq) gerado na Equação 14.30: 


Be(ag) + HoO:(a9) — 2 Be” (aq) +2 H* (aq) +0:(8) 
[14,31] 


A soma das equações 14.30 e 14.31 leva-nos à Equa- 
são 14.29, um resultado que você mesmo pode verificar. 
Quando o HzO; foi completamente decomposto, 
camos com uma solução incolor de Br (ag); isso signi- 
fica que esse fon é de fato um catalisador da reação, pois 
acelera a reação sem sofrer qualquer variação líquida. Por 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGUR/ 


Por que a solução do cilindro do meio tem cor marrom? 


Canndor Nf 
prono para 
“er sleierado 
amu 


E 


2Br(ag) + HOxaq) + 2H"(ag) 
— Besta) + 2H0(0) 


> <2 


090, 
“o, 


Brilag) + HOnag) — 
2Br(aq) + 2H*(aq) + 0:48) 
bolhas 


Figura 14.22 Catálise homogênea feto do catalsador sore a vezcidade de decepção do perdida de Progânio em água e gis ong. 


outro lado, o Br € um intermediário, pois € iniciatmen- 
te formado (Equação 14.30) e consumido posteriormente 
(Equação 14,31), Nem o catalisador, nem o intermediário, 
aparecem na equação da reação global. No entanto, obser- 
ve que o catalisador está no início da reação, enquanto o 
intermediário é formado durante a reação. 

De que maneira o catalisador funciona? Se pensarmos 
sobre a forma geral das leis de velocidade (Equação 14.7, 
velocidade = [AJ"IB"), devemos concluir que o catali- 
sador afeta o valor numérico de k, ou seja, a constante de 
velocidade, Com base na equação de Arrhenius (Equação 
14,19, k= Ae !4R7), k é determinada pela energia de ativa- 
ção (E) € o fator de frequência (A). Um catalisador poderia 
afetar a velocidade da reação mediante a variação do valor 
de E, ou À. Podemos imaginar que isso aconteça de duas 
maneiras: o catalisador pode proporcionar um novo meca- 
nismo para a reação que tem um valor de E, menor que o 
valor de E, para a reação não catalisada, ou o catalisador 
poderia auxiliar na orientação de reagentes, aumentando A. 
Os efeitos cataliticos mais dramáticos vêm da redução de 
E, Como regra geral, um catalisador diminui a energia de 
ativação global de uma reação química. 


Um catalisador pode diminuir a energia de ativação 
de uma reação mediante um mecanismo altemativo para 
a reação, Por exemplo, na decomposição do peróxido de 
hidrogênio, ocorrem duas reações sucessivas de Hz02, pri- 
meiro com o brometo c, em seguida, com o bromo. Como. 
essas duas reações juntas servem como uma via catalítica 
de decomposição do peróxido de hidrogênio, ambas devem 
ter energias de ativação significativamente mais baixas do 
que a decomposição não catalisada (Figura 14.23). 


CATÁLISE HETEROGÊNEA 


Um catalisador heterogêneo é aquele encontrado 
em uma fase diferente da fase das moléculas de reagentes, 
sendo geralmente um sólido em contato com reagentes 
gasosos, ou reagentes sólidos em uma solução líquida. 
Muitas reações industrialmente importantes são catalisa- 
das pelas superfícies de sólidos. Por exemplo, o petróleo 
cru é transformado em moléculas menores de hidrocarbo- 
netos, usando o que são chamados de catalisadores para 
craqueamento. Catalisadores heterogêneos costumam ser 
compostos por metais ou óxidos metálicos. 
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modo que eles têm áreas superficiais muito grandes. Ao 
contrário dos seus homólogos no interior da substância, 
os átomos e os fons superficiais possuem a capacidade 
de ligação inutilizada, que pode ser empregada para li- 
gar moléculas de fase gasosa ou solução na superfície 
do sólido. 

A reação do gás hidrogênio com gás etileno para for- 
mar gás etano fornece um exemplo de catálise heterogênea: 


CHala) + Haa) — Ca) AH =-1378/mot 
Enem Baso 11432] 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Onde estão os intermediários e os estados de transição neste 
diagrama? 


21h04 
NOt air +2H" 


' 
I 


Reação Embora essa reação seja exotérmica, na ausência de 
casálisada Ny 2 HO + Os | um catalisador, ela ocorre muito lentamente. Já na presen- 
TMO 0.+| ça de um pó de metal finamente dividido, como níquel, 
2Br +2H"| — paládio ou platina, a reação ocorre facilmente à tempera- 
tura ambiente através do mecanismo esquematizado na 
TERASA Figura 14.24. Tanto o etileno quanto o hidrogênio são 
Figara 14.23 Perfis de energia para a decomposição do W0 adsorvidos na superficie metálica. Após a adsorção, a li 
não catalisado e catalisado por brometo. 


ção H-H do Hh se quebra, deixando dois átomos de H ini 
cialmente ligados à superficie metálica, mas relativamente 
livres para se mover. Quando um átomo de hidrogênio en- 
contra uma molécula de etileno adsorvida, ele pode formar 


A etapa inicial na catálise heterogênea geralmente 


é a adsorção dos reagentes, Lembrando que adsorção 
refere-se à ligação de moléculas a uma superfície, en- 
quanto a absorção refere-se à assimilação de moléculas. 
no interior de uma substância. = (Seção 13.6) A ad- 
sorção ocorre porque os átomos ou os fons na superfície 
de um sólido são extremamente reativos. Como a reação 
catalisada ocorre na superfície, métodos especiais são 
frequentemente utilizados para preparar catalisadores, de 


uma ligação ar com um dos átomos de carbono, destruindo 
a ligação 7 C-C de maneira eficaz e deixando um grupo 
etila (C)Hs) ligado à superfície por meio de uma ligação 
o metal-carbono. Essa ligação dr é relativamente fraca, de 
modo que, quando o outro átomo de carbono também en- 
contra um átomo de hidrogênio, uma sexta ligação o C-H 
é prontamente formada, e uma molécula de etano (C)Hg) é 
liberada da superfície metálica. 


Elano, CH se dessorve, 
ou seja. de ibera da 
superfoe metálica. 


Í 


Figura 14.24 Catälise heterogênea. Mecanismo para a reação de ester com idrogênio em uma supere catalitica. 
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A catálise hetcrogênca desempenha um papel fundamental na 
luta contra a poluição do ar urbano. Dois componentes de esca- 
pamentos automotivos que ajudam a formar o smog fotoquímico 
são os óxidos de nitrogênio € os hidrocarbonetos não queima- 
dos, Além disso, o escapamento dos automóveis pode conter 
quantidades consideráveis de monóxido de carbono. Mesmo 
ao tomar o máximo de cuidado com o desenvolvimento do mo- 
tor, é impossível, em condições normais de condução, reduzir 
a quantidade desses poluentes nos gases de escape a um nível 
aceitável. É, portanto, necessário removê-los do escape antes 
que serem liberados no ambiente, Essa remoção é realizada no 
conversor cotaico. 

O conversor catalítico, que faz parte do sistema de escape de um 
automóvel, deve executar duas funções: (1) oxidação de CO e hi- 
drocarbonctos não queimados (C,H,) em dióxido de carbono e 
água, e (2) redução dos óxidos de mirogênio em nitrogênio gasoso: 


cocu, E co, + mo 
NONO; — Ny 


Essas duas funções precisam de diferentes catalisadores, de 
modo que o desenvolvimento de um sistema catalisador bern- su- 
cedido é um grande desafio. Os catalisadores devem ser eficazes 
em uma ampla faixa de temperaturas de funcionamento. Eles 
devem continuar ativos, mesmo que diferentes componentes dos 
gases de escape possam bloquear os shios ativos do catalisador. 
Os catalisadores devem ser suficientemente robustos para su- 
portar a turbulência dos gases de escape e os choques mecânicos 
da condução sob várias condições por milhares de quilômetros. 
Os catalisadores que promovem a combustão de CO e hidrocar- 
donetos são, em geral, formados por Óxidos de metais de trami- 
ção e por metais nobres. Esses materiais são mantidos em uma 
estrutura (Figura 14.25) que permite o maior conato possível 
entre o gás de escape € a superficie do catalisador Nesse caso, 
é utilizada uma estrutura de alumina (A120) em forma de favo 
de mel feita e impregnada com o catalisador. Tais catalisadores 
funcionam, inicialmente, adsorvendo o gás oxigênio presente 
nos gases de escape, Essa adsorção enfraquece a ligação 0-0 
no Oz, de modo que os átomos de oxigênio ficam disponíveis 
para reação com o CO adsorvido para formar CO. A oxidação 


de hidrocarbonetos ocorre provavelmente de maneira parecida, 
com os hidrocarbonetos, primeiro, sendo adsorvidos e, depois, 
com a quebra da ligação C-H. 

Óxidos de metais de transição e os metais nobres também são 
os catalisadores mais eficazes para a redução de NO em Nz € 
O. No entanto, os catalisadores mais ficares em uma reação 
costumam ser menos eficazes em outra. Portanto, é necessário 
aver doi componentes cataliticos. 

Ox conversores cataliticos contêm catalisadores heterogêncos 
notavelmente eficientes. Os gases de escape de automóveis es- 
tão em contato com o catalisador por apenas cera de 100 a 400 
ms, mas, nesse cuno espaço de tempo, 96% dos hidrocarbonetos 
e do CO são convertidos em CO; e H10, e a emissão de óxidos 
de nitrogênio é reduzida em 76%. 

Há custos c beneficios associados ao uso de conversores cataliti- 
cos; um deles € o alto custo de alguns metas Os conversores ca- 
taliticos atualmente consomem em média 35% da platina, 65% 
do paláio e 95% do ródio utilizados anualmente. Todos este. 
metais, que vêm principalmente da Rússia e da África do Sul, 
podem ser muito mais caros que o ouro. 

Exercícios relacionados: 14.62, 1481, 1482, 14.124 


Figara 14.25 Seção transversal de um conversor catalitico. 


Reflita 


De que maneira um catalisador homogêneo se compara a um 
heterogêneo em relação à facilidade de recuperação do catai- 
sador a partir da mistura reacional? 


ENZIMAS 

O corpo humano é caracterizado por um sistema 
extremamente complexo de reações químicas interliga- 
das; de modo que, para a manutenção da vida, todas elas 


devem ocorrer com velocidades cuidadosamente contro- 
ladas. Um grande número de catalisadores biológicos 
admiravelmente eficientes, conhecidos como enzimas, é 
necessário para que muitas dessas reações ocorram com 
velocidades adequadas. A maioria das enzimas são gran- 
des moléculas de proteína com massas moleculares que 
variam de cerca de 10.000 até 1 milhão de uma. Elas são 
muito seletivas nas reações que catalisam, e algumas são 
absolutamente específicas, funcionando em apenas uma 
substância em uma reação. Por exemplo, a decomposição. 
do peróxido de hidrogênio é um importante processo bio- 
lógico que requer um catalisador natural para funcionar 
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adequadamente, Como o peróxido de hidrogênio é forte- 
mente oxidante, ele pode ser fisiologicamente prejudicial. 
Por essa razão, o sangue e o figado dos mamíferos contêm 
uma enzima, a catalase, ou hidroperoxidase, que catalisa 
a decomposição de peróxido de hidrogênio em água e 
oxigênio (Equação 14.29). A Figura 14.26 mostra a 
aceleração dramática dessa reação química pela catalase 
no fígado bovino. 

À reação de catálise de qualquer enzima ocorre em 
locais específicos na enzima denominada sítio ativo, já 
as substâncias que reagem nesse local são chamadas de 
substratos. O modelo de chave e fechadura fornece 
uma explicação simples para a especificidade de uma en- 
zima (Figura 14.27). O substrato é retratado como um 
encaixe perfeito no sítio ativo, assim como uma chave se 
encaixa perfeitamente em uma fechadura. 

A lisozima é uma enzima importante para o funcio- 
namento do nosso sistema imunológico porque acelera 


RESOLVA COM 


JUDA DA FIGURA 


Por que esta reação ocorre mais rapidamente quando o fígado 
émoido? 


A caie presente no ble de 
fado comerte o HO; 


Bife de fígado moído 
Figura 14.26 Enzimas aceleram reações. 


as reações que causam danos (ou rompem”) às paredes 
celulares das bactérias. A Figura 14.28 mostra um mo- 
delo da enzima lisozima sem e com uma molécula de 
substrato ligada. 

A combinação de enzima e substrato é chamada de 
complexo enzima-substrato. Embora a Figura 14.27 mos- 
tre que tanto o sítio ativo quanto o seu substrato têm uma 
forma fixa, o sítio ativo costuma ser relativamente flexível 
e por isso pode alterar sua forma quando se liga ao subs- 
trato. A ligação entre o substrato € o sítio ativo envolve 
atrações dipolo-dipolo, ligações de hidrogênio e forças 
de dispersão. coo (Seção 11.2). 

À medida que moléculas de substrato entram no sítio 
ativo, elas são ativadas de alguma forma, de modo que 
sejam capazes de reagir rapidamente. Esse processo de 
ativação pode ocorrer, por exemplo, com a retirada ou a 


Figara 14.28 A lisozima foi uma das primeiras enzimas para 
as quais uma relação entre estrutura e função fol descrita. 
Esse model mostra como o substrato (amarelo) “se encara” denuo do 
so ativo da enzima. 


JIVA COM AJUDA DA FIGURA 


Quais moléculas devem se ligar mais firmemente ao sitio ativo, os substratos ou os produtos? 


Substrato 


Produtos 


y D * ba 


Complexo 


Enzima 


entima-substrato 


Figura 14.27 Modelo de chave e fechadura para a ação da enzima. 


doação de densidade eletrônica de uma ligação especi- 
fica ou grupo de átomos no sitio ativo da enzima. Além 
disso, o substrato pode ser distorcido durante o processo. 
de ajuste ao sítio ativo e se tornar mais reativo. Uma vez 
que a reação ocorre, os produtos afastam-se do local ativo, 
permitindo que outra molécula de substrato entre. 

A atividade de uma enzima é destruída se alguma 
molécula diferente do substrato específico da enzima for 
ligada ao sítio ativo e bloquear a entrada do substrato. Tais 
substâncias são chamadas de inibidores de enzima. Acre- 
dita-se que neurotoxinas e determinados fons metálicos. 
tóxicos, como o chumbo e o mercúrio, atuem desse modo 
para inibir a atividade da enzima. Alguns outros venenos 
atuam ligando-se a outra região da enzima, distorcendo, 
assim, o sítio ativo, para que o substrato não se encaixe. 
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As enzimas são muito mais eficientes que os catali- 
sadores não bioquímicos. O número de eventos de reação 
catalisada que ocorre em um sítio ativo específico, cha- 
mado número de rurnover, está geralmente na faixa de 
10? a 10 por segundo. Esse grande volume de número 
de turnover corresponde às energias de ativação muito 
baixas. Comparadas a um catalisador químico simples, 
as enzimas podem aumentar a constante de velocidade de 
uma dada reação em um milhão de vezes ou mais. 


Reflita 


É razoável dizer que as enzimas diminuem a energia do estado de 
transição em uma reação? 


FRAÇÃO OWA EEE 


O nitrogênio é um dos elementos mais importantes em organis- 
mos vivos, encontrado em muitos compostos vitais para a vida, 
incluindo protenas, ácidos nucleicos, vitaminas hormônios. O 
cielo do nitrogênio é contínuo pela biosfera em diversas formas, 
como mostra a Figura 14.29. Por exemplo, certos microrga- 
nismos convertem o nitrogênio presente em resíduos animais e 
plantas mortas em Nale). que, em seguida, retorna para a atmos- 
fera, Para a cadeia alimentar ser sustentada, deve existir um 


Figara 14.29 Simplificação do ciclo do nitrogênio. 


meio de converter Nl) atmosférico em uma forma que possa 
ser utilizada pelas plantas. Por essa razão, se perguntassem a um 
cientista qual é a reação química mais importante do mundo, 
ele poderia facilmente dizer que é a fixação do nitrogênio, o 
processo pelo qual o No(s) atmosférico é convertido em com- 
Postos adequados para o aproveitamento nas plantas. Parte do 
nitrogênio fixado resulta da ação de relâmpagos na atmosfera e 
parte é produzida industrialmente, mediante um processo que 


Resíduos animais 


Nitrito (NO) 
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discutiremos no Capitulo 15. No entanto, cerca de 60% da fixa- 
ção de nitrogênio é uma consequência da ação de uma enzima 
notável e complexa, a nitrogenase. Essa enzima não está pre- 
sente em seres humanos ou animais, mas é encontrada em bac- 
térias que vivem nos nódulos radiculares de certas plantas, como 
no trevo de leguminosas e na alfafa. 

A nitrogenase converte Nz em NH3, um processo que, na austo- 
cia de um catalisador, tem uma grande energia de ativação. Esse 
processa é uma reação de redução em que o estado de oxidação 
de N é reduzido de O no Nz para -3 no NH O mecanismo pelo 
qual a nitrogenase reduz o No não é totalmente compreendido. 
Assim como outras enzimas, incluindo a catalase, o sítio ativo 
da nitrogenase contém átomos de metais de transição; essas en- 
timas são chamadas de metaloensimas. Uma vez que metais de 
transição podem facilmente mudar de estado de oxidação, as 


rmetaloenzimas são especialmente úteis em transformações nas 
quais os substratos são oxidados ou reduzidos. 

Sabe-se há quase 40 anos que uma parte da nitrogenase contém 
átomos de ferro e molibdênio. Acredita-se, então, que essa parte, 
“o chamado cofator Fe-Mo, serve como sítio ativo da enzima. O 
cofator Fe-Mo da nitrogenase é um aglomerado de sete átomos 
de Fe e um átomo de Mo, todos ligados por átomos de enxofre 
(Figura 14.30). 

É surpreendente que bactérias simples possam conter enzimas 
tão complexas e vialmente importantes como a nitrogenase. Por 
causa dessa enzima, o nitrogênio passa por um ciclo contínuo 
entre o seu papel comparativamente inerte na atmonfera e o seu 
papel crucial nos organismos vivos. Sem a nitrogenase, a vida 
“o modo como a conhecemos não existiria na Terra. 
Exercícios relacionados: 14.86, 14.115, 14.116 


Figura 14.30 O cofator Fe-Mo da nitrogenase. A nivogenase é encontrada em nódulos raias de ceras patas, como na ae do trevo bianco. 
mestrado à esquerda. O colator, que é o io ato da enzima, contém sete tamos de Fe e un tomo de Ma, gado por tomos de erulhe As moléculas fora do 


cotator se igam ao restane da proteina. 


) EXERCÍCIO INTEGRADO] 


Unindo conceitos 
O ácido fórmico (HCOOH) se decompõe na fase gasosa, a 
temperaturas elevadas, da seguinte maneira: 


HCOOH(g) — CO(g) + Ho(g) 


A reação de decomposição não catalisada é de primeira ordem. 

Um gráfico da pressão parcial de HCOOH versus tempo para 

a decomposição a 838 K é mostrado conforme a curva em ver- 

melho da Figura 14.31. Quando uma pequena quantidade de 

ZnO sólido é adicionada à câmara de reação, a pressão parcial 

“de ácido versus tempo varia conforme mostrado na curva azul 

da Figura 14.31. 

(a) Estime a constante de velocidade de meia-vida e de pri- 
meira ordem para a decomposição do ácido fórmico. 

(b) O que você pode concluir a respeito do efeito do ZnO 
adicionado sobre a decomposição do ácido fórmico? 


RE 


HCOOH(g) sozinho 


3 


Pressão, HCOOH (tom) 
E 


o SO 100 
Tempo (s) 
Figura 14.31 Variação na pressão de HCOOH() como uma 
função do tempo a 838K. 


1500 


(6) O progresso da reação foi acompanhado pela medi- 
da da pressão parcial de vapor de ácido fórmico em 
determinados momentos. Suponha que, em vez disso, 
traçamos um gráfico da concentração de ácido fórmico 
“em mol/L. Que efeito isso teria tido sobre o valor cal- 
culado de 4? 

A pressão de vapor de ácido fórmico no início da reação 
€3,00x 10? tor. Considerando que a temperatura é cons- 
tante e o comportamento de gás é ideal, qual é a pressão 
no sistema no fim da reação? Se o volume da câmara de 
reação for 436 cm”, quantos mols de gás ocuparão a cã- 
mara de reação no fim da reação? 

O calor de formação padrão do vapor de ácido fórmico é 
AH = -318,6 KJ/mol. Calcule o AH” da reação global. 
Se a energia de ativação (E) da reação for 184 KJ/mol, 
esboce um perfil de energia aproximado para a reação, e 
classifique a E, 0 AH" e o estado de transição. 


SOLUÇÃO 

(a). À pressão inicial de HCOOH 63.00 10? torr. No gráfico, 
vamos para o nível em que a pressão parcial de HCOOH 
41,50 10? tor, metade do valor inicial. Isso correspon- 
“de a um tempo de aproximadamente 6,60 X 10? s, que é, 
portanto, sua meia-vida. A constante de velocidade de pri- 
meira ordem é dada pela Equação 14.15: k = 0,6934h = 
0,6934660 s= 105 x 103571, 

A reação ocorre muito mais rapidamente na presença de 
ZnO sólido, de modo que a superficie do óxido deve es- 
tar atuando como um catalisador para a decomposição do 
cido. Esse é um exemplo de catlise heterogênea. 

Se tivéssemos representado graficamente a concentra- 
são de ácido fórmico em mol por litro, ainda teríamos. 
determinado que a meia-vida da decomposição é de 
660 s, c registrartamos o mesmo valor para k. Como a 
unidade de k é 
utilizada na concentração. 


(a 


(9 


O) 


(9 
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(8) De acordo com a estequiometria da reação, dois mols de 
produto são formados por cada mol de reagente, Portanto, 
quando a reação estiver completa, a pressão será de 600 
tor, ou seja, o dobro da pressão inicial, considerando um 
comportamento de gás ideal. (Como estamos trabalhando- 
cem temperatura bastante elevada e a pressão do gás é re- 
Jativamente baixa, considerar um comportamento de gás 
ideal é razoável ) A quantidade de matéria de gás presente 
pode ser calculada ao aplicar a equação do gás ideal => 
(Seção 104): 


PV _ (60/16 um)(0436L) 


=” ERRO Lane no 300 X 107'mal 


(6) Primeiro, calculamos a variação global de energia, AH" 
ce (Seção 5.7 e Apêndice C), como em: 

AM = AH} (CO:(s)) + AM/(Ho()) — AHP (HCOOH(8)) 
= -393.5 KJ/mol + 0 — (378,6 KJ/mol) 
= -M9 Kmo 
“Com base nesse valor e no valor da E podemos esboçar 
um perfil de energia aproximado para a reação, em analo- 
gia Figura 14.17. 


Estado de transição 


Progresso da reação 


RESUMO DO CAPITULO E TERMOS-CHA! 


INTRODUÇÃO À CINÉTICA (INTRODUÇÃO E SEÇÃO 
14.1) A cinética química é a área da química em que a veloci- 
dade das reuções é estudada. Fatores que afetam a velocidade 
da reação são: o estado fisico dos reagentes; a concentração: a 
temperatura; e a presença de catalisadores. 


VELOCIDADE DAS REAÇÕES (SEÇÃO 14.2) A veloci- 
dade das reações costuma ser expressa como variação na con- 
cemração por unidade de tempo: geralmente, para reações 
em solução, as velocidades são dadas em concentração em 
quantidade de matéria por segundo (M/s). Para a maioria das 
reações, um gráfico de concentração em quantidade de maté- 
tia versus tempo mostra que a velocidade diminui à medida 
que a reação ocorte, A velocidade instantânea é a inclinação 


de uma linha traçada tangencialmente à curva de concentra- 
ção versus tempo para um tempo específico, As velocidades 
podem ser dadas em termos do aparecimento de produtos ou 
do desaparecimento de reagentes. Já a estequiometria da rea- 
ção determina a relação entre as velocidades de aparecimento 
e desaparecimento. 


VELOCIDADES E CONCENTRAÇÃO (SEÇÃO 14.3) A relação 

quantitativa ente a velocidade e a concentração é expressa por uma 

ei de velocidade. que costuma apresentar a seguinte forma: 
Velocidade = Hreagente I"lreagente 27"... 

A constante k da lei de velocidade é chamada de constante de 

velocidade; os expoentes m, n e assim por diante são chamados 
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de ordens de reação para os reagentes, A soma das ordens de 
reação resulta na ordem global de reação. Ordens de reação 
devem ser determinadas experimentalmente. As unidades da 
constante de velocidade dependem da ordem global de reação. 
Para uma reação em que a ordem global de reação é 1, k temas 
unidades s; já para aquela em que a ordem global de reação 
€2, k tem as unidades M“? s. 

A espetroscopia representa uma técnica que pode ser utilizada 
para monitorar o curso de uma reação. De acordo com a lei de 
Beer, a absorção de radiação eletromagnética por uma subs- 
tância a um determinado comprimento de onda é diretamente 
proporcional a sua concentração. 


CONCENTRAÇÃO E TEMPO (SEÇÃO 14.4) Leis de velo- 
cidade podem ser aplicadas para determinar as concentrações 
de reagentes ou produtos em qualquer momento durante uma 
reação. Em uma reação de primeira ordem, a velocidade é pro- 
porcional à concentração de um único reagente, que é elevada 
à primeira potência; velocidade = AA] Em tais casos, a forma 
integrada da lei de velocidade é In[A],=-kr+ InfAlo.em que [A] 
+ a concentração do reagente À no tempo 1, k € a constante de 
velocidade e [Alo é à concentração inicial de A. Assim, para uma 
reação de primeira ordem, um gráfico de In[A] verrur tempo 
produz uma linha reta com inclinação =. 

Uma reação de segunda ordem é aqueta em que a ordem glo- 
bal de reação é 2. Se uma lei de velocidade de segunda ordem 
depender da concentração de apenas um reagente, então, velo- 
cidade = MAP, e a dependência do tempo de [A] é dada pela 
forma integrada dali de velocidade: MJA], = INAlo + kt. Nesse 
caso, um gráfico de IJA], versus tempo dá origem a uma linha 
teta, A reação de ordem zero é aquela em que a ordem global 
de reação éO. Velocidade = k, quando a reação é de ondem zero. 
A meia-vida de uma reação, fin, é o tempo necessário para a 
concentração de um reagente cair para a metade do seu valor 
original. Para uma reação de primeira ordem, a meia-vida 
depende apenas da constante de velocidade, e não da concen- 
tração inicial: tz = 0.693%. A meia-vida de uma reação de 
segunda ordem depende da constante de velocidade e da con- 
centração inicial de A: ty = UMAJo. 


EFEITO DA TEMPERATURA EM RELAÇÃO À VELOCI- 
DADE (SEÇÃO 14.5) O modelo de colisão, que pressupõe 
que as reações ocorrem como resultado de colisões entre as 
moléculas, ajuda a explicar por que as magnitudes das cons- 
tantes de velocidade crescem com o aumento da temperatura. 
Quanto maior for a energia cinética das moléculas que colidem. 
maior será a energia de colisão, À energia mínima necessária. 
para que uma reação ocorra é chamada de energia de ativação. 
E, Uma colisão com energia E, ou maior pode fazer com que 
os átomos das moléculas que colidem cheguem ao complexo 
ativado (ou estado de transição), ou seja, a estrutura de mais. 
alia energia na via de formação de produtos a partir de reagen- 
tes. Mesmo se uma colisão for suficientemente energética, ela 
pode não conduzir a uma reação: os reagentes também devem 
estar orientados corretamente um em relação ao outro, para que 
uma colisão seja eficaz. 


Como a energia cinética das moléculas depende da tempera- 
tura, a constante de velocidade da reação depende diretamente 
da temperatura A relação entre k e temperatura é dada pela 
equação de Arrhenius: E =A, - z yr. O termo A é chamado 
de fator de frequência e se refere ao número de colisões que 
estão favoravelmente orientadas para a reação. A equação de 
Arrhenius é frequentemente aplicada na forma Jogartmica: In 
Ł=In A— EJRT, Assim, um gráfico de In k versus UT produz. 
uma linha reta com inclinação -E,R. 


MECANISMOS DE REAÇÃO (SEÇÃO 14.6) Um meca- 
nismo de reação detalha as etapas individuais que ocorrem 
no curso de uma reação. Cada uma dessas etapas, chamadas de 
reações elementares, tem uma lei de velocidade bem definida 
que depende do número de moléculas (molecularidade) da tapa. 
Reações elementares são definidas como unimoleculares, 
bimoleculares ou termoleculares, e dependem se uma, duas ou 
três moléculas de reagente estão envolvidas, respectivamente. 
Reações elementares termoleculares são muito raras. Reações. 
unimoleculares, bimoleculares e termoleculares seguem as leis. 
de velocidade que são de primeira, segunda e terceira ordem 
global, respectivamente. 

Muitas reações ocorrem mediante mecanismo em várias eta- 
pas, que envolve duas ou mais etapas ou reações elementares, 
Um intermediário que é produzido em uma etapa elementar é 
“consumido em uma etapa elementar posterior, e, portanto, não 
aparece na equação global da reação. Quando um mecanismo 
apresenta várias etapas elementares, a velocidade global é limi- 
tada pela etapa mais Jenta, chamada de etapa determinante da 
velocidade, Uma ctapa elementar rápida que acompanha a etapa 
determinante da velocidade não terá qualquer efeito sobre a lei 
de velocidade da reação. Uma etapa rápida que precede a etapa 
determinante da velocidade muitas vezes cria um equilíbrio que 
envolve um intermediário. Para que um mecanismo seja válido, 
a Ji de velocidade prevista por ele deve ser igual à observada 
experimentalmente. 


CATALISADORES (SEÇÃO 14.7) Um catalisador é uma 
substância que aumenta a velocidade de uma reação tem sofrer 
uma transformação química Liquida. fazendo isso mediante um 
mecanismo diferente para a reação, com uma energia de ativação 
inferior. Um catalisador homogêneo é aquele que está na mesma 
fase que os reagentes. Um catalisador heterogêneo tem uma fase 
diferente da dos reagentes. Metais finamente divididos, muitas 
vezes, são utilizados como catalisadores heterogêneos para as 
reações em solução € em fase gasosa. Ao reagir, as moléculas 
podem se ligar (ou ser adsor vidas à superfície do catalisador. À 
asonção de um reagente em locais especificos na superficie faz 
com que a lição quebre mais facilmente, diminuindo a ener- 
gia de ativação. A catálise em organismos vivos é realizada por 
enzimas isto €, grandes moléculas de proteína que catalisamuma 
reação muito especifica. As moléculas dos reagentes específicos 
‘envolvidos em uma ração enzimática são chamadas de substra- 
tos. O local da enzima cm que ocorre a catálise € chamado de 
Sítio ativo. No modelo de chave e fechadura para a catlise da 
‘enzima, moléculas de substrato se ligam muito especificamente 
ão stio ativo da enzima e, depois disso, podem reagir, 
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RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, VOCÊ 
SERÁ CAPAZ DE: 


* Listar os fatores que afetam a velocidade das reações 
químicas (Seção 14.1). 

+ Determinar a velocidade de uma reação com base no 
tempo e na concentração (Seção 14.2). 

* Relacionar a velocidade da formação de produtos e a 
velocidade de desaparecimento dos reagentes indica- 
dos na equação química balanceada da reação (Seção 
14.2). 

* Explicar a forma e o significado de uma lei de ve- 
locidade, incluindo as ideias de ordem de reação e 
constante de velocidade (Seção 14.3). 

* Determinar a lei e a constante de velocidade de uma 
reação com base em uma série de experimentos, dadas. 


as velocidades medidas para várias concentrações de 
reagentes (Seção 143). 

Aplicar a forma integrada de uma lei de velocidade 
para determinar a concentração de um reagente em 
um determinado momento (Seção 14.4). 

Aplicar a relação entre a constante de velocidade de 
uma reação de primeira ordem e sua meia-vida (Se- 
ção 14,4), 

Explicar de que maneira a energia de ativação afeta a 
velocidade e ser capaz de utilizar a equação de Arrhe- 
nius (Seção 14.5). 

Prever a lei de velocidade de uma reação que tem um 
mecanismo de várias etapas, considerando as etapas 
individuais do mecanismo (Seção 14,6). 

Explicar os princípios fundamentais da catálise 
(Seção 147). 


EQUAÇÕES-CHAVE 


AA 
aa 


Velocidade = 


Velocidade = KAJ" [B] 


ta 


mA} = fap = te ou Info = 


-u 


Definição de velocidade da reação em termos dos 

“componentes da equação química balanceada 

aA+bB—eC+dD 

114.7) Forma geral de uma li de velocidade para a 
reação A + B — produtos 

[14.12] Forma integrada de uma lei de velocidade de 

primeira ordem para a reação A — produtos 


[14.14] Forma integrada da lei de velocidade de segunda 


ondem para a reação A —* produtos 

114.15) Relação da meia-vida e da constante de velocida- 
de em uma reação de primeira ordem 

14.19] Equação de Ambenius, que expressa como a cons- 
tante de velocidade depende da temperatura 


11420] Forma logaritmica da equação Arrhenius 


EXERCÍCIOS SELECIONADOS 


VISUALIZANDO CONCEITOS 


14.1 Um injetor de combustível automotivo distribui 
uma boa pulverização de gasolina para dentro do 
cilindro do automóvel, conforme a ilustração a 
seguir. Quando um injetor fica entupido, como 
mostrado na parte superior da figura, a pulveri- 
zação não é tão boa ou uniforme e o desempenho 
do carro diminui. Como essa observação está 
relacionada à cinética química? [Seção 14.1] 


D- 
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14.2 Considere o seguinte gráfico da concentração de 
uma substância X ao longo do tempo. As afirma- 
ções a seguir são verdadeiras ou falsas? (a) X é 
“um produto da reação. (b) A velocidade da reação. 
continua igual à medida que o tempo avança. (c) 
A velocidade média entre os pontos 1 e 2 é maior 
que a velocidade média entre os pontos 1 e 3. (d) À 
medida que o tempo avança, a curva acaba voltando 
para baixo, em direção ao eixo x. [Seção 142] 


x 


Tempo 


14.3 Você estuda a velocidade de uma reação, medindo 


a concentração do reagente e a concentração do 
produto em função do tempo, e obtém os seguin- 
tes resultados: 


ij 
i 


A 


Tempo 


(a) Qual equação química está de acordo com os 

seguintes dados? 
OAB aja— 2B 
GB —A (WB 2A 
(b) Escreva expressões equivalentes para a velo- 
cidade da reação em função do aparecimento 
ou do desaparecimento das duas substâncias. 

[Seção 142] 

14.4 Suponha que, para a reação K + L —* M, você 
monitora a produção de M ao longo do tempo, e. 
em seguida, traça o gráfico a seguir com base em 


mM 


ns 


(a) A reação ocorre a uma constante de veloci- 
dade de £= 0 a 1 = 15 min? (b) A reação está 
completa em 1 = 15 min? (c) Suponha que a rea- 
ção, como representada graficamente a seguir, 
foi iniciada com 0,20 mol de K e 0,40 mol de L. 
Depois de 30 min, 0,20 mol de K foram adicio- 
nados à mistura de reação. Qual das alternativas 
descreve corretamente como o gráfico ficaria de 
4=30 min a 1 = 60 min? () A [M] permanece- 
ria com o mesmo valor constante que apresenta 
em t= 30 minutos; ii) A [M] aumentaria com a 
mesma inclinação que 7 = O em 15 min, até 1 = 
45 min, em que ponto o gráfico fica novamente 
horizontal; ou Gii) A [M] diminui e atinge O em 
1=45 min. [Seção 142] 

Os diagramas representam misturas de NO(g) e 
O(g). Essas duas substâncias reagem da seguinte 
maneira: 


2 NO(g) + Og) — 2 NO(g) 


Determinou-se experimentalmente que a veloci- 
dade é de segunda ordem com relação ao NO é 
de primeira ordem com relação ao 02. Com base 
nisso, qual das seguintes misturas terá a veloci- 
dade inicial mais rápida? [Seção 14.3] 


2 
o V 


23 
o V 


a 


CR 
23g 
o 
BPD 


a 
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14.6 Um amigo estuda uma reação de primeiraordem 14.8 Qual dos seguintes gráficos lineares você espera 


e obtém os três gráficos a seguir para experimen- para uma reação A — produtos, se as cinéticas 
tos realizados em duas temperaturas diferentes. forem de: (a) ordem zero, (b) de primeira ordem 
(a) Quais são os dois gráficos que representamos ou (c) de segunda ordem? [Seção 14.4] 
experimentos realizados na mesma temperatura? 

O que explica a diferença nesses dois gráficos? o ® 

Em que aspectos eles são iguais? (b) Quais são os z zl 

dois gráficos que representam experimentos rea- E Ps $| Ki 

lizados com a mesma concentração inicial, mas 

em temperaturas diferentes? Qual gráfico repre- Tempo Tempo 

senta, provavelmente, a temperatura mais baixa? a w 


Como você sabe? [Seção 14.4] 


Tempo Tempo 


o 
J 


Tempo Tempo 


14.9 O diagrama a seguir mostra um perfil de reação. 
A Nomeie os componentes indicados pelas quadri- 
culas. [Seção 14.5] 


Tempo 


14.7 (a) Considerando os seguintes diagramas em 1 = 
O min e £ =30 min, qual é a meia-vida da reação 
se ela segue uma cinética de primeira ordem? 


w 
Progresso da reação 


O gráfico a seguir mostra funções de In k ver- 
sus MT para duas reações diferentes. As funções 
foram extrapoladas para a interceptar o eixo y. 
Qual reação (vermelho ou azul) tem (a) o maior 
valor para Es € (b) o maior valor para o fator de 
frequência, A? [Seção 14.5] 


nk 


(b) Depois de quatro períodos de meia-vida para 
uma reação de primeira ordem, qual a fração z 
remanescente do reagente? [Seção 14.4] 
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Mai 


az 


O gráfico a seguir mostra dois caminhos de rea- 
ção diferentes para a mesma reação global na 
mesma temperatura. As afirmações a seguir são 
verdadeiras ou falsas? (a) A velocidade é maior 
para o caminho vermelho do que para o caminho 
azul. (b) Para ambos os caminhos, a velocidade 
da reação inversa é menor do que a velocidade 
da reação direta. (c) A variação de energia AE é 
igual para ambos os caminhos. [Seção 14.6] 


Progresso da reação 


Considere o diagrama a seguir, que representa duas 
etapas em uma reação global. As esferas verme- 
Ihas são oxigênio, as azuis, nitrogênio, e as verdes, 
or (a) Escreva a equação química de cada etapa 
da reação. (b) Escreva a equação da reação global. 
(© Identifique o intermediário no mecanismo. (d) 
Escreva a lei de velocidade da reação global se a 
primeira tapa for a etapa determinante da reação, 
ou seja, a mais lenta. [Seção 14,6] 


2 o 
D+oo — 999 
o 9 


o o 
o — 0 
o o 


14.13 Com base no seguinte perfil de reação, quantos 


produtos intermediários são formados na reação 
A — C? Quantos estados de transição? Qual 
etapa é a mais rápida, A —* B ou B — C? 
Para a reação de A —* C, o AE é positivo, nega- 
tivo ou zero? [Seção 14.6] 


Energia potencial 


Progresso da reação 


Has 


lustre um possível estado de transição para a rea- 
ção bimolecular retratada aqui. (As esferas azuis 
são átomos de nitrogênio, e as vermelhas são 
átomos de oxigênio) Use linhas tracejadas para 
representar as ligações que estão no processo de 
serem quebradas ou formadas no estado de tran- 
sição. [Seção 14.6] 


20:929—0%0'0-0 


Mas 


O diagrama a seguir representa um mecanismo 
imaginário de duas etapas. As esferas vermelhas. 
são o elemento À, as verdes, o elemento B, e as 
azuis, o elemento C. (a) Escreva a equação da 
reação líquida que está ocorrendo, (b) identifique 
o intermediário, e (©) identifique o catalisador. 
Seções 146 € 147] 


o ? cə w 
Deles S 
2 8| |3 F| |U O 


14.16 


Faça um gráfico que mostre o caminho de uma 
reação global exotérmica com dois intermediá- 
rios produzidos em velocidades diferentes. Em 
seu gráfico, indique os reagentes, os produtos, os. 
intermediários, os estados de transição e as ener- 
gias de ativação. [Seções 14.6 e 147] 


VELOCIDADES DAS REAÇÕES 
(SEÇÕES 14.1 E 14.2) 


ua 


nas 


Has 


Tempo (min) O 
Mols deA 


(a) O que se entende pelo termo velocidade da 
reação? (b) Nomeie três fatores que podem afetar 
a velocidade de uma reação química. (©) A vel 
dade de desaparecimento dos reagentes é sempre 
igual à velocidade de aparecimento dos produtos? 
(a) Quais são as unidades que costumam ser utili- 
zadas para expressar a velocidade das reações que 
“ocorrem em solução? (b) Com base na sua experi- 
ência diária, apresente dois exemplos dos efeitos 
da temperatura sobre a velocidade das reações. 
(6) Qual € a diferença entre velocidade média e 
velocidade instantânea? 

Considere a seguinte reação aquosa hipotética: 
Alaq) —* Blag). Um recipiente é preenchido 
com 0,065 mol de A em um volume total de 
100,0 mL. Os seguintes dados são coletados: 


0065 


(a) Calcule a quantidade de matéria de B para 
cada tempo da tabela, considerando que não 
há moléculas de B no tempo zero, e que A se 
converte em B sem a formação de intermedi- 
ários, (b) Calcule a velocidade média de desa- 
parecimento de A, em Mis, para cada intervalo 
de 10 min. (e) Entre += 10 min e 1 = 30 min, 
qual é a velocidade média de aparecimento de 
B em M/s? Considere que o volume da solução 
permanece constante. 

Um frasco é preenchido com 0,100 mol de A e 
reage para formar B, de acordo com a reação em 
fase gasosa hipotética A(g) —* B(g), Os seguin- 
tes dados são coletados: 


u2 
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A velocidade de desaparecimento de HCI foi 
medida para a seguinte reação: 


CHsOH(ag) + HCl(ag) — CHsCl(ag) + H:0() 


Os seguintes dados foram coletados: 
Tempo (min) INC (HM) 
o 185 
sao 158 
1079 136 
nso 102 
430.0 0,580 


Tempo (s) o 
Mols de A 


na 


“ 
0,100 0067 


o no 160 
005 0030 0020 


(a) Calcule a quantidade de matéria de B em 
cada tempo da tabela, considerando que A se 
converte em B sem a formação de intermediá- 
rios, (b) Calcule a velocidade média de desa- 
parecimento de A para cada intervalo de 40 s 
em molis. (e) Quais das seguintes alternativas 
seriam necessárias para calcular a velocidade 
em unidades de concentração por tempo: (i) a 
pressão do gás em cada tempo, (ii) o volume do 
frasco de reação, (iii) a temperatura ou (iv) a 
massa molecular de A? 

A isomerização de isonitrila de metila (CH;NC) 
em acetonítrila (CHyCN) foi estudada em fase 
gasosa a 215 °C, e os seguintes dados foram 
coletados: 


Tempo(s) ICHINCI (M) 
0 0,0165 
2000 oono 
5000 0.00591 
8000 000314 
12000 0,00137 
15000 0,00074 


a) Calcule a velocidade média da reação, em M/s, 
para o intervalo de tempo entre cada medida. (b) 
Calcule a velocidade média da reação ao longo 
de todo o tempo dos dados, partindo de 1 = O 
até 1 = 15.000 5. (€) O que é maior, a velocidade 
média entre £ = 2.000 e t = 12.000 s, ou entre 
£= 8.000 e £ = 15.000 s? (d) Construa um grá- 
fico de [CH;NC] versus tempo e determine as 
velocidades instantâneas em M/s em t = 5.000 s 
e1=8.0005. 


ua 


14.24 


1425 


14.26 


(8) Calcule a velocidade média da reação em Ms, 
para o intervalo de tempo entre cada medida. (b) 
Calcule a velocidade média de reação durante 
todo O tempo para os dados, partindo de £ = 
0.0 min até r = 430,0 min. (c) O que é maior, a 
velocidade média entre! = 54,0 e 1 = 215,0 min, 
ou entre 1 = 107,0 e += 430,0 min? (d) Construa 
um gráfico de [HCI] versus tempo e determine as 
velocidades instantâneas em M/min e M/s em 1 = 
750 min e 1=250 min, 

Para cada uma das seguintes reações em fase 
gasosa, indique de que maneira a velocidade de 
desaparecimento de cada reagente está relacionada 
coma velocidade de aparecimento de cada produto: 
(a) H2038) —* Hag) + Ox(g) 

(b) 2 N2048) — 2 Nag) + Ong) 

(O Nale) + 3 Hala) — 2 NH) 

(d) CoHsNH;(8) — CoHa(g) + NHy(g) 

Para cada uma das seguintes reações em fase 
gasosa, escreva a expressão de velocidade em 
termos de aparecimento de cada produto e desa- 
parecimento de cada reagente: 

(a) 2H,0(9)—2 Hals) + Ole) 

(b) 2 50:43) + O(g) — 2 SOxle) 

(9) 2 NO(g) +2 Hag) — Nale) + 2 H0(8) 
(O Nate) +2 Hata) — Nahale) 

(a) Considere a combustão do Ha(g): 2 Hals) + 
O28) — 2 H;0(). Se o hidrogênio estiver em 
combustão com velocidade de 0,48 mol/s, qual a 
velocidade de consumo de oxigênio? Qual a velo- 
cidade de formação de vapor de água? (b) A rea- 
ção2 NO(g) + Cl-(g) — 2 NOCI(g) é realizada. 
em um recipiente fechado. Se a pressão parcial de 
NO estiver diminuindo com uma velocidade de 
56 torrímin. qual é a velocidade da variação da 
pressão total do recipiente? 

(a) Considere a combustão do etileno, CzHa(g) + 3 
Og) —* 2 C0:(6)+2 HO(g) Se a concentração 
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de C;Hg estiver diminuindo com uma velocidade 
de 0,036 Mis, quais são as velocidades de variação 
das concentrações de COy e H20? (b) A veloci- 
dade de diminuição da pressão parcial de NoHs 
em um reator fechado a partir da reação NiHL(g) + 
Ho(g)— 2 NH(g) €74 torr por hora. Quais são 
as velocidades de variação da pressão parcial de 
NHs e da pressão total no recipiente? 


LEIS DE VELOCIDADE (SEÇÃO 14.3) 


1427 


14.28 


14.29 


14.30 


Uma reação A + B —» C obedece à seguinte lei 
de velocidade: velocidade = k[B]?, (a) Se [A] for 
duplicada, de que modo a velocidade irá variar? 
A constante de velocidade também apresentará 
variação? (b) Quais são as ordens de reação para 
Ae B? Qual é a ordem de reação global? (c) Qual 
éa unidade da constante de velocidade? 
Considere uma reação hipotética entre A, Be C, 
que é de primeira ordem em A, ordem zero em 
B e de segunda ordem em C. (a) Escreva a lei 
de velocidade da reação. (b) Como a velocidade 
varia quando [A] duplica e as outras concentra- 
ções de reagente são mantidas constantes? (c) De 
que forma a velocidade varia quando [B] triplica 
e as outras concentrações de reagente são man- 
tidas constantes? (d) Como a velocidade varia 
quando [C] triplica e as outras concentrações de 
reagente são mantidas constantes? (e) Com que 
fator a velocidade varia quando as concentrações. 
dos três reagentes triplicam? (f) Com que fator 
a velocidade varia quando as concentrações dos 
três reagentes são reduzidas pela metade? 

A reação de decomposição de N;Os em tetraclo- 


“de Hz €0,010 M? (8) Qual é a velocidade da reação 
emT= 1000K, se [NO] é reduzida para 0,010 A e 
[Ha] € aumentada para 0.030 M? 


14.31 Considere a seguinte reação: 


CHsBr(ag) + OH" (ag) — CH;OH(ag) + Br (aq) 


A lei de velocidade para essa reação é de pri- 
meira ordem em CHgBr e primeira ordem em 
OH. Quando [CH;Br] é 5,0 X 10 M e [OH ] é 
0,050 M, a velocidade de reação em 298 K 600432 
Mhs. (a) Qual éo valor da constante de velocidade? 
(b) Quais são as unidades da constante de veloci- 
dade? (©) O que aconteceria com a velocidade se a 
concentração de OH” fosse trplicada? (d) O que 
aconteceria com a velocidade se a concentração de 
ambos os reagentes fosse triplicada? 


14.32 A reação entre o brometo de ctila (CsHsBr) e o fon 


hidróxido em álcool etílico a 330 K, C;HsBraley 
+ OH alo) — CHOH) + Br ato, é de pri- 
meira ordem no brometo de etila e no fon hidróxido. 
Quando {CzHsBr] é 0,0477 M e [OH] é 0,100 M, 
a velocidade de desaparecimento do brometo de 
etila é 1,7 X 10° Mis. (a) Qual o valor da cons- 
tante de velocidade? (b) Quais são as unidades da 
constante de velocidade? (e) Como a velocidade de 
desaparecimento do brometo de etila varisria se a 
solução fosse diluída mediante a adição do mesmo 
volume de álcool etílico puro à solução? 


14.33 O fon iodeto reage com o fon hipoclorito (ingre- 


diente ativo em alvejantes com cloro) da seguinte 
maneira: OCI +1 — OI + CI. Essa reação 
rápida oferece os seguintes dados de velocidad 


reto de carbono é 2 N:0s —* 4 NO3 + 03. À lei 
de velocidade é de primeira ordem com relação 
ao NiOs. À 64 °C, a constante de velocidade € 
4,82 X 107° 571. (a) Escreva a lei de velocidade 
da reação. (b) Qual é a velocidade da reação 
quando [N,05] = 0,0240 M? (e) O que acontece 
coma velocidade quando a concentração de N;Os 
é duplicada para 0,0480 M? (d) O que acontece 
coma velocidade quando a concentração de NzOs 
é reduzida pela metade, 0,0120 M? 


Considere a seguinte reação: 
2 NO(g) +2 Hale) — Nalg) + 2 H:O(g) 


(a) A lei de velocidade para essa reação é de primeira 
ordem no Hz e segunda ordem no NO. Escreva a lei 
de velocidade. (b) Se a constante de velocidade para 
essa reação a 1.000 K for 6,0 x 10º M°? 57, que é 
a velocidade da reação quando [NO] = 0,035 M e 
THa] = 0,015 M? (©) Qual a velocidade da reação 
em T = 1.000 K quando a concentração de NO é 
aumentada para 0,10 M, enquanto a concentração 


loai MM Velocidade Inicial (M/s) 
ASX 15x107 136x 104 
30x103 15x10? anxo 
15x10? 30x10? anxo 

(a) Escreva a lei de velocidade dessa reação. 


(b) Calcule a constante de velocidade com as 
unidades adequadas. (e) Calcule a velocidade 
quando [OCT] = 2,0 X 10? M e [17] = 5,0 X 
104M, 


14.34 A reação 2 CIO:(aq) + 2 OH“(ag) — CIO” 


(ag) + CIOy (ag) + H10(1) foi estudada com os 
seguintes resultados: 


Velocidade 
Experimento (I0) (WM  IOH1(M) inicial (Mis) 
1 0060 0030 0,0248 
$ 0020 0030 000276 
0020 0.090 0,00828 


(a) Determine a lei de velocidade da reação. (b) 
Calcule a constante de velocidade com as unida- 
des adequadas. (e) Calcule a velocidade quando 
[CIO;]=0,100 M e [OH] =0.050 M. 

14.35 Os seguintes dados foram medidos para a reação 


114.38] 
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velocidade de desaparecimento do Br? (d) Qual 
é a velocidade de desaparecimento do Bra quando 
INOJ =0,075 M e [Brj]= 0,25 M? 

Considere a reação entre o fon peroxidissulfato 
(8,042 € o fon iodeto (T) em solução aquosa: 


BEa(g) + NHs(g) — F;BNH;(8): 
Experimento [BF;] (M) [NH] (M) Velocidade inicial (Ms) 
1 0250 0250 02130 
2 0250 us 0,1065 
3 0200 0,100 0,0682 
4 0350 0,100 on 
5 0175 0100 00596 


S204% (aq) + 3T (ag) — 2 804 (ag) + 17 (ag) 


Em uma determinada temperatura, a velocidade 
inicial de desaparecimento do $10, varia de 
acordo com as concentrações dos reagentes da 


(a) Qual a lei de velocidade da reação? (b) Qual 
a ordem global de reação? (e) Calcule a constante 
de velocidade com as unidades adequadas. (d) 
Qual é a velocidade quando [BF;] = 0,100 M e 
INH;) = 0,5004? 

14.36 Os seguintes dados foram coletados para a velo- 
cidade de desaparecimento de NO na reação 
2 NO(g) + Ox(8) — 2 NO:(g): 


Experimento [NO] (M) [02] (M) Velocidade iniciat (ms) 


J oons oons PEH 
2 00252 oons 564x10? 
3 00252 00250 13x 107! 


(0) Qual é a ei de velocidade da reação? (b) Quais 
são as unidades da constante de velocidade? (e) 
Qual é o valor médio da constante de velocidade 
calculada com base em três conjuntos de dados? 
(0) Qual é a velocidade de desaparecimento do 
NO quando [NO] =0,0750 M e [03] = 0,010 44? 
(6) Qual é a velocidade de desaparecimento do Oz 
nas concentrações dadas no item (d)? 

Considere a reação em fase gasosa entre o óxido 
nítrico e o bromo a 273 °C: 2 NOG) + Brale) — 
2 NOBr(g). Foram obtidos os seguintes dados de 
velocidade inicial de aparecimento do NOBr: 


man 


Experimento [NO] (M) (Brz) (M) Velocidade incial (ms) 


seguinte maneira: 
Velocidade inicial 
Experimento (5:0 10N IW (Mis) 
1 0018 0036 26x10% 
2 0027 0,036 39x 10€ 
1 0,036 0,054 78x104 
4 0,050 0072 14x10 


(a) Determine a ei de velocidade para a reação e 
indique as unidades da constante de velocidade. 
(b) Qual é o valor médio da constante de veloci- 
dade para o desaparecimento do $10° com base 
nos quatro conjuntos de dados? (e) De que maneira 
a velocidade de desaparecimento do S10?" está 
relacionada à velocidade de desaparecimento do 
T? (d) Qual é a velocidade de desaparecimento de 
T quando [S704] = 0,025 Me [T] = 0,050 M? 


VARIAÇÃO DA CONCENTRAÇÃO COM O TEMPO 
(SEÇÃO 14.4) 


LEJ 


14.40 


(a) Defina os seguintes símbolos encontrados em 
equações de velocidade para a reação genérica 
A — B: [Alo fin IAL, k. (b) Que quantidade, 
quando representada graficamente em função do 
tempo, vai produzir uma linha reta para uma reação 
de primeira ordem? (© Como você pode calcular 
a constante de velocidade para uma reação de 
meira ordem a partir do gráfico feito no item (b)? 

(a) Para uma reação de segunda ordem genérica 
A — B, que quantidade, quando representada 
graficamente em função do tempo, vai produzir 


uma linha reta? (b) Qual é a inclinação da reta 
do item (a)? () Qual é a diferença entre as meias- 
-vidas de reações de primeira ordem e de segunda 
ordem? 


1 ow om u 
2 os ow 150 
3 ow os o 
4 os 09 E 


(a) Determine a lei de velocidade. (b) Calcule 
o valor médio da constante de velocidade para 
o aparecimento do NOBr com base nos quatro 
conjuntos de dados. (c) Como a velocidade de 
aparecimento do NOBr está relacionada com a 


ua 


(a) A decomposição em fase gasosa de SO:Cl, 
SOsCl(g) —* SO(g) + Cly(g), é de primeira 
ordem em SO;Clz. A 600 K, à meia-vida para 
esse processo é de 2,3 X 10º s. Qual a constante 
de velocidade nessa temperatura? (b) A 320 °C, a 
constante de velocidade é 2,2 x 107º 571, Qual é 
a meia-vida nessa temperatura? 
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14.42 


DZY 


14.44 


14.45 


14.46 


O iodo molecular, (4), é dissociado em átomos 
de iodo a 625 K com uma constante de veloci- 
dade de primeira ordem de 0,271 5 !. (a) Qual é a 
meia-vida dessa reação? (b) Se você começar com 
Ty a 0,050 M nessa temperatura, quanto restará 
após 5,12 s, considerando que os átomos de iodo 
não se recombinam para formar 14? 

Conforme descrito no Exercício 14.41, a decom- 
posição do cloreto de sulfurila (SO;Cly é um 
processo de primeira ordem. A constante de velo- 
cidade para a decomposição a 660 K é de 4.5 X 
10? 57), (a) Se começarmos com uma pressão 
inicial de SOyCly de 450 torr, qual é a pressão 
parcial dessa substância após 60 s? (b) Em que 
momento a pressão parcial de SO:Ch vai dimi- 
nuir para um décimo do seu valor inicial? 

A constante de velocidade de primeira ordem 
para a decomposição de NiOs. 2 N:Os(g) — 
4 NO(g) + Og), a 70 ºC E 6,82x 10751 Ima- 
gine que partimos de 0,0250 mol de N;Os(g) em 
um volume de 2,0 L. (a) Quantos mols de NzOs 
restarão depois de 5,0 min? (b) Quantos minutos 
serão necessários para a quantidade de NzOs cair 
para 0,010 mol? (c) Qual é a meia-vida do NOs a 
70°C? 

A reação SO:Clz(g) —* SO(g) + Ch(g) é de 
primeira ordem no SO:Clz. Com base nos seguin- 
tes dados cinéticos, determine a magnitude e as 
unidades da constante de velocidade de primeira 
ordem: 


Tempo(s) Pressão de S0xCh (atm) 
o 1000 
2500 084 
500 0895 
7.500 0848 
10000 0803 


Com base nos seguintes dados para a isomeriza- 
ção em fuse gasosa de primeira ordem do CH;NC 
a 215 °C, calcule a constante de velocidade de 
primeira ordem e a meia-vida da reação: 


Tempo(s) Pressão de CHNC (tom) 
o 502 
2.000 335 
5000 130 
8000 ss 
12000 an 
15000 na 


na 


148 


149 


14.50 


usi 


Considere os dados apresentados no Exercício 
14.19. (a) Utilizando os gráficos apropriados, 
determine se a reação é de primeira ou segunda 
ordem. (b) Qual é a constante de velocidade da 
reação? (©) Qual é a meia-vida da reação? 
Considere os dados apresentados no Exercício 
14.20. (a) Determine se a reação é de primeira ou 
segunda ordem. (b) Qual é a constante de veloci- 
dade? (©) Qual éa meia-vida? 

A decomposição em fase gasosa de NO», 2 NOz(8) 
— 2 NO(g) + Ol), é estudada a 383 °C, resul- 


tando nos seguintes dados: 
Tempo (s) INO: W) 
00 0100 
so 0017 
100 0,0090 
150 00062 
wo 00047 


(a) A reação é de primeira ou de segunda ordem em 
relação à concentração de NO3? (b) Qual é a cons- 
tante de velocidade? (e) Determine as velocidades 
de reação no início da reação para concentrações 
iniciais de NO; 0.200 M, 0,100 M e 0,050 M. 

A sacarose (C12H2201), popularmente conhecida 
como açúcar de mesa, reage em soluções ácidas 
diluídas para formar dois açúcares mais simples, 
glicose e frutose, sendo que ambos têm a fórmula 
CgtlaaO6. A 23 °C e em HCI 0,5 M, os seguintes 
dados foram obtidos para o desaparecimento da 
sacarose: 


Tempo (min)  [C13H22011] (M) 
o 0316 
EJ 0274 
E 028 
mo 0190 
no 0146 


(a) A reação é de primeira ou de segunda ordem 
com relação à [C,3H»:0,1]? (b) Qual é a cons- 
tante de velocidade? (6) A partir dessa constante 
de velocidade, calcule a concentração de sacarose 
em 39, 80, 140 e 210 minutos, caso a concentra- 
ção inicial de sacarose fosse 0,316 M ¢ a reação 
fosse de ordem zero na sacarose. 


TEMPERATURA E VELOCIDADE (SEÇÃO 14.5) 


(a) Que fatores determinam se uma colisão entre 
duas moléculas levará a uma reação química? 


(b) De acordo com o modelo de colisão, por que a 
temperatura afeta o valor da constante de veloci- 
dade? (€) A constante de velocidade de uma reação 
geralmente aumenta ou diminui com o aumento da 
temperatura da reação? 


14.52 (a) Em qual das seguintes reações você acredita 


que o fator de orientação é menos importante na 
condução da reação: NO +O — NO» ou H+C1 
— HCI? (b) De que maneira a teoria cinético- 
«molecular nos ajuda a entender a dependência da 
temperatura nas reações químicas? 


14,53 Calcule a fração de átomos em uma amostra de 


gás argônio a 400 K com energia igual ou supe- 
rior a 10,0%]. 


14.54 (a) A energia de ativação para a isomerização da 


isonitrila de metila (Figura 147) é 160 kJ/mol. 
Calcule a fração de moléculas de isonitrila de 
metila que apresenta uma energia igual à 160,0 kJ 
ou superior à 500 K. (b) Calcule essa fração para 
uma temperatura de 520 K. Qual é a razão entre a 
fração em 520 K e em 500 K? 


14.55 A reação em fase gasosa CHg) + HBr(g) — 


HCI(g) + Brg) tem uma variação total de energia 
de —66 KJ. A energia de ativação para a reação 
€T K). (a) Esboce o perfil de energia da reação e 
elassifique E e AE. (b) Qual é a energia de ativa- 
glo para a reação inversa? 


14.56 Para o processo elementar N;O,(g) — NO:(g) 


+ NOy(g) a energia de ativação (E) € o AE global 
são 154 KJ/mol e 136 KJ/mol, respectivamente. (a) 
Esboce o perfil de energia dessa reação e classifi- 
que a E, € o AE. (b) Qual é a energia de ativação 
para a reação inversa? 


14.87 Indique se cada afirmação a seguir é verdadeira 


ou falsa. 

(a) Se você comparar duas reações com fatores 
de colisão semelhantes, aquela com a maior 
energia de ativação será a mais rápida. 

(b) A reação com uma constante de velocidade 
baixa deve ter um fator de frequência pequeno. 

(© O aumento da temperatura da reação aumenta 
a fração de colisões bem-sucedidas entre 
reagentes. 


14.58 Indique se cada afirmação a seguir é verdadeira 


ou falsa. 

(9) Se você medir a constante de velocidade de uma 
reação a temperaturas diferentes, é possível cal- 
cular a variação global de entalpia da reação. 

(b) As reações exotérmicas são mais rápidas que 
as reações endotérmicas. 

(6) Se você dobrar a temperatura de uma reação, 
consequentemente vai reduzir a energia de 
ativação pela metade. 
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14.59 Com base em suas energias de ativação e variações 
de energia, e considerando que todos os fatores de 
colisão são iguais, qual das seguintes reações seria 
a mais rápida e qual seria a mais lenta? 


(© E,= 55 kJ/mol; E = 10 kJ/mol 


14.60 Qual das reações do Exercício 14,61 será a mais 
rápida no sentido inverso? Qual será a mais lenta? 

14,61 (a) Uma determinada reação de primeira ordem 
tem uma constante de velocidade de 2715 X 
107257! a 20 °C, Qual é o valor de k a 60 °C, se 
E, = 75,5 kJ/mol? (b) Outra reação de primeira 
ordem também tem uma constante de velocidade 
de 2,75 X 107257! a 20 °C. Qual é o valor de k 
260 °C, se Ea = 125 kJ/mol? (€) Que suposições 
você precisa fazer para calcular as respostas dos 
itens () e 0? 

14,62 O entendimento do comportamento de óxidos de 
nitrogênio a altas temperaturas é essencial para 
controlar a poluição gerada por motores de auto- 
móveis. A decomposição do óxido nítrico (NO) 
em Nz € O% é de segunda ordem com uma cons- 
tante de velocidade de 0,0796 M’ s“! a 737 °C 
e 0,0815 AM! s! a 947 °C, Calcule a energia de 
ativação da reação. 

14.63 A velocidade da reação 


CH;COOC;Hs(aq) __, CH;CO0 (aq) 


+O (ag) + CaHsOH(aq) 
foi medida em várias temperaturas, e os seguintes 
dados foram coletados: 
Temperatura CO) KIM 

15 00521 

35 0101 

3 0.184 

as 0332 


Calcule o valor de E, construindo um gráfico 
adequado. 

14.64 A dependência da constante de velocidade com 
a temperatura para uma reação é tabelada da 
seguinte maneira: 


Temperatura (K)  k(M' s") 


60 0028 
650 oa 
70 13 
19 60 
E B 


Calcule Esc A. 
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MECANISMOS DE REAÇÃO (SEÇÃO 14.6) 


14.65 


14.66 


14.67 


14.69 


(a) Qual o significado do termo reação elemen- 
tar? (b) Qual é a diferença entre uma reação 
elementar unimolecular e uma bimolecular? 
(© O que é um mecanismo de reação? (d) Qual 
o significado do termo etapa determinante da 
velocidade? 
(a) O que se entende pelo termo molecularidade” 
(b) Por que reações elementares termoleculares 
são tão raras? (€) O que é um intermediário em 
um mecanismo? (d) Quais são as diferenças entre 
um intermediário e um estado de transição? 
Qual éa molecularidade de cada uma das seguin- 
tes reações elementares? Escreva a lei de veloci- 
dade de cada uma. 
Chg) — 2 Cig) 
©) OCT (aq) + H04) — HOCI (ag) + OH" (ag) 
(© NO(g) + Chate) — NOCIa(g) 
Qual éa molecularidade de cada uma das seguin- 
tes reações elementares? Escreva a lei de veloci- 
dade de cada uma. 
(a) 2 NO(g) — NiO:(8) 

cm 

AN 
(b) HC — Cria) — CH=CH—CH(a) 
© SOslg) — SOxg) + Olg) 
(a) Com base no seguinte perfil de reação, quan- 
tos intermediários são formados na reação A 
— D? (b) Há quantos estados de transição? (e) 
Qual é a etapa mais rápida? (d) Para a reação A 
— D, o AE é positivo, negativo ou zero? 


Progresso da reação 


14,70 Considere o seguinte perfil de energia. 


- 


ua 


un 


1474 


(a) Quantas reações elementares existem no meca- 
nismo de reação? (b) Quantos intermediários são 
formados na reação? (e) Qual é a etapa limitante 
da velocidade? (d) Para a reação global, o AE é 
positivo, negativo ou zero? 

Foi proposto o seguinte mecanismo para a reação 
em fase gasosa entre o H e o ICI: 


Hale) + ICI(g)— Hig) + HCG) 
HI) + ICI) — h(g) + HCNg) 


(a) Escreva a equação balanceada da reação glo- 
bal. (b) Identifique todos os intermediários no 
mecanismo. (c) Se a primeira etapa é lenta e a 
segunda é rápida, que lei de velocidade você espe- 
raria que fosse observada na reação global? 

A decomposição do peróxido de hidrogênio é 
catalisada por fons iodeto, A reação catalisada 
ocorre por meio de um mecanismo em duas 
etapas: 


HO aq) + 1º (aq) —* H041) + 107 (aq) (lenta) 
10° (ag) + HO sta) — HOU) + Ost) +17 (aq) (rápida) 


(a) Escreva a equação química do processo global. 
(b) Identifique o intermediário no mecanismo, se 
houver. (e) Considerando que a primeira ctapa do 
mecanismo define a velocidade, determine a lei 
de velocidade para o processo global, 


114.73] A reação 2 NO(g) + Cla(g) —» 2 NOCI(g) foi 


realizada, e os seguintes dados foram obtidos em 
condições de [Cy] constante: 


5 

2 

$ 

= sob condições de 
(Cy) constante 
Tempo 


(a) O seguinte mecanismo está de acordo com os 
dados? 


NO(g) + Clag) — NOCh(s) (rápida) 
NOCh(g) + NO(g) — 2 NOCICg) (lenta) 
(b) O gráfico lincar garante que a lei de veloci- 
dade global é de segunda ordem? 


Você estudou a oxidação em fase gasosa do HBr 
pelo Ox: 


4 HBr(g) + Ox(g) — 2 H:0(8) + 2 Brag) 


Você descobre que a reação é de primeira ordem 
tanto em relação ao HBr quanto ao O». Você pro- 
põe o seguinte mecanismo: 


HBr(s) + O(s) — HOOBr(s) 
HOOBr(s) + HBk(s) — 2HOBr(g) 
HOBr(s) + HBx(s) — H:O(8) + Bag) 


(a) Confirme que as reações elementares são 
somadas para que a reação global seja obtida. 
(b) Com base na lei de velocidade determinada 
experimentalmente, qual etapa é a determinante 
da velocidade? (e) Quais são os intermediários 
nesse mecanismo? (d) Se não for possível detectar 
HOBr ou HOOBr entre os produtos, isso refuta o 
seu mecanismo? 


CATÁLISE (SEÇÃO 14.7) 
175 


14.77 


1478 


1479 


(a) O que é um catalisador? (b) Qual é a diferença 
entre um catalisador homogêneo e um heterogê- 
neo? (6) Catalisadores afetam a variação global 
de entalpia de uma reação, a energia de ativação 
ou ambos? 

(a) A maioria dos catalisadores heterogêncos 
comerciais são materiais sólidos finamente divi- 
didos. Por que o tamanho das partículas é impor- 
tante? (b) Qual é o papel desempenhado pela 
adsorção na ação de um catalisador heterogêneo? 
Na Figura 14.22, vimos que o Br (a) catalisa a 
decomposição do H,Oa(aq) em H200) e Ox(8). 
Suponhamos que um pouco de KBr(s) é adicio- 
nado a uma solução aquosa de peróxido de hidro- 
gênio. Faça um gráfico de [Br (a4)] em função 
do tempo, a partir da adição do sólido até o fim 
da reação. 

Em solução, espécies químicas simples como H* 
e OH” podem servir como catalisadores de rea- 
ões. Imagine que você poderia medir o [H"] de 
uma solução contendo uma reação catalisada por 
ácido à medida que ela ocorre. Considere que 
os reagentes e os produtos em si não sejam áci- 
dos nem bases. Esboçe o perfil de concentração 
do [H*] que você mediria como uma função do 
tempo para a reação, considerando que 1 = 0 no- 
momento em que você adiciona uma gota de 
ácido à reação. 

A oxidação de SO; em SO; é acelerada pelo NO3. 
A reação ocorre da seguinte maneira: 


NO(g) + SO(s) — NO(g) + SOs(s) 
2NO(s) + O:(x) — 2NO;(s) 


(a) Mostre que, com coeficientes adequados, as 
duas reações podem ser somadas para obter a 


14.80 


usi 


us 


183 


14.84 


CAPÍTULO 14 CINÉTICA QUÍMICA | 655 


oxidação global do SO; pelo Oz resultando em 
SOy, (b) Nessa reação, consideramos o NO; como 
um catalisador ou um intermediário? (©) Esse é um 
exemplo de catálise homogênea ou heterogênea? 
A adição de NO acelera a decomposição do N;O, 
possivelmente pelo seguinte mecanismo: 


NO(g) + NO(g) — Ng) + NOs(g) 
2NO(s) — 2NO(g) + O(s) 


(a) Qual é a equação química da reação global? 
Mostre como as duas etapas podem ser somadas. 
para obtermos a equação global. (b) O NO está 
servindo como um catalisador ou um intermedi- 
ário nessa reação? (€) Se os experimentos mostra- 
rem que, durante a decomposição do N10, o NO3 
não se acumula em quantidades mensuráveis, 
essa regra refuta o mecanismo proposto? 

Muitos catalisadores metálicos, particularmente 
os de metais preciosos, muitas vezes, são deposi- 
tados como películas muito finas sobre uma subs- 
tância com grande área superficial por unidade de 
massa, como a alumina (4103) ou a sílica (SiO). 
(a) Por que essa é uma forma eficaz de utilizar 


o material catalisador em comparação à utiliza- 
ção dos metais em pó? (b) De que maneira a área 
superficial afeta a velocidade da reação? 


(8) Se você for construir um sistema para verificar 
a eficácia dos conversores catalíticos de automó- 
veis, que substâncias você procuraria no escape 
do carro? (b) Conversores catalíticos de automó- 
veis devem trabalhar sob altas temperaturas, uma 
vez que gases quentes de escape passam por eles. 
De que forma isso poderia ser uma vantagem? 
De que forma poderia ser uma desvantagem? (e) 
Por que a velocidade do fluxo de gases de escape 
através de um conversor catalítico é importante? 
Quando o Dz reage com o etileno (C)Hg), na 
presença de um catalisador finamente dividido, 
forma-se etano com dois deutérios, CH;D- 
—CHaD. (Deutério, D, é um isótopo do hidro- 
gênio de massa 2). Pouquíssimo etano com dois 
deutérios ligados a um único átomo de carbono 
(por exemplo, CH;-CHD)) é formado, Use a 
sequência de etapas envolvidas na reação (Figura 
14.24) para explicar por que isso ocorre. 
Catalisadores heterogêneos que participam de 
reações de hidrogenação, como ilustra a Figura 
14.24, estão sujeitos a “envenenamento”, fato que 
prejudica a sua capacidade catalítica. Os compos- 
tos de enxofre são, muitas vezes, tóxicos. Sugira 
“um mecanismo pelo qual tais compostos podem 
atuar como venenos. 


[14.85] A enzima carbônica anidrase catalisa a reação 


COx(g) + H1001) — HCOy (aq) + H'(ag). Em 


14,90 


na 
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água, sem a enzima, a reação ocorre com uma 
constante de velocidade de 0,039 s”! a 25 °C. Na 
presença da enzima em água, a reação ocorre com 
uma constante de velocidade de 1,0 X 109 s" a 
25°C. Considerando que o fator de colisão é igual 
para ambas as situações, calcule a diferença nas 
energias de ativação para a reação não catalisada 
versus a catalisada por enzima. 


[14.86] A enzima urease catalisa a reação da ureia 


(NH;CONHs) com água para produzir dióxido 
de carbono ¢ amônia. Em água, sem a enzima, a 
reação ocorre com uma constante de velocidade 
de primeira ordem de 4,15 X 107 s“! a 100 °C. 
Na presença da encima na água, a reação ocorre 
com uma constante de velocidade de 3,4 x 10° s7} 
221 °C. (a) Escreva a equação balanceada da rea- 
ção catalisada pela urease. (b) Se a velocidade da 
reação catalisada fosse a mesma a 100 °C que é a 
21 °C, qual seria a diferença na energia de ativa- 
ção entre as reações catalisadas e não catalisadas? 


114.87) 


114.88] 


(© Na realidade, o que você esperaria para a velo- 
cidade da reação catalisada a 100 °C em compara- 
ção com a 21 °C? (d) Com base nos itens (c) € (d), 
o que você pode concluir a respeito da diferença 
de energia de ativação para as reações catalisada 
e não catalisada? 

A energia de ativação de uma reação não catali- 
sada é de 95 kJ/mol. A adição de um catalisador 
diminui a energia de ativação para 55 kJ/mol. 
Partindo do princípio de que o fator de colisão 
permanece o mesmo, a que fator o catalisador 
aumentar a velocidade da reação a (a) 25 °C, (b) 
125°C? 

Suponha que uma determinada reação biologica- 
mene importante é bastante lenta à temperatura do 
corpo (37 "C) na ausência de um catalisador, Par- 
tindo do princípio de que o fator de colisão perma- 
nece o mesmo, em quanto uma enzima deve baixar 
a energia de ativação da reação para atingir um 
aumento de 1 X 10° vezes na velocidade da reação? 


) EXERCÍCIOS ADICIONAIS 


14.89 Considerando a reação A + B —* C + D, deter- 


mine se as afirmações a seguir são verdadeiras ou 
falsas. (a) A lei de velocidade da reação deve ser 
velocidade = H/AJ[B]. (b) Se a reação for uma rea- 
ção elementar, a lei de velocidade é de segunda 
ordem. (c) Se a reação for uma reação elementar, 
a lei de velocidade da reação inversa é de pri- 
meira ordem. (d) A energia de ativação da reação 
inversa deve ser maior que a da reação direta. 

O sulfeto de hidrogênio (HS) € um poluente 
comum e problemático em efluentes industriais. 
Uma forma de removê-lo é tratar a água com 
cloro; nesse caso, ocorre a seguinte reação: 


HiS(ag) + Chi(aq) — S(s) + 2Hº(ag) + 2CI"(ag) 


A velocidade dessa reação é de primeira ordem 
em cada reagente. A constante de velocidade para 
O desaparecimento do H:S a 28 °C é 3,5 x 107? 
M'S}. Se, em um determinado momento, a con- 
centração de H3S é 2,0 X 1074 M e a do Ch é 
0,025 M, qual é a velocidade da formação do CI? 
A reação 2 NO(g) + O:(g) — 2 NOx) é de 
segunda ordem no NO e de primeira ordem no 
O». Quando [NO] = 0.040 M e [O3] = 0,035 M, a 
velocidade observada de desaparecimento do NO 
€9,3X 107º Mis. (a) Qual a velocidade de desa- 
parecimento do Oz nesse momento? (b) Qual o 
valor da constante de velocidade? (c) Quais são as 
“unidades da constante de velocidade? (d) O que 
aconteceria com a velocidade se a concentração 
de NO aumentasse a um fator de 1 


u92 


14.93 


Você realiza uma série de experimentos para a rea- 
ção A — B + C e descobre que a lei de veloci- 
dade tem a forma velocidade = k(A}", Determine o 
valor de x em cada um dos seguintes casos: (n) Não 
há variação na velocidade quando [AJo é triplicada. 
(b) A velocidade aumenta a um fator de 9 quando 
Alo € triplicada. (e) Quando [Ao é duplicada, a 
velocidade aumenta a um fator de 8. 

Considere a seguinte reação entro o cloreto de 
mereário(1I) e o fon oxalato: 


2HsChi(ag) + C0?" (ag) — 2C (ag) +2CO(4) +HeCh(9) 


A velocidade inicial dessa reação foi determinada. 
para várias concentrações de HgCh e C204, e 
os seguintes dados de velocidade foram obtidos 
para a velocidade de desaparecimento do C704: 


Experimento [HgCh](M) [C101 (M) Velocidade (Mis) 


1 
2 
3 
4 


0164 015 PETH 
0164 045 29x 104 
0,082 04s raxit 
0246 015 48x105 


(a) Qual é a lei de velocidade dessa reação? (b) 
Qual é o valor da constante de velocidade com 
unidades adequadas? (©) Qual é a velocidade da 
reação quando a concentração inicial de HCI} é 
0,100 M e a do (C304?) é de 0,25 M, se a tem- 
peratura for igual à utilizada para obter os dados 
apresentados? 


14,94 Os seguintes dados cinéticos são coletados para 
as velocidade iniciais de uma reação 2 X + Z 
— produtos: 


Experimento [XI(M) [Z(M) Velocidade (Ms) 


1 025 025  40x10! 
2 ao 050 32x 10º 
3 oso 035 72x10 


(a) Qual € a lei de velocidade dessa reação? (b) 
Qual é o valor da constante de velocidade com 
unidades adequadas? (e) Qual é a velocidade 
da reação quando a concentração inicial de X é 
075 Meade Zé 1,25 M? 

A reação 2 NO; —» 2 NO + O) tem a cons- 
tante de velocidade de k=0,63 M“ 57”. (a) Com 
base nas unidades de k, a reação é de primeira ou 
segunda ordem em NOs? (b) Se a concentração 
inicial do NO; for 0.100 M, como você determina 
quanto tempo levaria para a concentração di 
nuir para 0,025 M? 

Considere duas reações. A reação (1) tem uma 
meia-vida constante, enquanto à reação (2) tem 
uma meia-vida que fica mais longa à medida que 
a reação ocorre. O que você pode concluir sobre 
as leis de velocidade dessas reações com base 
nessas observações? 

A reação A — B de primeira ordem tem a 
constante de velocidade k = 3,2 x 10) 571. Se a 
concentração inicial de A for 2,5 X 107? M, qual 
é a velocidade da reação em += 660 5? 

(a) A reação H;Os(ag) — H00) + 10:68) 
é de primeira ordem. Próximo à temperatura 
ambiente, a constante de velocidade é igual a 70 
X 107º 571, Calcule a meia-vida a essa tempera- 
tura, (b) A 415 °C, o (CH3)10 decompõe-se em 
fase gasosa, (CH3}O(8) — CHalg) + COl). 
Se a reação for de primeira ordem com uma meia- 
«vida de 56,3 min a essa temperatura, calcule a 
constante de velocidade em s~! 

O amerício-241 é usado em detectores de fumaça 
€ tem uma constante de velocidade de primeira 
ordem para o decaimento radioativo de k = 1,6 X 
107? ano”!, Em contraste, o iodo-125, que é utili- 
žado para testar o funcionamento da tirecide, tem 
uma constante de velocidade de decaimento radio- 
ativo de k = 0,011 dia”?. (a) Quais são as meias- 
«vidas desses dois isótopos? (b) Qual decai com 
uma velocidade mais rápida? (c) Qual quantidade 
de uma amostra de 1,00 mg de cada isótopo per- 
manece após 3 meias-vidas? (d) Qual quantidade 
de uma amostra de 1.00 mg de cada isótopo per- 
manece após 4 dias? 


14.95 


14.96 


114.97) 


1499 
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14.100 A urcia (NH;CONH) é o produto final no meta- 
bolismo da proteína nos animais. A decomposi- 
ção da ureia em HCIO Ia M ocorre de acordo com 
a reação: 


NHCONHi(ag)+ _  2NHy(ag) 
Hº(09)+2H0(0) + HCOy (ag) 


A reação é de primeira ordem na ureia e de pri- 
meira ordem geral. Quando [NH;CONH)] = 
0,200 M, a velocidade a 61,05 °C é 8,56 x 10% 
Mis. (a) Qual é a constante de velocidade, K? 
(b) Qual é a concentração de ureia presente na 
solução depois de 4,00 X 10" s se a concentração 
inicial for 0.500 M? (e) Qual é a meia-vida dessa 
reação a 61,05 °C? 


[14,101] A velocidade de uma reação de primeira ordem é 


acompanhada por espectroscopia, que monitora a 
absorvância de um reagente colorido em 520 nm. 
A reação ocorre em uma célula de amostra de 
1,00 cm, e a única espécie colorida na reação tem 
absortividade molar de 5,60 x 10º M’ em”! em 
520 nm. (a) Calcule a concentração inicial do rea- 
gente colorido se a absorvância for 0,605 no início, 
da reação. (b) A absorvância cai para 0,250 em 
30,0 min. Calcule a constante de velocidade em 
S$. (©) Calcule a meia-vida da reação. (d) Quanto 
tempo leva para a absorvância cair para 0,100? 


[14.102] Um corante colorido é decomposto resultando em 


um produto incolor. O corante original absorve 
em 608 nm e tem absortividade molar de 4,7 X 
10º M’ em”! nesse comprimento de onda, Você 
reação de decomposição em uma cubeta 


o 1254 
EJ 0941 
so 0782 
E] osn 
120 0,545 


14.103 O ciclopentadieno (CsHg) reage com ele próprio 
para formar o diciclopentadieno (CioHi2). Uma 
solução de CsHe a 0.0400 M foi monitorada 
em função do tempo à medida que a reação de 
2 CsHe —* Crokia ocorria. Os seguintes dados 
foram coletados: 
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14,104 


14,105 


Tempo (s) (Che) W) 
00 0,0400 
s00 00300 
1000 0,0240 
1509 0020 
2000 0014 


Faça um gráfico de [CsHg] em função do tempo, 
In[CsHg] em função do tempo e 1/CsHg] em 
função do tempo. (a) Qual é a ordem da reação? 
(b) Qual é o valor da constante de velocidade? 

A constante de velocidade de primeira ordem 
para a reação entre determinado composto orgã- 
nico e água varia com a temperatura da seguinte 


maneira: 


Temperatura (K) Constante de velocidade (5 ') 


Com base nesses dados, calcule a energia de ati- 
vação em kJ/mol. 

A28ºC, o leite cru azeda em 4,0 h, mas leva 48h 
para azedar na geladeira a 5 *C. Estime a energia 
de ativação em kJ/mol para a reação que leva à 
acidificação do leite. 


[14.106] A seguinte citação € de um artigo da edição do The 


14.107 


New York Times, de 18 de agosto de 1998, sobre 
a quebra da celulose e amido: “uma queda de 18 
graus Fahrenheit [de 77 *F para $9 *F] diminui a 
velocidade da reação em seis vezes; uma queda de 
36 graus [de 77 “F para 41 “FI produz um decrés- 
cimo de quarenta vezes na velocidade:” (a) Calcule. 
as energias de ativação para o processo de quebra 
de acordo com as duas estimativas do efeito da 
temperatura sobre a velocidade, Os valores são 
consistentes? (b) Considerando que o valor de Es 
calculado a partir da queda de 36°, e que a velo- 
cidade de quebra é de primeira ordem com uma 
meia-vida a 25 °C de 27 anos, calcule a meia-vida 
para a quebra a uma temperatura de —15 *C. 

Foi proposto o seguinte mecanismo para a rea- 
são entre o NO e o Ha para formar N20 e H20: 


NO(g) + NO(g) — NiO(s) 
NOi(8) + Hola) — N:O(8) + H:Olg) 


(a) Mostre que as reações elementares do meca- 
nismo proposto são somadas para obter uma 


14.108 


11.110) 


“equação balanceada da reação, (b) Escreva uma 
Jei de velocidade para cada reação elementar no 
mecanismo. (e) Identifique quaisquer intermediá- 
rios no mecanismo. (d) A lei de velocidade obser- 
vada é velocidade = H'NOF [H3]. Se o mecanismo 
proposto estiver correto, o que se pode concluir 
sobre as velocidades relativas da primeira e da 
segunda reação? 

O ozônio na atmosfera superior pode ser destru- 
fdo pelo seguinte mecanismo de duas etapas: 


Ca) + Osla) —» CIO(g) + Osla) 
CIO(s) + Olg) — Cile) + O(s) 


(0) Qual é a equação global do processo? (b) 
Qual €o catalisador na reação? (©) Qual é o inter- 
mediário na reação? 

Partindo da Figura 14.23 como base, esboce o 
perfil de energia da decomposição catalisada por 
brometo do peróxido de hidrogênio. (a) Classif 
que a curva com as energias de ativação para as 
reações [14,30] e [14.31]. (b) Observe na Figura 
14.22 que, quando o Br (aq) é adicionado pri- 
meiro, o Br; se acumula em certa medida durante 
a reação e a solução se torna marrom. O que isso 
diz sobre as velocidades relativas das reações, 
representadas pelas equações 14.30 e 14.31? 

Foi proposto o seguinte mecanismo para a rea- 
ção em fase gasosa entre o clorofórmio (CHCIs) 
eo cloro; 


Etapa 1:Cla(g) = 2011) (rápida) 


Etapa 2: CI(g) + CHCh(g) -= HCI(g) + CCh(g) (lenta) 


Etapa 3:CI(8) + CCh(g) + CCU (rápida) 


(a) Qual éa reação global? (b) Quais são os inter- 
mediários no mecanismo? (e) Qual é a molecu- 
laridade de cada uma das reações elementares? 
(d) Qual é a etapa determinante da velocidade? 
(© Qual é a lei de velocidade prevista por esse 
mecanismo? (Dica: a ordem de reação global não 
é um número inteiro) 


114.111] Considere a seguinte reação hipotética 2 A + B 


—>2C+ D. O mecanismo de duas etapas foi 
proposto para a reação: 

Eua A +B—> C+X 

Espa A+X—> C+D 
X é um intermediário instável. (a) Qual é a 


expressão da lei de velocidade prevista se a Etapa 
1 é determinante da velocidade? (b) Qual é a 


expressão da lei de velocidade prevista se a Etapa 
2 é determinante da velocidade? (c) O resultado 
do item (b) pode ser considerado surpreendente 
por qual dos seguintes motivos: (I) A concentra- 
ção do produto está na le de velocidade. (ii) H4 
uma ordem de reação negativa na lei de veloci- 


[14.112] Em uma solução de hidrocarboneto, o composto 
de ouro (CHs);AuPHs é decomposto em etano 
(Cato) e em um composto de ouro diferente, 
(CHAuPH;, O seguinte mecanismo foi pro- 
posto para a decomposição do (CHs)sAuPH;: 


Etapa l: (CH), AuPHs == (CHy)yu + PH, (rápida) 
Etapa2: (CHy)y Au — > CsHe + (CH,)Au (lenta) 


Etapa 3: (CHy)Au + PH, —> (CH,)AuPH, (rápida) 


(a) Qual éa reação global? (b) Quais são os inter- 
mediários no mecanismo? (c) Qual é a molecu- 
laridade de cada uma das etapas elementares? 
(d) Qual é a etapa determinante da velocidade? 
(6) Qual é a lei de velocidade prevista por esse 
mecanismo? (f) Qual seria o efeito sobre a velo- 
cidade da reação ao adicionar PHy à solução de 
(CHapAuPH? 

114.113) Nanopartículas de platina com diâmetro ~ 2 nm 
são importantes catalisadores na oxidação de 
monóxido de carbono em dióxido de carbono. 
A platina cristaliza-se em uma estrutura cúbica 
de face centrada com uma aresta de 3,924 À. (a) 
Estime quantos átomos de platina se encaixariam 
em uma esfera de 2,0 nm; o volume de uma esfera 
(Aya. Lembre-se de que 1 À = 1X 101º me 
1 nm=1 X 10"? m. (b) Estime quantos átomos de 
platina existem na superficie de uma esfera de Pt 
de 2,0 nm usando a área superficial de uma esfera 
(4r?) e considerando que a área coberta por um 
“átomo de Pt pode ser calculada com base em seu 


nas 


a6 
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diâmetro atômico de 2.8 À, (©) Partindo dos seus. 
resultados de (a) e (b), calcule a percentagem de 
átomos de Pique estão na superficie de uma nano- 
partícula de 2.0 nm. (d) Repita esses cálculos para 
uma nanopartícula de platina de 5,0 nm. (€) Que 
tamanho de nanopartícula você acha que seria 
mais ativo cataliticamente e por quê? 
Uma das muitas enzimas importantes para o 
“corpo humano é a anidrase carbônica, que cata- 
lisa a interconversão de dióxido de carbono é 
água com fon de bicarbonato e prótons. Se não 
fosse por essa enzima, o corpo não poderia se 
livrar de mancira suficientemente rápida do CO; 
acumulado pelo metabolismo celular, A enzima 
catalisa a desidratação (liberação para o ar) de 
até 107 moléculas de CO, por segundo. Quais 
“componentes dessa descrição correspondem aos 
termos enzima, substrato e número de turnover? 
Suponha que, na ausência de um catalisador, 
determinada reação bioquímica ocorre x vezes. 
por segundo no corpo em temperatura normal 
(37°C). A fim de ser fisiologicamente útil, a rea- 
ção deve ocorrer 5.000 vezes mais rápido que 
quando não é catalisada. Em quantos kJ/mol uma 
enzima deve baixar a energia de ativação da rea- 
são para ser útil? 
Enzimas são, muitas vezes, descritas pelo seguinte 
mecanismo de duas etapas: 
E+S=ES (rá 


i) 
ES — E+ P (lenta) 


em que E = enzima, $ = substrato, ES = com- 
plexo enzima-substrato e P = produto. 

(a) Se uma enzima seguir esse mecanismo, que lei 
de velocidade é esperada para a reação? (b) Molé- 
culas que podem se ligar ao sítio ativo de uma 
enzima, mas não são convertidas em produtos 
são chamadas de inibidores da enzima. Escreva 
uma etapa adicional elementar para adicionar ao 
mecanismo anterior para explicar à reação entre 
Ee 1, um inibidor. 


) EXERCICIOS INTEGRADORES 


[14.117] O pentóxido de dinitrogênio (N05) é decom- 
posto em clorofórmio como um solvente para 
resultar em NOy e O3. A decomposição é de pri- 
meira ordem com uma constante de velocidade a 
45°C de 1,0 1051. Calcule a pressão parcial 
de O; produzida a partir de 1.00 L de uma solu- 
ção de N;Os a 0,600 M a 45 °C ao longo de um 
período de 20.0 horas se o gás for coletado em 


um recipiente de 10,0 L, Suponha que os produtos 
não se dissolvem em clorofórmio. 


114.118] A reação entre o iodeto de etila e o fon hidróxido 


em solução de etanol (CzHsOH), C;Hsl(alo) + 
OH (ale) — CaHsOH(D) + T (alc), tem uma 
energia de ativação de 86,8 kJ/mol e um fator de 
frequência de 2,10:x 10/! M~? s~. (a) Determine 
a constante de velocidade para a reação a 35 * 


660 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


(b) Uma solução de KOH em etanol é composta. 
mediante a dissolução de 0,335 g de KOH em 
etanol para formar uma solução de 250,0 mL. 
Do mesmo modo, 1,453 g de CsHsI é dissolvido. 
emetanol para formar uma solução de 250,0 mL. 
Volumes iguais das duas soluções são mistura- 
dos. Considerando que a reação é de primeira 
ordem em cada reagente, qual é a velocidade 
inicial a 35 °C? (e) Qual reagente da reação é 
o limitante, considerando que a reação é com- 
pletada? (d) Uma vez que o fator de frequência. 
e a energia de ativação não mudam como uma 
função da temperatura, calcule a constante de 
velocidade para a reação a 50 °C. 


[14.119] Você obtém os dados cinéticos de uma reação a 


14.120 


1412 


um conjunto de diferentes temperaturas. A repre- 
sentação gráfica de In k versus UT é a seguinte: 


Ink 


Tr 


Sugira uma interpretação em nível molecular 
para esses dados incomuns. 

A reação em fase gasosa entre o NO e o Fz, para 
formar NOF e F, tem uma energia de ativação 
de Ea = 6,3 kJ/mol e um fator de frequência de 
A=60xX 10" M! 5º, Acredita-se que a reação 
é bimolecular: 


NO(s) + File) —» NOF(g) + Ft) 


(a) Calcule a constante de velocidade a 100 *C. 
(b) Represente as estruturas de Lewis para o NO 
e as moléculas de NOF, dado que a fórmula quí- 
mica para o NOF está equivocada, uma vez que o 
átomo de nitrogênio é, na verdade, o átomo cen- 
tral da molécula. () Determine a forma da molé- 
cula de NOF. (d) Desenhe um estado de transi- 
ção possível para a formação de NOF, usando 
linhas tracejadas para indicar as ligações fracas 
que estão começando a se formar. (e) Sugira uma 
razão para a baixa energia de ativação da reação. 
O mecanismo para a oxidação do HBr por Oz 
para formar 2 H20 e Bra é mostrada no Exercício 
1474. (a) Calcule a variação global de entalpia 
padrão para o processo da reação. (b) O HBr não- 
reage com o Oz com uma velocidade mensurável 
à temperatura ambiente sob condições normais. 
Com base nisso, o que você pode inferir sobre a 
magnitude da energia de ativação para a etapa 
determinante da velocidade? (e) Represente uma 


estrutura de Lewis plausível para o intermediário. 
HOOBr, Ele é semelhante a que composto fami- 
liar de hidrogênio e oxigênio? 


[14.122] As velocidades de muitas reações atmosféricas. 


são aceleradas pela absorção de luz por um dos 
reagentes. Por exemplo, considere a reação entre 
o metano e o cloro, para produzir cloreto de 
metila e cloreto de hidrogênio: 

Reação 1:CHalg) + Cls(g) — CH;CHa) + Ca) 
Essa reação é muito lenta na ausência de luz. No 
entanto, o Cla(g) pode absorver a luz para formar 
átomos de CI: 

Reação 2:Ch(g) + Av — 2CH(s) 


Uma vez que os átomos de CI são gerados, eles 
podem catalisar a reação entre o CH, € o Clh, 
de acordo com o seguinte mecanismo proposto: 
Reação3:CHu(s) + Cite) — CH;(s) + HCI(s) 
Reação4:CH;(a) + Cha) — CH;CNa) + CH) 
As variações de entalpia e as energias de ativa- 
ção para essas duas reações estão tabeladas da 
seguinte maneira: 


Reação aMr(klimol) Es (kl mol) 
3 E 7 
4 -109 4 


(a) Utilizando a entalpia da ligação para o Clz 
(Tabela 8.4), determine o maior comprimento 
de onda de radiação que é suficientemente ener- 
gética para fazer com que a reação 2 ocorra. 
Em que parte do espectro eletromagnético essa 
radiação se encontra? (b) Utilizando os dados 
tabelados aqui, esboce um perfil energético 
quantitativo para a reação catalisada, represen- 
tada pelas reações 3 e 4. (©) Usando as entalpias 
de ligação, estime onde os reagentes, CHu(g) + 
Cla(g), devem ser colocados em seu diagrama 
do item (b). Use esse resultado para estimar o 
valor de E, da reação CHs(g) + Chala) — 
ChH(g) + HCI) + Cila). (d) As espécies Cig) 
e CHy(g) presentes nas reações 3 e 4 são radi- 
cais, isto é, átomos ou moléculas com elétrons. 
não emparelhados. Represente uma estrutura de 
Lewis do CH; e confirme se ele é um radical. 
(©) A sequência de reações 3 e 4 compreende 
um mecanismo em cadeia radical. Por que 
você acha que isso é chamado de “reação em 
cadeia”? Proponha uma reação que interrom- 
perá a reação em cadeia. 


[14.123] Muitas aminas primárias, RNH>,em que R éum 


fragmento carbônico, como o CHs, o CH;CH, e 
assim por diante, são submetidas a reações em 


que o estado de transição é tetraédrico. (a) Nus- 
tre um orbital híbrido para visualizar a ligação 
no nitrogênio em uma amina primária (use um 
“átomo de C para “R"). (b) Que tipo de reagente 
com uma amina primária pode produzir um 
intermediário tetraéárico? 

[14.124] O fluxo de resíduos de NO, do escapamento de 
automóveis inclui espécies como NO e NO2. 
Catalisadores que convertem essas espécies em 
No são desejáveis para reduzir a poluição do ar. 
(a) Represente as estruturas de Lewis e as estru- 
turas VSEPR do NO, do NO, e do No. (b) Utili- 
zando um recurso como a Tabela 8.4, analise as 
energias das ligações nessas moléculas. Em que 
região do espectro eletromagnético estão essas 
energias? (e) Elabore um experimento espectros- 
cópico para monitorar a conversão de NO, em 
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Na, descrevendo quais comprimentos de onda de 
luz precisam ser monitorados como uma função 
do tempo. 

114.125] Como mostra a Figura 14.24, a primeira etapa na 
hidrogenação heterogênea de etileno é a adsor- 
ção da molécula de etileno em uma superfície 
metálica. Uma explicação proposta para o fato 
de o etileno “se colar” a uma superfície de metal 
€a interação dos elétrons na ligação x C-C com 

vazios na superfície do metal (a) Se essa 

noção estiver correta, o etano seria adsorvido em 
uma superfície metálica? Em caso afirmativo, sua 
interação seria mais forte ou mais fraca que a do 
etileno? (b) Com base em sua estrutura de Lewis 

“e usando uma explicação semelhante à dada para 

o caso do etileno, você diria que a amônia seria 

adsorvida em uma superfície metálica? 


ELABORE UM EXPERIMENTO 


“Vamos explorar a cinética química de uma reação hipoté- 
tica: aA + bB —* cC + dD. Vamos supor que todas as 
substâncias são solúveis em água e que realizamos a reação 
em solução aquosa. As substâncias A e C absorvem a luz 
visível, e a absorção máxima é de $10 nm para A e 640 
nm para C. As substâncias B e D são incolores. Você tem 
amostras puras das quatro substâncias e conhece as suas. 
fórmulas químicas. Você também está equipado com os 
instrumentos adequados para obter espectros de absorção. 
visível (consulte o quadro Olhando de perto sobre métodos. 
de utilização de espetroscopia na Seção 14.3). Vamos ela- 
borar um experimento para determinar a cinética da reação. 


(a) Que experimentos você poderia elaborar para determi- 
nar a lei de velocidade e a constante de velocidade da rea- 
ção à temperatura ambiente? Você deveria saber os valores. 
das constantes estequiométricas de A e C para encontrar a 
lei de velocidade? (b) Elabore um experimento para deter- 
minar a energia de ativação da reação. Quais desafios você 
enfrentaria para realizar o experimento? (c) Em seguida, 
você quer testar se determinada substância Q solúvel em 
água é um catalisador homogêneo da reação. Que expe- 
rimentos você realizaria para testar essa ideia? (d) Se Q 
catalisar de fato a reação, que outros experimentos você po- 
deria realizar para aprender mais sobre o perfil da reação? 
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EQUILÍBRIO QUÍMICO 


Estar em equilíbrio é estar em uma posição estável, sem oscilações ou desvios. Um 
cabo de guerra, em que os dois lados são puxados com a mesma força, de modo que a corda 
não se mova, é um exemplo de equilibrio estático, ou seja, quando um objeto está em repouso. 
O equilibrio também pode ser dinámico, no qual o processo direto e o processo inverso ocorrem 
com a mesma velocidade, sem ocorrer variação global 


Por exemplo, uma solução saturada <= (Seção 13.2) de um composto iônico em 
contato com cristais não dissolvidos do mesmo composto ilustra o que é o equilíbrio di- 
númico. A velocidade com que os fons saem da superfície dos cristais e entram na solução 
(dissolução) é igual à velocidade com que os fons saem da solução e tornam-se parte do 
sólido (cristalização). Assim, a concentração de fons na solução e a quantidade de 
não dissolvido não variam ao longo do tempo. 

Se parte do solvente for perdida por evaporação, a solução se toma mais concentrada, 
aumentando a velocidade de cristalização. Essa variação leva à migração global de fons 
da solução para o sólido até que a concentração da solução seja reduzida, fazendo com 
que a velocidade de cristalização e a dissolução sejam iguais novamente e o equilíbrio 
seja restabelecido. Um exemplo notável desse efeito é a formação de estruturas intrin- 
cadas de sal no Mar Morto. como ilustrado na foto de abertura deste capítulo, O Mar 
Morto, que banha a Jordânia e Israel, é o ponto mais baixo da superfície da Terra, e tem 
uma concentração de sal quase nove vezes maior que a dos oceanos. Um longo período 
quente leva a uma evaporação considerável no Mar Morto, resultando em um aumento 
na concentração de sal com subsequente cristalização e nas formações intrincadas de sal. 

Uma solução saturada é um dos exemplos de equilíbrio dinâmico com que nos depara- 
mos. A pressão de vapor === (Seção 11.5) é outro exemplo de equilíbrio dinâmico, uma vez 
que, ao agir sobre um líquido em um recipiente fechado, a pressão do vapor atinge o equilibrio 
coma fase líquida e, portanto, interrompe a variação quando a velocidade com que as molécu- 
las escapam do líquido para a fase gasosa é igual à velocidade com que as moléculas na fase 
gasosa se tomam parte do líquido. À lei de Henry => (Seção 13.3), que controla a solubilida- 
de de gases em um solvente, é ainda outro exemplo de equilíbrio dinâmico. 

Neste capítulo, consideraremos equilíbrios dinâmicos em reações químicas. O equi- 
brio químico ocorre quando reações opostas acontecem com velocidades iguais: a ve- 
locidade com que os produtos são formados a partir dos reagentes é igual à velocidade 


O QUE VEREMOS 


15.1 | Conceito de equilíbrio Começaremos exa- 
minando reações reversíveis e o conceito de equilibrio. 


15.2] Constante de equilíbrio Definiremos a cons- 
tante de equilibrio, com base na velocidade das reações 
direta e inversa, aprendendo a escrever expressões 
da constante de equilibrio para reações homogêneas. 


15.3 | Entendendo e trabalhando com cons- 
tantes de equilíbrio Aprenderemos a interpretar 
a magnitude de uma constante de equilibrio e como 
o seu valor depende da maneira com que a equação 
química correspondente é expressa. 


15.4 | Equilíbrios heterogêneos Aprenderemos 
a escrever expressões da constante de equilibrio para 
reações heterogêneas. 


PILARES DE SAL no Mar Morto. Estes pilares são formados | 
em baías rasas, em que a evaporação pode levar a con- 
centrações de sal que excedem os valores de equilibrio. 


15.5 | Cálculo das constantes de equilibrio Vere- 
mos que o valor de uma constante de equilíbrio pode 
ser calculado com base em concentrações de reagentes 
e produtos no equilibrio. 


15.6 | Aplicações das constantes de equili- 
io Aprenderemos que as constantes de equilibrio 
podem ser usadas para prever as concentrações de rea- 
gentes e produtos no equilibrio, bem como para deter- 
minar que direção uma reação deve segui para que o 
equilibrio seja atingido. 
15.7 | Princípio de Le Châtelier Discutiremos o 
princípio de Le Cháteler, que determina de que ma- 
neira um sistema em equilibrio responde a variações de 
concentração, volume, pressão e temperatura. 
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com que os reagentes se formam a partir dos produtos. 
Como resultado, as concentrações param de variar, e a 
reação parece ter sido interrompida. Neste e nos próxi- 
mos dois capítulos, vamos explorar o equilíbrio quími- 
co de um modo detalhado, Mais adiante, no Capítulo 19, 
aprenderemos a relacionar os equilíbrios químicos à ter- 
modinâmica. Aqui, aprenderemos a expressar o estado de 
equilíbrio de uma reação em termos quantitativos e estu- 
daremos os fatores que determinam as concentrações re- 
Jativas de reagentes e produtos em misturas em equilíbrio. 


15.1 | CONCEITO DE EQUILÍBRIO 


Vamos começar este capítulo examinando uma rea- 
ção química simples, de uma mistura de reagentes e pro- 
dutos cujas concentrações não mudam com o tempo, para. 
ver como ela atinge o estado de equilíbrio. Começamos 
com o N;O,, uma substância incolor que se dissocia para 
formar NO3, um gás marrom. À Figura 15.1 apresenta 


uma amostra de N70; congelado dentro de um tubo ve- 
dado. O N;04 sólido toma-se gasoso quando aquecido a 
uma temperatura superior a 21,2 °C, seu ponto de ebu- 
lição, e o gás toma-se mais escuro à medida que o gás 
NãO, incolor se dissocia na forma de gás NO, marrom. 
Em um determinado momento, mesmo que ainda exista 
N20; no tubo, a cor para de ficar mais escura porque o 
sistema atinge o equilíbrio. Ficamos com uma mistura em 
equilíbrio de N0, e NO; na qual as concentrações dos 
“gases não variam mais ao longo do tempo. Uma vez que 
a reação ocorre em um sistema fechado, no qual nenhum 
gás pode escapar, o equilíbrio acabará sendo alcançado. 

Como resultado, temos uma mistura em equilíbrio 
porque a reação é reversível: o N10; pode formar NO3, e 
NO; pode formar N;Os. O equilíbrio dinâmico é repre- 
sentado por duas meias-setas que apontam em direções 
opostas na equação da reação ==> (Seção 4,1); 


Nula) = 2NO(s) nsa 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se você deixasse o tubo à direita em repouso durante a noite e, então, tirasse outra foto, a cor marrom estaria mais escura, mais 


clara ou igual? 


A amostra de NOs Depois de aquecida. o A cor para de mudar, e o equilbrio é 

congelado é quase mcoior. NÃO, toma-se um gis e se atinge a veocidade da reação. 
dissocia parculmerte para Nu) —> 2 NO fá) = velocidade 
formar NO (6) marom da reação 2 NO: — N:O sla): 


Figura 15.1 Equilibrio entre NO; € N04- 


Podemos analisar esse equilíbrio partindo do nosso co- 
nhecimento sobre cinética. Vamos chamar a decomposição. 
de N;O, de reação direta, e a formação de N20, de reação 
inversa, Nesse caso, tanto a reação direta quanto a inver- 
sa são reações elementares. Como aprendemos na Seção 
14.6, as leis de velocidade para reações elementares podem 
ser escritas com base nas seguintes equações químicas: 


Reação direta: 
N0,(g) — 2 NO:(g) Velocidade y= ky[N$04] [15.2] 


Reação inversa: 
2 NOi(g) — N,Ou(g) Velocidade; = k [NO]? [15.3] 


Em equilíbrio, a velocidade de formação de NO; na 


reação direta é igual à velocidade de formação do N;O, 
na reação inversa: 


M[N2O4] = k [N0] 


Reação diria Reação invena ns 
Reorganizando a equação, obtemos: 
R 
E = mumacomsame 1158] 
j E 


Na Equação 15.5, podemos observar que o quociente 
de duas constantes de velocidade é outra constante. Além 
disso, no estado de equilíbrio, a razão entre os termos de 
concentração é igual a essa constante (essa constante, 
chamada constante de equilíbrio, será abordada na Se- 
ção 15.2). Não importa se vamos começar com o N;O4 
ou com o NO3, ou mesmo com uma mistura dos dois. 
No equilíbrio, a uma dada temperatura, a razão é igual a 
um valor específico. Assim, há uma importante limitação. 
para as proporções de Nz04 e NOs em equilíbrio. 

Uma vez que o equilíbrio é estabelecido, as concen- 
trações de N10; e NO3 não variam, conforme ilustra a 
Figura 15.2(a). No entanto, o fato de que a composi- 
ção da mistura em equilíbrio permanece constante com 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


No equilibrio, a razão [NO,JN,04] é menor, maior ou igual a 1? 
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o tempo não significa que o N204 e o NO; param de 
reagir. Pelo contrário, o equilíbrio é dinâmico — isso 
significa que um pouco de N;O, é sempre convertido em 
NO; e um pouco de NO; é sempre convertido em N304. 
Portanto, uma vez que estão em equilíbrio, os dois pro- 
cessos ocorrem na mesma velocidade, como mostra a 
Figura 15.2(9). 
A partir do exemplo visto, pudemos aprender várias 
lições importantes sobre o equilíbrio, são clas: 
+ Noequilíbrio, as concentrações de reagentes e produ- 
tos não sofrem variação com o tempo. 
+ Para que o equilibrio ocorra, nem reagentes, nem pro- 
dutos, podem escapar do sistema, 
* No equilíbrio, uma determinada razão entre os ter- 
mos de concentração é igual a uma constante. 


Reflita 


(a) Quais quantidades são iguais em equilibrio dinâmico? 

(b) Observando a Equação 15.1, se a constante de velocidade da 
reação direta for maior que a constante de velocidade 
da reação inversa, a constante na Equação 15.5 será maior 
ou menor que 1? 


15.2 | CONSTANTE DE EQUILÍBRIO 


Uma reação na qual os reagentes se convertem em 
produtos e produtos se convertem em reagentes no mes- 
mo recipiente de reação leva, naturalmente, a um equi- 
Vorio, independentemente de quio complicada seja a 
reação e a natureza dos processos cinéticos das reações. 
direta e inversa. Considere a síntese de amônia a partir do 
nitrogênio e do hidrogênio na equação a seguir: 


Nale) + 3Hi(g) = 2NHs(g) 115.6) 


(a 


Figara 15.2 Atingindo o equilibrio químico na reação NOg} == 2 NO;(g) O egutbio cone 
quando a velocidade da reação dreta é igual à vecidade da reação inversa. 


666 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


Essa reação é a base para o processo de Haber, fun- 
damental para a produção de fertilizantes e, portanto, es- 
sencial para o fornecimento de alimentos ao mundo, No 
processo de Haber, o Nz € o Hz reagem sob alta pressão 
é temperatura na presença de um catalisador, formando 
a amônia. No entanto, quando a reação ocorre em um 
Sistema fechado, não se observa um consumo completo 
dos reagentes Nz e Ha. Em vez disso, em algum ponto, 
a reação parece parar com todos os três componentes da 
mistura reacional ao mesmo tempo. 

O modo com que as concentrações de Hz, Nz e NH3 
variam com o tempo é mostrado na Figura 15.3, Obser- 
ve que é obtida uma mistura em equilíbrio independente- 
mente de partirmos de Nz e Ha, ou do NH3. Atinge-se a 
condição de equilíbrio em qualquer direção. 


Reflita 


“Como sabemos quando o equilibrio foi alcançado em uma rea- 
ção quimica? 


Uma expressão semelhante à Equação 15.5 governa 
as concentrações de Nz, Hz e NHs no equilíbrio, Se alte- 
rássemos sistematicamente as quantidades relativas dos. 
três gases na mistura inicial e, em seguida, analisássemos. 
cada uma das misturas no equilíbrio, poderíamos determi- 
nar a relação entre as concentrações em equilíbrio. 
Químicos realizaram estudos desse tipo em outros. 
Sistemas químicos no século XIX. antes do trabalho de 
Haber, Em 1864, Cato Maximilian Guldberg (1836-1902) 
€ Peter Waage (1833-1900) postularam a lei de ação 
das massas, que expressa, para toda e qualquer reação, 


f 


Figura 15.3 O equilibrio é alcançado se partimos apenas 
dos reagentes (Nz € H) ou apenas do produto (NH). 


a relação entre as concentrações de reagentes c produtos 
presentes no equilíbrio. Suponha que tenhamos a equação 
de equilíbrio geral 

aA+bB = 4D +eE 1157) 
em que A, B, D e E são as espécies químicas envolvidas 
ea, b, d e e são seus coeficientes na equação química 
balanceada. De acordo com a lei de ação das massas, a 
condição de equilíbrio é descrita pela seguinte expressão: 


p, = [DIE] — produtos 
“= [AJB]? — reagentes 


Chamamos essa relação de expressão da constante 
de equilíbrio, ou simplesmente expressão de equilíbrio 
da reação. A constante de equilíbrio K, é o valor numé- 
rico obtido quando substituímos concentrações em quan- 
tidade de matéria no equilíbrio na expressão da constante 
de equilíbrio. O subscrito c no K indica que as concentra- 
ções usadas para calcular a constante são expressas em 
concentração em quantidade de matéria (molaridade). 

O numerador da expressão da constante de equilíbrio 
é o produto das concentrações de todas as substâncias no 
lado do produto da equação balanceada, sendo cada uma 
“elevada à mesma potência do coeficiente da equação ba- 
tanceada. O denominador é derivado de maneira seme- 
lhante do lado do reagente da equação balanceada. Assim, 
para o processo de Haber, Nale) + 3 Ho(g) = 2 NHs(g), 
a expressão da constante de equilíbrio é: 
ANP 

[NaH] 

Uma vez que conhecemos a equação química balan- 
ceada de uma reação que atinge o equilibrio, podemos 
escrever a expressão da constante de equilfbrio mesmo se 
não conhecermos o mecanismo da reação. A expressão da 
constante de equilíbrio depende apenas da estequiome- 
tria da reação, e não do seu mecanismo. 

O valor da constante de equilíbrio em qualquer tem- 
peratura não depende das quantidades iniciais de reagen- 
tes e produtos. Também não importa se outras substâncias. 
estão presentes, desde que elas não reajam com um rea- 
gente ou um produto. O valor de Ke depende apenas da 
reação em questão e da temperatura. 


AVALIAÇÃO DE K, 
Podemos ilustrar de que modo a lei de ação das mas- 
sas foi descoberta empiricamente e demonstrar que a cons- 
tante de equilíbrio independe das concentrações iniciais 
“examinando uma série de experimentos que envolvem te- 
tróxido de dinitrogênio e dióxido de nitrogên 


ussi 


Ke 


1199) 


N:O.(g) == 2NO:(s) TIS Io 
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O quimicaarucao; O PROCESSO DE HABER 


A quantidade de comida necessária para alimentar a crescem- 
te população da Terra é muito superior à fornecida por plantas 
fixadoras de nitrogênio. <= (Seção 147, Fixação de nitrogê- 
nio e nitrogenase) Portanto, a agricultura precisa de quantida- 
des substanciais de fertilizantes à base de amônia para terras de 
cultivo. De todas as reações químicas que os humanos apren- 
deram a controlar para seus próprios fins, uma das mais impor- 
tantes é a síntese de amônia a partir de hidrogênio c nitrogênio. 
atmosférico, 

Em 1912, o químico alemão Fritz Haber (1868-1934) desen- 
volveu o processo de Haber (Equação 15.6), podendo também 
ser chamado de processo de Haber-Basch, em homenagem a 
Karl Bosch, o engenheiro que desenvolveu o processo industrial 
em grande escala (Figara 15.4) À engenharia necessária para 
implementar o processo de Haber requer o uso de temperaturas. 
e pressões dificeis de atingir naquela época (aproximadamente 
$00 °C € 200 a 600 atm). 

O processo de Haber fomece um exemplo historicamente in- 
teressante do complexo impacto da química em nossas vidas. 
No início da Primeira Guerra Mundial, em 1914, a Alemanha 
dependia de depósitos de nitrato do Chile para obter os com- 
postos de nitrogênio necessários na fabricação de explosivos. 
Durante a guerra, o bloqueio naval aliado da América do Sul 
contou esse abastecimento. No entanto, com base na reação de 
Haber para fixar o nitrogênio do ar, a Alemanha foi capaz de 
continuar a produzir explosivos. Especialistas avaliaram que a 
Primeira Guerra Mundial teria terminado antes de 1918 se não 
fosse o processo de Haber. 

Depois desse começo infeliz, como um fator importante para a 
manutenção da guerra, o processo de Haber lomou-se a princi- 
pal fonte mundial de nitrogênio fixado, Esse processo permitiu 
a fabricação de fertilizantes, que aumentaram a produtividade 
das culturas, salvando milhões de pessoas da fome. Cerca de 
40 bilhões de libras de amônia são fabricadas anualmente nos 


Estados Unidos, principalmente pelo processo de Haber. A amô- 
nia pode ser aplicada diretamente no solo ou ser convertida em 
sais de amônia, que também são utilizados como fertilizantes, 
Haber cra um alemão nacionalista que apoiou de mancira en- 
tusiasmada os esforços de seu país durante a guerra. Ele atuou 
como chefe do Serviço de Guerra Química da Alemanha durante 
a Primeira Guerra Mundial e desenvolveu o uso de cloro como. 
uma arma de gás tóxico. Consequentemente, a decisão de dar o 
Prêmio Nobel de Química a ele em 1918 foi objeto de polêmica. 
e criticas consideráveis À ironia final, entretanto, veio em 1933, 
quando Haber foi expulso da Alemanha por ser judeu. 


Exercícios relacionados: 15.44, 15.76, 15.92 


Figara 15.4 Um reator de ata pressão em aço utilizado no 
processo de Haber está em exposição no Instituto de Tecnologia de 
Karlsruhe, na Alemanha, onde o processo de Haber fol desenvolvido. 


) EXERCÍC. 


RESOLVIDO 15.1 


Escrevendo expressões das constantes de equilibrio 


Escreva a expressão de equilibrio para K, das seguintes reações: 


(a) 20,8) = 305) 
(b) 2NO(g) + Ch(g) = 2NOCI(g) 
(e) Ag'(aq) + 2NHs(ag) = Ag(NHs);'(ag) 


SOLUÇÃO 

Analise Com base em três equações, devemos escrever uma. 
expressão da constante de equilíbrio para cada uma. 

Planeje Podemos escrever cada expressão aplicando a lei de 
ação das massas, com um quociente com os termos de con- 
contração do produto no numerador e os termos de concentra- 
ção de reagente no denominador. Cada termo de concentração. 
é elevado à potência do seu coeficiente na equação química 
balanceada, 


Resolva 

[e 

fo? 
[Noa 

[No i] 

[Ag(NHs)] 

Lag'INHsP 


mk= 


ox = 


OK = 
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Para praticar: exercício 1 Para praticar: exercício 2 
Para a reação 2 SO,(g) + Ox(g) = 2 SOy(g), qual das aher- — Escreva a expressão da constante de equilíbrio K, para: 
mativas a seguir apresenta a expressão da constant de equil- = (a) (g) + p(s) == 2H1(6) 
R OCE (as) + AB (og) == Camee (an) 
ox, = [SPO ajg, = AO Su? eu i ie: 
e= TOF As0;] 
[sos 2803] 
Ok = wr = AS 
OK = Topo O“ T Asoo] 
Começamos com vários tubos vedados, contendo 
diferentes concentrações de NOy e N10. Os tubos são 
mantidos a 100 °C até que o equilíbrio seja atingido. Em 00400 o! 
seguida, analisamos as misturas e determinamos as con- << Experimento 3 
centrações de equilíbrio do NO; e do N;O,, mostrados na 
Tabela 15.1. S 0,0300 
Para avaliar K,, inserimos as concentrações de equilí- = 
brio na expressão da constante de equilíbrio. Por exemplo. E quo 
com base nos dados do Experimento 1, [NO3] =0,0172 M 
e [N10] = 0,00140 M, encontramos: Experimento 4 
00100) 
= [NO:}? form À 
K= (no) 7 opondo = 02H o 
Tempo — 
Procedendo da mesma maneira, os valores de K, são Figura 15.5 A mesma mistura no é ti zida 


calculados para as outras amostras. Observe na Tabela 15.1 
que o valor de K, é constante (dentro dos limites de erro 
experimental), embora as concentrações iniciais variem. 
Além disso, o Experimento 4 mostra que o equilíbrio pode 
ser atingido ao partir de N;O4 em vez de NO3. Ou seja, o 
equilibrio pode ser atingido a partir de qualquer direção. 
A Figura 15.5 mostra como os Experimentos 3 € 4 re- 
sultam na mesma mistura em equilíbrio, embora os dois. 
experimentos partam de diferentes concentrações de NO2. 
Observe que não são dadas as unidades para o K, na 
Tabela 15.1 ou no cálculo que acabamos de fazer, usando 
os dados do Experimento 1. É uma prática comum escre- 
ver constantes de equilíbrio sem unidades por razões que 
abordaremos mais adiante nesta seção. 


Reflita 


De que maneira o valor de Ka na Equação 15.10, depende das 
concentrações iniciais de NO; e Nz04? 


Se NO; pode aumentar ou min atë que o equilbrio seja atingido. 


CONSTANTES DE EQUILÍBRIO EM 
TERMOS DE PRESSÃO, Kp 

Quando reagentes e produtos em uma reação quími- 
ca são gases, podemos formular a expressão da constante 
de equilibrio em termos de pressões parciais. Quando as 
pressões parciais em atmosferas são usadas na expres- 
são, denotamos a constante de equilíbrio K, (em que o 
subscrito p representa a pressão). Para a reação global da 
Equação 15.7, temos: 


Cora 
P5 (PPF 


em que P4 é a pressão parcial de A em atmosferas, Pa € 
a pressão parcial de B em atmosferas e assim por diante. 


nsan 


Tabela 15.1 Concentrações iniciais e de equilibrio do N,049) e NO:(g) a 100°C. 


NOM) [NOM 


INOJN INO (M) em 


Experimento inicial inicial em equilibrio equilíbrio K 
1 o0 0.0200 0,00140 oom om 
2 so 0030 0,00280 oos om 
3 oo “0400 0,00452 ooo 0213 
4 0.0200 oo 0,00452 ooo 023 
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Conversões entre K, e Kp 
Para o processo de Haber, 


Nale) + 3H:(8) == 2NHy(g) 


K.=9,60 2 300 °C. Calcule Kp para essa reação à temperatura citada. 


SOLUÇÃO 

Analise Partindo do valor do K, de uma reação, devemos cal- 
cular o Kp. 

Planeje À relação entre K e K, é dada pela Equação 15.14. 
Para aplicar essa equação, devemos determinar An comparan- 
do a quantidade de matéria de produto com a quantidade de 
matéria de reagentes (Equação 15.15) 

Resolva Com 2 mols de produtos gasosos (2 NHs) e é mols de 
reagentes gasosos (1 Ny + 3 Hj), An =2— 4 =-2. (Lembre-se 
de que as funções 4 são sempre baseadas em produtos menos 
reagentes.) A temperatura é 273 + 300 = 573 K. O valor da 
constante do gás ideal, R, é 0,08206 L-atm/mol-. Com base 
em Ke = 9,00, obtemos: 


Kp = KART) = (9,60)(0,08206 x 573)? 
(90) 


Terap = AO 


Para praticar: exercício 1 


Para qual das seguintes reações a razão K,/K € maior que 
300K? 


Nals) + Ols) == 2N0(8) 
b) CaCO;(s) === CaO(s) + CO:(8) 
(O NI(CO) (a) == Nils) + 4CO(g) 
(DC) + 2H5(9) = Chila) 


Para praticar: exercício 2 


Para o equilíbrio de 2 SOs) SO) + Ong) Ke é 
408X 10° a 1,000 K- Calcule o valor de Kp. 


Por exemplo, para a nossa reação N2O,/NO), temos: 


Mo) 
Po, 


Ky 


Reflita 
Qual é a diferença entre as constantes de equilibrio K; e Kp? 


Para determinada reação, o valor numérico de K, cos- 
tuma ser diferente do valor numérico de Kp. Devemos, 
portanto, ter o cuidado de indicar, com o subscrito c ou 
p. qual constante estamos usando. É possível, no entanto, 
calcular uma a partir da outra usando a equação do gás 
ideal oo (Seção 10.4): 


PV =nkTenãoP= RT [1512] 
As unidades comuns para n/V' são mol/L, equivalente 
à concentração em quantidade de matéria, M. Para a subs- 
tância À na nossa reação genérica, observamos que: 
Pa = BRT = [AJRT 115413) 
Quando substituímos a Equação 15.13 e expressões 
semelhantes para os outros componentes gasosos da rea- 
ção na Equação 15.11, obtemos uma expressão geral que 
relaciona Kp e Ke: 


K, = KART)” 


A quantidade An representa a variação na quantidade 
de matéria, em mols, de gás na equação química balancea- 
da, que é igual à soma dos coeficientes dos produtos gaso- 
sos menos a soma dos coeficientes dos reagentes gasosos: 


[15.14] 


An = (mols de produtos gasosos) 
= (mols de reagentes gasosos) 


Por exemplo, na reação No04(8) == 2 NOs(g), há 
dois mols do produto NO; e um mol do reagente N04. 
Portanto, ân =2— 1 = 1, € K,= KART), para essa reação. 


115.15) 


Reflita 


É possivel ter uma reação em que Ke = Kp? Em caso positivo, em 
que condições essa relação se sustentaria? 


CONSTANTES DE EQUILÍBRIO 
E UNIDADES 

Você pode se perguntar por que constantes de equilíbrio 
não apresentam unidades. A constante de equilíbrio está 
relacionada à cinética de uma reação e à termodinâmica. 
(Exploraremos essa relação no Capítulo 19) Assim, as cons- 
tantes de equilíbrio derivadas de medidas termodinâmicas | 
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são definidas em termos de atividades em vez de concentra- 
ções ou pressões parciais. 

A atividade de qualquer substância em uma mistura 
ideal é a razão entre a concentração ou a pressão da substn- 
cia, e uma concentração de referência (1 M) ou uma pressão. 
de referência (1 atm). Por exemplo, se a concentração de 
uma substância em uma mistura em equilíbrio é de 0.010 M, 
sua atividade é de 0,010 M/1 M=0,010. As unidades de tais. 
razões sempre se cancelam e, consequentemente, as ativida- 
des não têm unidades, Além disso, o valor numérico da ati- 
vidade é igual à concentração. Para sólidos e líquidos puros, 
a situação é ainda mais simples, uma vez que as atividades. 
mal se igualam a | (novamente um caso sem unidades). 

Em sistemas reais, as atividades também são razões 
que não apresentam unidades. Mesmo que essas ativida- 
des possam não ser exatamente iguais às concentrações, 
vamos ignorar as diferenças. Tudo que precisamos saber 
neste momento é que as atividades não têm unidades. 
Como resultado, as constantes de equilíbrio termodiná- 
mico derivadas delas também não têm unidades. Desse 
modo, é comum escrever todas as constantes de equilíbrio 
sem unidades, uma prática que aderimos neste livro. Em 
cursos de química mais avançados, você pode fazer dis- 
tinções mais rigorosas entre concentrações e atividades. 


Reflita 


Se a concentração de N;04 em uma mistura em equilibrio for 
0,00140 M, qual é a sua atividade? (Considere que a solução. 
éideal) 


15.3 | ENTENDENDO E 
TRABALHANDO COM 
CONSTANTES DE EQUILÍBRIO 


Antes de fazer cálculos com constantes de equilíbrio, 
é importante entender o que a magnitude de uma cons- 
tante de equilíbrio pode nos dizer a respeito das concen- 
trações relativas de reagentes e produtos em uma mistura 
em equilíbrio. Também é útil considerar de que modo a 
magnitude de qualquer constante de equilíbrio depende. 
de como a equação química é expressa. 


MAGNITUDE DAS CONSTANTES 
DE EQUILÍBRIO 


A magnitude da constante de equilíbrio de uma re- 
ação fomece informações importantes sobre a compo- 
sição da mistura em equilíbrio. Por exemplo, considere 
os dados experimentais da reação entre os gases monó- 
xido de carbono e o cloro a 100 °C, para formar fosgênio 
(COCty, um gás tóxico utilizado na fabricação de certos. 
polímeros e inseticidas: 


CO(g) + Ch(s) = coch(s) 
[cock] 


*= [colca] 


= 456 x 10º 


Para que a constante de equilíbrio seja tão grande, o 
numerador da expressão da constante de equilíbrio deve 
ser de, aproximadamente, um bilhão (10°) de vezes maior 
que o denominador. Assim, a concentração do COCI; no 
equilíbrio deve ser muito maior do que a concentração do 
CO ou do Ch e, na verdade, isso é o que se observa expe- 
rimentalmente. Dizemos que esse equilíbrio está desloca- 
do à direita (ou seja, no sentido do produto), Do mesmo 
modo, uma constante de equilíbrio muito pequena indica 
que a mistura no equilíbrio é formada principalmente de 
reagentes. Por fim, dizemos que o equilíbrio está desloca- 
do à esquerda. Em geral, 


Se K>> 1 (K grande): o equilíbrio está deslocado à 
direita e os produtos predominam 


Se K << (K pequeno); o equilíbrio está deslocado à 
esquerda e os reagentes predominam 


Essas situações estão resumidas na Figura 15.6. 
Lembre-se: são velocidades de reações diretas e inversas, 
e não concentrações de reagentes e produtos, que são 
iguais em equilíbrio. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como ficaria a seguinte ilustração para uma reação em que 
Ken 


Reagentes = Produtos 


Reagentes Produtos 


Figura 15.6 Relação entre a magnitude de Kea 
“composição de uma mistura no equilibrio. 


) EXERCÍ 


01 
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Interpretação da magnitude de uma constante de equilíbrio 
Os diagramas a seguir representam três sistemas em equilibrio, todos em recipientes de tamanho igual. (a) Sem fazer cálculos, 
elassifique os sistemas em ordem crescente de X. (b) Se o volume dos recipientes for 1,0 L e cada esfera representar 0,10 mol, 


calcule o Ke para cada sistema. 


SOLUÇÃO 

Devemos determinar a importância relativa das três constantes 
de equilíbrio e, em seguida, calculá-as, 

Planeje (a) Quanto mais produto houver no estado de equil- 
brio em relação ao reagente, maior será a constante de equilí- 
brio. (b) A constante de equilibrio é dada pela Equação 15.8. 
Resolva 

(a) Cada caixa contém 10 esferas. A quantidade de produto em 
cada uma varia da seguinte maneira: (i) 6, Gi) 1, (ii) 8. Assim. 
a constante de equilíbrio varia na ordem (ii) < (i) < (ii, do 
menor (mais reagente) para o maior (mais produto) 

(b) Em (i), temos 0,60 mol. de produto e 0.40 mol. de rea- 
gente, resultando em Ke = 0.60040 = 1,5, (Ao dividir o nó- 
mero de esferas de cada tipo, você consegue obter o mesmo 
resultado: 6 esferav/ esferas = 1,5). Em (ii), temos 0,10 mol. 
de produto e 0,90 mol. de reagente, resultando em K = 
0.10/0,90=0,11 (ou I esfera esferas = 0,11). Em (ii) emos. 
0,80 mol. de produto e 0.20 mol/L de reagente, resultando. 
em K, = 0,80/0,20 = 4,0 (ou 8 esferas/2 esferas = 4,0). Esses 
cálculos conferem com a ordem em (a). 


Comentário Imagine uma ilustração que representa uma re- 
ação com um valor muito pequeno ou muito grande de Ke- 
Por exemplo, como seria a ilustração se Ke = 1 X 103? Nes- 
se caso, precisaria haver 100.000 moléculas de reagente para 
apenas uma molécula de produto, mas isso seria impossível 
de ilustrar. 


Para praticar: exercicio 1 
A constante de equilibrio para a reação NyOu(g) == 


2 NO(g) a 2°C € K, = 2,0. Se cada esfera amarela representa 
1 mol de N10% e cada esfera marrom representa 1 mol de NO, 


qual dos seguintes recipientes de 1,0 L representa a mistura em 
equilibrio a 2°C? 

bol eemi a 
Para a reação Hale) + halg) HIG), K, = 794a 298K e 
K,=55 a 700 K. Com base nesse cenário, a formação de HI 
é favorecida em uma temperatura maior ou menor? 
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DIREÇÃO DA EQUAÇÃO QUÍMICA E K 
Vimos que podemos representar o equilíbrio entre 

Ns04/NO; com a seguinte equação: 

2NO/s) 


11516] 
0212 (a 100°C) 


“Também podemos considerar esse equilíbrio com re- 
lação à reação inversa, a seguir: 


2NO:(s) NOu(s) 
A expressão de equilíbrio é, então: 


nsan 


A Equação 15.17 é a recíproca da expressão dada 
na Equação 15.16. A expressão da constante de equi- 
líbrio para uma reação em uma direção é a recíproca 
da expressão para uma reação na direção inversa. 
Consequentemente, o valor numérico da constante de 
equilíbrio da reação em uma direção é recíproco ao da 
reação inversa, Assim, ambas as expressões são igual- 
mente válidas, mas não faz sentido dizer que a constante 
de equilíbrio para o equilíbrio entre o NO; e o N20% 
é “0,212” ou "4,72", a menos que indiquemos de que 
maneira a reação de equilíbrio é escrita, especificando 
a temperatura, Portanto, sempre que você estiver usando 
uma constante de equilíbrio, deve escrever a equação 
química balanceada associada. 


Reflita 


Para a reação PCls(g) === PCh(g) + Chl), a constante de 
equilibrio Ke= 1,1 X 107? a 400 K. Qual é a constante de equi- 
Ítrio para a reação PClh(g) + Clag) === PCls(g) a 400 K? 


= [N0] 

Ke Ino] 
que é o quadrado da expressão da constante de equilíbrio, 
dada ca Eguação 15,10 para a reação expressa na Equação: 
15.1: [NO;]/1N;0,]. Como a nova expressão da constan- 
te de equilíbrio é igual 20 quadrado da expressão origi- 
nal, a nova constante de equilibrio K € igual ao quadrado 
da constante original: 0.212? = 0,0449 (a 100 °C). Mais 
uma vez, é importante lembrar que você deve relacio- 
nar cada constante de equilíbrio com que trabalha a uma 
equação química balanceada específica. As concentrações. 
das substâncias presentes na mistura no equilíbrio serão 
iguais, independentemente do modo com que você esere- 
ve a equação química, apesar de o valor de K, calculado 
“depender completamente da maneira como você escreve 
a reação. 


Reflita 
Como a magnitude de Kp para a reação 2 Hg) == Hi0) + 


1/0) é alterada se o equilibrio for escrito como 6 Hg) = 
3 HA0) +3 lg 


De modo semelhante ao que fizemos no caso da lei 
de Hess, também é possível calcular a constante de eq 
Mbrio de uma certa reação, desde que sejam conhecidas 
as constantes do equilibrio de outras reações, que, se so- 
madas, resultam na reação que queremos. == (Seção 5.6) 
Por exemplo, considere as duas reações a seguir, suas ex- 
pressões de constante de equilíbrio e suas constantes de 
equilíbrio a 100 °C são: 


1. 2NOBr(g) = 2NO(g) + Br(g) 


— NOPIBA) 


Ka = on 


= 0014 


2 Br(g) + Ch(g) = 2BCi(g) 


RELACIONANDO A ESTEQUIOMETRIA 
DA EQUAÇÃO QUÍMICA E AS 
CONSTANTES DE EQUILÍBRIO 

Há diversas maneiras de escrever uma equação quími- 
ca balanceada para uma determinada reação. Por exemplo. 
se multiplicarmos a Equação 15.1, N;0,(g)===2 NO Xg) 
por 2, teremos: 


2N;0(8) == 4NO(s) 


Essa equação química está balanceada e pode ser es- 
crita dessa maneira em alguns contextos. Portanto, a ex- 
pressão da constante de equilíbrio para essa equação é: 


[Bren 


«a = Tanlcn] ” 


12 


O somatório dessas duas equações é: 
3. 2NOBr(g) + Ch(s) == 2NO(g) + 2BrCI(8) 


Você pode provar algebricamente que a expressão da 
constante de equilíbrio da reação 3 é o produto das ex- 
pressões das reações 1 e 2: 


= INOPjBronf 


NO [Bn] 
— [NoBIC) 


[NOB] 


[Brci] 
(Bajtch) 


Ka 
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Assim, equilíbrio original elevada a uma potência igual a 
esse número, 
Ka = (Ka)(Ka) = (0014)(72) = 010 
A+B C+D & 
Para resumir: nA +nB = nC + aD K=RK? 


1. A constante de equilíbrio de uma reação na direção 
inversa é igual o inverso (ou recíproco) da constante 3. A constante de equilíbrio de uma reação global que 


de equilíbrio da reação na direção direta: € resultado do somatório de duas ou mais reações é 
E igual ao produto das constantes de equilíbrio das rea- 
A+B = C+D K ções individuais: 
c+D A+B K=1/K, 
A+B +D K 
2. A constante de equilíbrio de uma reação que foi C+F == G+A K 
multiplicada por um número € igual à constante de B+F == DFG K 


HF(ag) == Hº(ag) + F'(og) K= 68104 
HC Oda) = 2H'(a4) + COF (ag) K = 38x 10% 


determine o valor de K, da reação 


2HF(aq) + COF" (aq) = 2F (aq) + HC :Ouaq) 


SOLUÇÃO 
Analise Com base em duas equações balanceadas e nas cons- Ao inverter a segunda equação e fazer novamente a alteração 
tantes de equilíbrio correspondentes, devemos determinar a correspondente a sua constante de equilíbrio (assumindo o re- 
constante de equilfbrio de uma terceira equação, que está rela- cíproco, obtemos: 

cionada às duas primeiras. 

Planeje Não podemos simplesmente somar as duas equações. 2H*(a9) + COP-a) = HC,0,(ag) 

para obter a lerceira. Em vez disso, precisamos determinar K 1 =26x10º 
como manipular essas equações para chegar a equações que 38x 105 

podemos somar para obter a equação desejada. 

Resolva Se multiplicarmos a primeira equação por 2 e fizer- 
mos a alteração correspondente a sua constante de equilibrio 
(elevando à segunda potência, obtemos: 


“Agora, temos duas equações que podem ser somadas para re- 
saltar na equação global, possibilitando a multiplicação dos 
valores de K individuais para chegar à constante de equilt- 


2HF(a4) = 2H"(09) + 2F (ug) Lodi 
K= (68x 10%)? = 46x 107 


2HF(oq) == 2H'(0g)+2F (0) K=46X107 
2Hº(0q) + CO, (ag) HC Odag) K=25x 10 


2HF(ag) + COF (ag) = 2F (09) + HiCO0g) K, = (46 x 10°)(26 X 10º) = 012 


Para praticar: exercício 1 
Dadas as constantes de equilíbrio para as duas reações seguin- HNO;(ag) === H (ag) + NOF (aq) K, = 45X 10% 
tes em solução aquosa a 25°C, HSO,(aq) == 2H'(a9) + SOy (ag) K, = 11X 10° 
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qual éo valor de K para a reação? 


2HNO;(aq) + SO- (ag) == HSOs(ay) + 2NOs (ag) 


(a)49 x 108, 0) 41 x 10%, 
(82X 10, (d) 18X 1È, (e) 54 x 10°. 


Para praticar: exercicio 2 
Uma vez que, a 700 K, K, = S40 para a reação Hs(g) + Tale) 
= 2 Hig) e Kp = 1,04% 10™ para a reação Nal) + 3 Hale) 
= 2 NHylg), determine o valor de Kp para a reação 2 NHs(g) 
+3 Le) = 6 Hile) + Nala) + Neg) a 700 K. 


15.4 | EQUILÍBRIOS HETEROGÊNEOS 


Muitos equilíbrios envolvem substâncias que estão 
todas na mesma fase, Tais equilíbrios são chamados de 
equilíbrios homogêneos. Porém, em alguns casos, as 
substâncias em equilíbrio estão em diferentes fases, dan- 
do origem a equilíbrios heterogêneos — assim como o 
equilíbrio que ocorre quando o cloreto de chumbo(1T) sáli- 
do se dissolve em água para formar uma solução saturada: 
PoCh(s) = P (aq) + 2CF(ag) [15.18] 
Esse sistema € composto por um sólido em equilf- 
brio, com duas espécies aquosas. Se quisermos escrever a 
expressão da constante de equilíbrio para esse processo, 
enfrentaremos um problema que não foi visto anterior- 
mente; como podemos expressar a concentração de um 
sólido? Se fôssemos realizar experimentos começando 
com quantidades variadas de produtos e reagentes, des- 
cobriríamos que a expressão da constante de equilíbrio da 
reação da Equação 15.18 é: 


Pe?“ {cr}? 115.19) 


Desse modo, nosso problema de como expressar 
a concentração de um sólido não é relevante, porque o 
PbCI;(s) não aparece na expressão da constante de equili- 
brio. De maneira mais geral, pode-se afirmar que, sempre 
que um sólido ou um líquido puro está envolvido em um 
equilíbrio heterogêneo, sua concentração não está incluí- 
da na expressão da constante de equilíbrio. 

O fato de que os sólidos e os líquidos puros ficam de 
fora das expressões da constante de equilíbrio pode ser ex- 
plicado de dois modos. Em primeiro lugar, a concentração 
de um sólido ou de um líquido puro tem um valor cons- 
tante. Se duplicarmos a massa de um sólido, seu volume 
também será duplicado. Assim, sua concentração, que se 
relaciona com a razão entre a massa e o volume, permanece 
igual. Como expressões da constante de equilíbrio incluem. 
termos apenas para reagentes e produtos, cujas concentra- 
ções podem variar durante uma reação química, as concen- 
trações de sólidos e líquidos puros são omitidas. 

A omissão também pode ser racionalizada de uma 
segunda maneira. Lembre-se de que, na Seção 15.2, vi- 
mos que em uma expressão de equilíbrio termodinâmico 
o que está substituído é a atividade de cada substância, ou 
seja, a razão entre a concentração e um valor de referên- 
cia. Para uma substância pura, o valor de referência é a 
concentração da substância pura, de modo que a atividade. 
de qualquer líquido ou sólido puro é sempre 1. 


Reflita 


Escreva a expressão da constante de equilibrio para à evapo- 
ração da água, H00) = H09), em termos de pressões 
parciais. 


A decomposição de carbonato de cálcio € outro 
exemplo de uma reação heterogênea: 


CaCOy(s) = CaO(s) + COg) 


Ao omitir as concentrações dos sólidos com base na 
expressão da constante de equilíbrio, temos: 


K = [CO e K,= Pos 


Essas equações mostram que, em uma dada tempera- 
tura, o equilíbrio entre o CaCOs, o CaO e o CO) sempre 
conduz à mesma pressão parcial de CO; enquanto os três. 
componentes estão presentes. Conforme a Figura 15.7, 
temos a mesma pressão de CO, independentemente das. 
quantidades relativas de CaO e CaCO3. 

Quando um solvente representa um reagente ou um 
produto no equilíbrio, sua concentração é omitida na ex- 
pressão da constante de equilibrio desde que as concentra- 
ções de reagentes e produtos sejam baixas, de modo que o 
solvente representa essencialmente uma substância pura. 
Aplicando essa regra a um equilíbrio que envolve a água 
como solvente, 


O(I) + COP (ag) = OH (ag) + HCOs (ag) 
115.20) 


resulta em uma expressão da constante de equilíbrio que 
não contém [H,0]: 
[tom jtHcos) 


e = 11521) 
[co] 


Reflita 


Escreva a expressão da constante de equilibrio para a reação 
Niog) + H0(1) = NH (ag) + OH (ag) 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
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“Se um pouco de C0-(g) fosse liberado da redoma de vidro superior e, em seguida, ela fosse vedada novamente e o sistema atingisse. 
novamente o equilibrio, a quantidade de CaCOs(5) aumentaria, diminuiria ou permaneceria igual? 


CaCO;()=— C101) + CO;(8) 


Figura 15.2 Auma dada temperatura, a pressão de equilibrio de CO) nas 
redomas igual independentemente da quantidade presente de cada sólido. 


Escrevendo expressões da constante de equilíbrio para reações heterogôneas 


Escreva a expressão da constante de equilibrio K, para: 


(a) COS) + Ha) = COl) + HON 
(b) S10:(9) + 2CO(s) = Sal) + 2CO;(3) 


SOLUÇÃO 

Analise A partir de duas equações químicas, ambas em eqvilí- 
brio heterogêneo, devemos escrever as expressões da constan- 
te de cquilfbrio correspondente. 

Planeje Vamos aplicar a lei da ação das massas, omitindo. 
quaisquer sólidos e líquidos puros das expressões. 

Resolva 

(a) A expressão de constante de equilibrio é: 


Uma vez que HzO aparece na reação como um líquido, sua con- 
centração não aparece na expressão da constante de equilíbrio. 


(DA expressão da constante de equilíbrio é: 


oco 

K [oF 

Como o SnO) e o Sn são sólidos puros, suas concentrações não 
qm a po da cr o 

Para praticar: exercício 1 

Considere o equi estabelecido em tema olção sarada 
de cloreto de prata, Ag“(ag) + CF (aq) == AgCI(s). Se AgCI 
ido Pc adicionado a Epia sloços qa sen com 
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concentração de fons Ag* e CT na solução? (a) [Ag*] e [CI] 
vão aumentar, (b) [Ag”] e [CI] vão diminuir, (e) [A8"] vai 
aumentar e (CF) vai diminuir, (d) [Ag”] vai diminuir e [CI] 
vai aumentar, (e) [Ag*] e [CY ] não serão alterados. 


Para praticar: exercício 2 
Escreva as seguintes expressões da constante de equilíbrio: 
(a) K para Cr) + 3 Ag'(ag) = CO" (ag) +3 Agla), 

CO) K, para 3 Fe) + 4 KOl) === FesOu(o) + 4 Hat). 


) EXERCÍC! 


Cada uma dessas misturas foi colocada em um recipiente fe- 
chado e deixada em repouso: 

(a) Caco) 

(b) C200) e CO») a uma pressão maior que o valor de K, 
(6) CaCO o) e COn(g) a uma pressão maior que o valor de Kp 


(8) CACO ss) e CaO(5) 
Determine se cada mistura pode atingir o equilíbrio ou não: 


CaCOs(s) == CaO(s) + CO(g) 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos responder qual das várias combinações de 
espécies pode estabelecer um equilíbrio entre o carbonato de 
cálcio e os seus produtos de decomposição: o óxido de cálcio 
e o dióxido de carbono. 

Planeje Para atingir o equilíbrio, o processo direto e o proces- 
so inverso devem ser possíveis de ocorrer. Para que o processo 
direto aconteça, um pouco de carbonato de cálcio deve estar 
presente, Já para que o processo inverso ocorra, tanto o óxido 
de cálcio quanto o dióxido de carbono devem estar presentes. 
Em ambos os casos, os compostos necessários podem estar 
presentes inicialmente ou ser formados durante a reação das 
outras espécies, 

Resolva O equilíbrio pode ser atingido em todos os casos, ex- 
ceto em (c), contanto que estejam presentes quantidades sufi- 
cientes de sólidos. (a) O CaCO; simplesmente se decompõe, 
formando CaO(1) e COs(4) até que seja atingida a pressão de 
CO; no equilíbrio. No entanto, deve haver CaCO; suficiente 
para permitir que a pressão de CO; atinja o equilírio (b) O 
CO) continua a reagir com o Cal, até que a pressão parcial de 
CO) diminua para o valor no equilibrio. (e) Como não há CaO 
presente, o equilíbrio não pode ser atingido, uma vez que não 
há como diminuir a pressão de CO) até o seu valor no equi- 
lírio (seia necessário que um pouco de CO; reagisse com o 


C20). (d) A situação é essencialmente a mesma que em (a): 
CaCO; decompõe-se até que o equilíbrio seja atingido. A pre- 
senga de CaO inicialmente não faz diferença. 


Para praticar: exorcício 1 
Se 840 g de NHHS(s) forem colocados em um recipiente ve- 
dado com um volume de 1,0 L e aquecidos a 200 °C, a reação 
NHHS) = NHy(g) + HsS(g) ocorrerá. Quando o siste- 
ma atinge o equilibrio, um pouco de NH,HS(s) ainda estará 
presente. Qual das seguintes alterações levará a uma redução 
ma quantidade de NH;HS(s) presente, considerando em todos. 
os casas que o equilibrio é restabelecido depois da alteração? 
(a) Adicionar mais NHy() so recipiente, (b) Adicionar mais 
Hg) a0 recipiente, (c) Adicionar mais NH4HS ao recipiente, 
(d) Aumentar o volume do recipiente, (e) Diminuir o volume 
do recipiente. 

Para praticar: exercicio 2 

Quando Fe30,0) € adicionado em um recipiente fechado, qual 
das seguintes substâncias — Hle), H:OW), 0x4) — permite 
que o equilibrio seja estabelecido na reação 3 Fe(s) + 4 HOR) 
== FeO) +4 Hg? 


15.5 | CÁLCULO DAS CONSTANTES 
DE EQUILÍBRIO 


O cálculo da constante de equilíbrio é simplificado 
se pudermos medir as concentrações no equilíbrio de 
todos os reagentes e produtos em uma reação química, 
como fizemos com os dados da Tabela 15.1. Para isso, 
vamos inserir todas as concentrações das espécies no 
equilíbrio na expressão da constante de equilíbrio 
da reação. 

Muitas vezes, não sabemos as concentrações de equi- 
brio de todas as espécies em uma mistura em equilíbrio. 
No entanto, a partir do conhecimento das concentra- 
ções inicial e no equilíbrio de pelo menos uma espécie, 


geralmente podemos usar a estequiometria da reação para 
deduzir as concentrações no equilíbrio das demais, As se- 
guintes etapas descrevem o procedimento: 


1. Tabele todos os valores conhecidos de concentrações. 
iniciais e no equilíbrio das espécies que aparecem na 
expressão da constante de equilíbrio. 

2. Para aquelas espécies para as quais as concentrações 
iniciais e no equilíbrio são conhecidas, calcule as va- 
riações de concentração que ocorrem à medida que o 
sistema atinge o equilíbrio. 

3. Utilize a estequiometria da reação (isto é, os coefi- 
cientes na equação química balanceada) para calcular 
as variações na concentração de todas as outras espé- 
cies na expressão da constante de equilíbrio. 
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4. Utilize as concentrações iniciais da etapa 1 cas S. Determine o valor da constante de equilíbrio. 
variações na concentração da etapa 3 para calcular s E 
EA E A melhor maneira de fazer esse tipo de cálculo éa 
qué snceiaçõos po ela o ta des espessa 


) EXERCÍCIO RESOLVIDO 15 


Cálculo de K quando todas as concentrações no equilibrio são conhecidas 
Depois que uma mistura de gases de hidrogênio e nitrogênio atinge o equilíbrio a 472 °C em um recipiente, verifica-se que ela 
contém Hza 7,38 atm, Nza 2,46 atm e NH; a 0,166 atm. Com base nesses dados, calcule a constante de equilíbrio K, da reação 


Ng) + 3Hale) = 2NHy(g) 


SOLUÇÃO 

Analise Com base na equação balanceada e nas pressões par- 
cais em equilíbrio, devemos calcular o valor da constante de 
equilíbrio, 

Planeje Aplicando a equação balanceada, escrevemos a ex- 
pressão da constante de equilíbrio. Em seguida, substituímos. 
as pressões parciais em equilibrio na expressão e resolvemos o 
cálculo para encontrar Kp- 

Resolva 


; 
PRO) (0.166)? 


É R T Bagaap T X 19 


Para praticar: exercicio 1 


qual eles reagem, formando SOs(g). Se o recipiente contiver 
0,669 atm de SO(g), 0.395 atm de Og) ¢ 0,0851 atm de 
SOl) qual será a constante de equilíbrio K, para a reação 
após o sistema atingir o equilibrio 2 SOx(g) + Og) = 
2 S038)? (a) 0.0410, (b) 0,322, (6) 2444, (0) 3,36, (6) 3.11 


Para praticar: exercício 2 

Descobre-se que uma solução aquosa de ácido acético possui as 
seguintes concentrações de equilibrio, a 25 *C: [CH;COOH] = 
1,65% 10? M; [H°] = 5.44 X 10º M; e ICHSCOO = 5,44 X 
10% M. Calcule a constante de equilibrio Ke para a ionização 
do ácido acético a 25°C. A reação é: 


Uma mistura de dióxido de enxofre gasoso e oxigênio € adi- 
cionada a um recipiente de reação e aquecida a 1.000 K, no 


) EXERCÍCI! 


RESOLVIDO 15.8 


CH;COOH(ag) = Hº(ag) + CH;COO"(ag) 


Cálculo de K com base nas concentrações inicial e de equilíbrio 
Um sistema fechado, inicialmente contendo Hz 1.000 X 103 M e 13 2,000 X 10 M a 448 °C, atinge o equilibrio e, nesse equi- 
brio, a concentração do HI é 1,87 X 1073 M. Calcule o K, a 448 °C para a seguinte reação: 


Ho(g) + h(s) = 2H1(5) 


is de hehea 
concentração do HI no equilíbrio, devemos calcular a constan- 
te de equilíbrio X para Hts) + Ig) = 2 Hils). 

Planeje Construímos uma tabela para encontrar as concentra- 
ções no equilíbrio de todas as espécies e, em seguida, usamos 
tais concentrações para calcular a constante de equilibrio. 


Resolva 
(1) Tabelamos as concentrações inicial e de equilíbrio de quan- 
tas espécies for possível. Também deixamos espaço na tabela 
para listar as alierações nas concentrações. Como mostrado a 
segui, é conveniente usar a equação química como cabeçalho 
da tabela. 


HO + b) = 2H) 
Concentração inicial W) 100x10 | 2000x103] o 
Variação na concentração W) 
Concentração no equilibrio W) 187x10 
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(2) Calculamos a variação na concentração de HI, que é a diferença entre o equilíbrio e os valores iniciais: 


Variação na [i 


87X 102 M-0=1,87x 10M 


(3) Usamos os valores dos coeficientes da equação balanceada, para relacionarmos a variação na [HI] com as variações na [Ha] e [ls]: 


(iron it pm 


dE ne) molde; 
; =0935x 10° 
(1x10 L ei aN L 


(4) Calculamos as concentrações do Hz e do lz no equilíbrio usando concentrações iniciais e variações na concentração. A con- 
centração no equilíbrio será igual à concentração inicial menos o que foi consumido durante a reação (variação na concentração): 


THa) = 1,000% 1073 M = 0.935 x 1073 M= 0,065 x 10° A4 
1h) =2,000x 10° M- 0935x 102 M = 1,065 x 107 M 


(5) Agora nossa tabela está completa (com as concentrações no equilibrio em azul para dar ênfase): 


Ho) + ho == 2mo 
Concentração inicial W) 1900x107[ zox] o 

Variação da concentração (M) | -0.935 x 1077 | -0,935 x 10° | +1,87 x 1077 
Concentração no equibio h | 0.965710] 1065x107] 187x107 


Observe que ax entradas para as variações são negativas quan- 
“do um reagente é consumido, e positivas quando um produto 
é formado. Finalmente, aplicamos a expressão da constante de 
equilibrio para calculé laz 


(EEL 


Tomas x 10)(1065 x 10) ~ *! 


Comentário Esse mesmo método pode ser aplicado a proble- 
mas de equilíbrio entre gases para o cálculo de Kp. Nesse caso, 
as pressões parciais são usadas como entradas da tabela em 
vez das concentrações em quantidade de matéria. Seu profes- 
sor pode se referir a esse tipo de tabela como rabela JVE, em 
que IVE representa Inicial — Variação — Equilibrio. 


Paza praticar: oxencteio l O O OO O O O O UU 
Na Seção 15.1, discutimos o equilibrio enre N:O48) € 
NO48). Vamos voltar àquela equação em um exemplo quan- 
itativo. Quando 9,2 g de N:O, congelado são adicionados 
ao recipiente de reação de 0.50 L e o recipiente é aquecido a 
400 K, atingindo o equilibrio, determina-se que a concentra- 
ção de N30, € 0,057 M. Dada essa informação, qual é o valor 
de K para a reação N;0 (9) —* 2 NO:(4) a 400 K? (n) 023, 
©) 0.36, (€) 0,13, (A) A, (02.5. 

Para praticar: exercício 2 

O composto gasoso BICI se decompõe a uma temperatura cle- 
vada em um recipiente vedado: 2 BrC1(g) == Brale) + Cla). 
Inicialmente, o recipiente é aquecido a 500 K com uma pressão. 
parcial de BrCI(g) de 0.500 atm. Em equilíbrio, a pressão par- 
cial do BrC'(g) € 0,040 atm. Calcule o valor de Ka 500 K- 


18.6 | APLICAÇÕES DAS 
CONSTANTES DE EQUILÍBRIO 


Vimos que a magnitude de K indica de que modo uma 
reação prossegue. Se K for muito grande, a mistura no 
equilíbrio será formada, principalmente, por substâncias 
no lado do produto da equação da reação, Isto é, a reação 
estará bastante deslocada para a direita. Por outro lado, 
se K for pequeno (isto é, muito inferior a 1), a mistura no 
equilíbrio será formada, principalmente, por substâncias. 
no lado do reagente da equação. A constante de equilf- 
brio também nos permite: prever a direção em que uma 


mistura reacional atinge o equilíbrio; e calcular as con- 
centrações de reagentes e produtos no equilfbri 


PREVENDO A DIREÇÃO DA REAÇÃO 

Para a formação de NH3 a partir de Nz é Ha (Equa- 
são 15.6), K.=0.I05 a 472 "C. Suponha que coloquemos 
2,00 mols de Ho, 1,00 mol de Nz € 2,00 mols de NH; em 
um recipiente de 1,00 L a 472 °C. De que forma a mis- 
tura vai reagir para atingir o equilíbrio? O Nz e o Hz vão 
reagir para formar mais NH ou o NH; vai se decompor 
em Nze H3? 


Para responder a essa pergunta, substituímos as con- 
centrações iniciais a partir de Nz, Hz e NHy na expressão. 
da constante de equilíbrio « comparamos o seu valor com 
a constante de equilíbrio: 


Into 
[NF 


(200? 
Goo); 
= 0,500 enquanto K, = 0,105 


11522] 


Para atingir o equilíbrio, o quociente INH;/N;] 
[Ha]? deve diminuir a partir do valor inicial de 0,500 até 
o valor de equilíbrio de 0,105. Como o sistema é fechado, 
essa mudança pode acontecer somente quando a [NHs] 
diminuir e a [No] e a [Hz] aumentarem. Assim, a reação 
segue em direção ao equilíbrio, mediante a formação de 
Ne Ha a partir de NHs; isto é, a reação dada na Equação 
15.6 prossegue da direita para a esquerda. 

Essa abordagem pode ser formalizada mediante a 
definição de uma quantidade chamada de quociente de 
reação. O quociente de reação, Q, é um número obtido 
a partir da substituição de concentrações de reagentes 
e produtos, ou pressões parciais, em qualquer ponto de 
uma reação na expressão da constante de equilíbrio. Por- 
tanto, para a reação geral: 


aA+bB == dD + eE 


o quociente de reação em termos de concentrações em 
quantidade de matéria é: 


„= [DMEF 
[AFB 


(A quantidade relacionada Q, pode ser escrita para 
qualquer reação que envolva gases, usando pressões par- 
ciais em vez de concentrações.) 

Embora usemos o que parece ser a expressão da cons- 
tante de equilíbrio para calcular o quociente de reação, as 
concentrações que utilizamos podem ou não ser as con- 
centrações de equilíbrio. Por exemplo, quando substitut- 
mos as concentrações iniciais na expressão da constante 
de equilíbrio da Equação 15.22, obtemos Q, = 0,500, en- 
quanto Ke = 0,105. A constante de equilíbrio tem apenas 


(A 11523) 
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um valor para cada temperatura. O quociente da reação, 
no entanto, varia à medida que a reação prossegue. 

Então, para que serve o Q? Algo prático que po- 
demos fazer com o Q é dizer se nossa reação está real- 
mente em equilíbrio, que é uma opção especialmente 
“útil quando uma reação é muito lenta. Podemos tomar 
amostras da mistura reacional à medida que a reação 
ocorre, separar os componentes e medir as suas con- 
centrações. Em seguida, podemos inserir esses núme- 
ros na Equação 15.23 para a reação, Para determinar 
se estamos em equilíbrio ou em qual direção a reação 
segue até atingir o equilíbrio, comparamos os valores. 
de Qe © K ou Q, € Kp Surgem, dessa forma, três situ- 
ações possíveis: 


* Q< K: a concentração dos produtos é muito peque- 
na e a de reagentes é muito grande. A reação atinge 
o equilíbrio mediante a formação de mais produtos; 
prosseguindo da esquerda para a direita. 

+ Q= K: o quociente da reação é igual à constante de 
equilíbrio apenas se o sistema estiver em equilíbrio. 

* Q> K: a concentração de produtos é muito grande 
e a de reagentes é muito pequena. A reação atinge 
o equilíbrio mediante a formação de mais reagentes; 
prosseguindo da direita para a esquerda. 


ao comparar Q e K a uma dada temperatura. 


) EXERCÍCIO RESI 


DO 15. 


Prevendo a direção para alcançar o equilíbrio 


A 448 "C, a constante de equilíbrio K, para a reação: 


Holg) + h(s) = 2H1(8) 
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€ 50,5. Preveja a direção em que a reação ocorre para atingir o equilíbrio se começarmos com 2,0 x 10° mols de HI, 10x 10 


mols de Hz € 3,0% 10°? mols de Iz em um recipiente de 2,00 L. 


SOLUÇÃO 

Analise A parir do volume e das quantidades de matéria ini- 
ciais das espécies em uma reação, devemos determinar em que 
direção a reação deve ocorrer para atingir o equilíbrio. 
Planeje Podemos determinar a concentração inicial de cada 
uma das espécies presentes na mistura reacional. Com iso, é 
possível substituir as concentrações na expressão da constante 
de equilíbrio para calcular o quociente da reação, Q,. Compa- 
fando a magnitude da constante de equilíbrio, que é dada, e 
o quociente da reação, vamos saber em que direção a reação 
ocorrerá. 

Resolva As concentrações iniciais são 


[HI] = 20 X 102mol/200L = 10x 10°M 
[Hi] = 140 X 102mol/200L = 50 x 102M 
[6] = 30 x 102mol/200L = 1,5 X 10724 


O quociente da reação é, portanto, 


cup (ox 1037 


Como Q, < K,, para atingir o equilibrio, a concentração de HI 
“deve aumentar c as concentrações de Ho e Ia devem diminuir, 
a reação escrita ocorre da esquerda para a direita para alcançar 
o equilíbrio. 


Para praticar; exercício 1 

Qual das seguintes afirmações descreve precisamente o que 
aconteceria com a direção da reação descrita neste Exercício 
resolvido se o tamanho do recipiente fosse diferente de 2,00 
L? (a) A reação ocomeria na direção oposta (da esquerda para 
a direita) se o volume do recipiente fosse substancialmente re- 
duzido. (b) A reação ocorreria na direção oposta se o volume 
So recipiente fosse substancialmente expandido. (€) A direção 
dessa reação não depende do volume do recipiente. 

Para praticar: exercicio 2 

A L000 K, o valor de K, para a reação 2 SO (8) = 2 50:49) 
+ Oxx) é 0,338, Calcule o valor de Q, e preveja a direção 
em que a reação ocorre em direção ao equilíbrio se as pres- 
sões parciais iniciais forem Pso, = 0,16 atm, Pso, = 0:41 atm, 
Po,=25 am, 


“Tu Box 105103 !2 
CÁLCULO DE CONCENTRAÇÕES 
NO EQUILÍBRIO 


Frequentemente, químicos precisam calcular as quan- 
tidades de reagentes e produtos presentes no equilíbrio 
em uma reação para a qual a constante de equilíbrio é co- 
nhecida, A abordagem na resolução de problemas como 
esse é semelhante à que usamos para avaliar constantes. 


de equilíbrio: tabelamos as concentrações iniciais ou as 
pressões parciais, as variações nessas concentrações ou 
as pressões e concentrações finais ou as pressões par- 
ciais no equilíbrio. Geralmente, acabamos aplicando a 
expressão da constante de equilíbrio para derivar uma 
equação que deve ser resolvida para encontrarmos uma 
quantidade desconhecida, como mostra o Exercício re- 
solvido 15.10. 


Cálculo de concentrações de equilíbrio 
Para o processo de Haber, Nag) + 3 Hlg) = 2 NHy(g), Kp = L45X 10°, a S00 °C. Em uma mistura em equilíbrio dos três gases. 
500°C, a presão parcial do Hz € 0.928 tm e a do Nzé 0432 atm. Qual € a pressão parcial de NH nessa mistura no equilibrio? 


SOLUÇÃO 

Analise Com base na constante de equilibrio, Ap. é nas pres- 
sões parciais no equilíbrio de duas das três substâncias presen- 
tes na equação (N3 e Hoy), devemos calcular a pressão parcial 
da terceira substância (NHs) no equilíbrio. 

Planeje Podemos definir K, como igual à expressão da cons- 
tante de equilibrio e substitui nas pressões parciais que co- 
nhecemos. Então, podemos resolver a equação para encontrar 
o único valor desconhecido. 

Resolva Tabelamos as pressões de equilibrio: 


Nolg) + 3 Holg)==2 NHy(g) 


Pressão de equilíbrio (atm) 0.422 0928 x 


Como não sabemos a pressão de NH no equilíbrio, ela é re- 
presentada com um x. No quilo, a pressões dever sait- 
fazer a expressão da constante de equilíbrio: 
(Ban)? 2 
RR E 
ETRA aoa 1 
ga E pe é 


aè = (LAS X 10%)(0432)(0928) = 501 x 104 
= VSI X OS = 24X 10am = Boy, 


Confira Sempre podemos conferir nossa resposta utilizando-a 
para recalcular o valor da constante de equilíbrio: 


(228 x 1077 ça 
o= aaao — 148 X 10 
Para praticar: exercício 1 
A 300 K, a reação 2 NOCE) + Chje) === 2 NOCNE) tem 
Kp = S1, Em uma mistura em equilibrio a $00 K, a pressão 
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parcial do NO €0,125 atm e do Cl € 0,165 atm. Qual é a pres- 
são parcial do NOCI na mistura em equilíbrio? (a) 0.13 atm, 
(0036 atm, (€) 1,0 atm, (d) 5.1 X 109 atm, (€) 0,125 atm. 
Para praticar: exercício 2 

A 500 K, a reação PCls(g) === PC(g) + ChG) tem K, = 
0,497. Em uma mistura em equilibrio a 500 K, a pressão par- 
cal do PCI é 0,860 atm e a do PCI é 0.350 atm. Qual é a 
pressão parcial do Cl na mistura em equilibrio? 


Em muitas situações, sabemos o valor da constante 
de equilíbrio e as quantidades iniciais de todas as espé 
cies, Devemos, então, resolver a equação para encontrar 
os valores de equilíbrio. Resolver esse tipo de problema 
geralmente implica tratar a variação na concentração 


como uma variável. A estequiometria da reação resulta 
na relação entre as alterações nas quantidades de todos os 
reagentes e produtos, como ilustra o Exercício resolvido 
15.1]. Os cálculos costumam envolver a fórmula quadrá- 
tica, como você verá neste exercício. 


JIDO 18.11 


Cálculo de concentrações de equilíbrio a partir de concentrações iniciais 
Um frasco de 1,000 L é preenchido com 1,000 mol de Hag) e 2.000 mols de Tz(g) a 448 *C. O valor da constante de equilibrio 


Ke para a reação 


Hals) + h(s) = 2H1(5) 


2.448 “C € 50,5. Quais são as concentrações (em mols por litro) de Ha, Iz e HI no equilíbrio? 


de equilíbrio € nas quantidades iniciais de reagentes no reci- 
piente, devemos calcular as concentrações de todas as espécies 
no equilibrio, 

Planeje Nesse caso, não temos nenhuma das concentrações no 
equilíbrio. Então, teremos que desenvolver algumas relações. 
que interligem as concentrações iniciais às concentrações no- 
equilíbrio. O procedimento é semelhante em muitos aspectos. 


ao descrito no Exercício resolvido 15.8, no qual calculamos 
uma constam de equilivrio, utilizando as concentrações. 
iniciais, 

Resolva 

(1) Observamos as concentrações iniciais de Hz e la [H3] = 
1.000 M e [l] = 2,000 M 

(2) Construímos uma tabela na qual listamos as concentrações 
iniciais: 


H + o == o 
Concentração inicial (M) 1000 2000 g 
Variação na concentração (M) 
Concentração no equilibrio W) 


(3) Usamos a estequiometria da reação para determinar as 
variações na concentração, que ocorrem à medida que a re- 
ação segue para o equilibrio. As concentrações de Hz e ly 


na concentração de Hz por x. A equação química balanceada 
indica a relação entre as variações nas concentrações dos très 
gases, Para cada x mol de Ho que reage, x mol de Iz são con- 


diminuem à medida que o equilibrio é estabelecido e quea sumidos e 2 mol de HI são produzidos: 
concentração de HI aumenta. Vamos representar a variação 
Mio) + tio) = 2o) 
Concentação inicial) 1.000 2,909 o 


Variação na concentação W = 


= ES 


Concentração no equlio (M) 
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(4) Partimos das concentrações iniciais e das variações nas con- 


as concentrações no equilíbrio. Com todas as nossas entradas, 


centrações, como ditado pela estequiometria, para expressar . nossa tabela fica da seguinte forma: 
Ho + ho) = 2Hg 

Concentração inicial) 1.009 2000 o 

Variação naconcntaçõo WN | =x =* E 
Concentração de equilibrio W) | 1000-x | 2000-x E 


(5) Substituímos as concentrações no equilíbrio na expressão 
da constante de equilíbrio e a resolvemos para encontrar x: 


[ea 


mp 
lh 


Ke = s05 


too 


Er 


Se você tiver uma calculadora que resolve equações, será pos- 
sível resolver essa equação diretamente para encontrar x. Em 
caso negativo, expanda essa expressão para obter uma equação. 
quadrática em x: 


Ax? = SOS(xè — 3,00% + 2,000) 
AGE — IS1,5x + 1010 = 0 


A resolução da equação quadrática (Apêndice A.3) leva-nos à 
duas soluções para x: 


151,5) 


15) 
2465) 


(46.5)(101,0) 


is 


= 2,323 ou 0935 


Quando substtuímos x= 2,323 nas expressões para as concen- 
trações no equilíbrio, encontramos concentrações negativas de 
Mae Ia. Como uma concentração negativa não é quimicamente 
significativa, rejeitamos essa solução. Em seguida, usamos x= 
0.935 para encontrar as concentrações no equilíbrio: 


[H] = 1,000 — x = 0065 M 
[h] = 2000 — x = 10654 
[HI] = 2e = 187 


Confira Podemos conferir a solução colocando esses números 
na expressão da constante de equilibrio, e garantir que calcula- 
mos corretamente a constante de equilíbrio: 


(187)? 


mt Us 
0.065) (1,065) 


-m si 


Comentário Sempre que você usar uma equação quadrática 
para resolver um problema de equilibrio, uma das soluções 
para a equação dará um valor que leva a concentrações negati- 
vas e, portanto, não quimicamente significativa. Rejeite essa 
solução da equação quadrática 


tante de equilíbrio K, é 7.0 a 400 K. Se um cilindro for 
carregado com BrCI(g) a uma pressão inicial de 1,00 atm e 
O sistema atingir o equilíbrio. qual é a pressão final (equilf- 
brio) de BrCI? (a) 0,57 atm. (b) 0.22 atm, (c) 0,45 atm, (d) 
0.15 atm, (e) 0.31 atm. 


Para praticar: exercicio 2 

Para o equilíbrio PCs) == PCI) + Cl), a constante 
de equilibrio K, € 0.497 a S00 K. Um cilindro de gás a $00 K 
é carregado com PCIs(g) a uma pressão inicial de 1,66 atm. A 
essa temperatura, quais são as pressões de equilíbrio de PCs, 
PCheCh? 


18.7 | PRINCÍPIO DE LE CHÂTELIER 


Muitos dos produtos utilizados no dia adia são obtidos 
da indústria química. Químicos e engenheiros químicos. 
gastam bastante tempo e esforço para maximizar o rendi- 
mento de produtos de valor, minimizando o desperdício. 
Por exemplo, quando Haber desenvolveu o seu processo 
para produzir amônia a partir de Nz e Ho, ele examinou de 


que maneira as condições da reação poderiam ser altera- 
das para aumentar o rendimento. Utilizando os valores da 
constante de equilíbrio a várias temperaturas, ele calculou 
os valores de NH formados no equilíbrio sob uma varie- 
dade de condições. Alguns dos resultados de Haber são 
mostrados na Figura 15.9. 

Observe que a percentagem de NH, presente no equi- 
brio diminui com o aumento da temperatura e aumenta 
“com o aumento da pressão. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Que combinação de pressão e temperatura deve ser aplicada à reação para que o rendimento de NH3 seja máximo? 


Figura 15.9 Efeito da temperatura e da pressão sobre o rendimento de NH; no 
processo de Haber. Cada mistra oi prod nico com uma mistura mol 3:1 de My € Nz 


Princípio de Le Cháteller 


Se um sistema em equilíbrio for perturbado por uma alteração na concentração, na pressão ou 
ma temperatura, o sistema deslocará a sua posição de equilibrio, opondo-se ao efeito da perturbação. 


Concentração: adicionar ou remover um reagente ou produto. 
Se uma substância for adicionada a um sistema em equilibrio, o sistema reage para consumir um pouco da substância 
Se uma substância for removida de um sistema, sistema reage para produzir mais daquela substância. 


Equilibrio inicial 


mn 


Pressão lira a presão por E 
À temperatura constante, reduzir o volume de uma mistura gasosa Volume O sitema muda 
em equilibrio faz com que o sistema se desloque na direção que pda a direção para 
reduz a quantidade de matéria de gás. | Ea rg 

f É 


Temperatura 
Se a temperatura de um sistema em equilíbrio aumentar. o sistema reagirá como se um reagente fosse adicionado a 
uma reação endotérmica, ou um produto a uma reação exorérmica. O equilíbrio se desloca na direção que consome 
o “reagente em excesso”, ou seja, calor. 


Exotérmico 


A reação se desloca para a esquerda 


TAERE A reação se desloca para a eia 
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Podemos entender esses efeitos por meio de um prin- 
cipio apresentado, pela primeira vez, por Henri-Louis Le 
Châtelier (1850-1936), um químico industrial francês: se 
um sistema em equilíbrio for perturbado por uma varia- 
ção na temperatura, na pressão ou em um componente 
de concentração, o sistema deslocará a sua posição de 
equilíbrio, opondo-se ao efeito da perturbação. 

Nesta seção, aplicamos o princípio de Le Châtelier 
para fazer previsões qualitativas sobre como um sistema 
em equilíbrio responde a várias mudanças nas condições. 
extemas. Consideramos três maneiras pelas quais um equi- 
Moro químico pode ser perturbado: (1) a adição ou remo- 
ção de um reagente ou produto, (2) a alteração da pressão 
causada por uma alteração no volume e (3) variação na 
temperatura, 


VARIAÇÃO NA CONCENTRAÇÃO DE 
REAGENTES OU PRODUTOS 


Um sistema em equilíbrio dinâmico encontra-se em 
um estado balanceado. Quando as concentrações de es- 
pícies na reação são alteradas, o equilíbrio se desloca até 
que um novo estado de balaceamento seja atingido. Con- 
tudo, afinal, o que significa deslocamento? Significa que 
as concentrações de reagentes e produtos mudam ao longo. 
do tempo para se adaptar à nova situação. Deslocamento 
não quer dizer que a constante de equilíbrio em si é altera- 
da; a constante de equilíbrio permanece igual. O princípio 
de Le Châtelier determina que o deslocamento em uma 


direção minimiza ou reduz o efeito da mudança. Portanto, 
se um sistema químico já estiver em equilíbrio e a con- 
centração de qualquer substância presente na mistura for 
aumentada (reagente ou produto), o sistema reagirá para 
consumir um pouco dessa substância. Inversamente, se a 
concentração de uma substância diminuir o sistema rea- 
girá para produzir um pouco dessa substância. 

Não há nenhuma variação na constante de equilíbrio 
quando mudamos as concentrações de reagentes ou pro- 
dutos. Por exemplo, considere nossa já familiar mistura 
de No, He NHyem equilíbrio: 


Nale) + 3Hi(g) = 


2NHs(s) 


“Adicionar Ha faz com que o sistema se desloque de 
modo a reduzir o aumento na concentração de Ho (Figu- 
xa 15.10), Essa mudança pode ocorrer somente quando 
a reação consumir Hz e Nz simultaneamente para formar 
mais NH3. Da mesma forma, adicionar Nz à mistura em 
equilíbrio faz com que a reação se desloque para a di 
ta, formando mais NHy. Remover NH; também provoca 
um deslocamento para a direita, para a produção de mais. 
NH3, enquanto adicionar mais NH, ao sistema em equi- 
híbrio faz com que a reação se desloque na direção que 
reduz o aumento na concentração de NHy; parte da amô- 
nia adicionada se decompõe para formar Nz è Hj, Todos 
esses “deslocamentos” estão inteiramente de acordo com 
as previsões que faríamos, comparando o quociente de re- 
ação Q com a constante de equilíbrio K. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Por que a concentração de nitrogênio di 


depois que o hidrogênio é adicionado? 


MOHIO == INO 


Figura 15.10 Efeito da adição de H a uma mistura de Na, Hz e NH em equilíbrio ASconar 
Hp faz com que a reação se desioque para a dreita, consumindo um pouco do Np para produzir mais NH 


Portanto, na reação de Haber, remover NH de uma 
mistura de No, Hz e NH em equilibrio faz com que a re- 
ação se desloque para a direita, com o objetivo de formar 
mais NH. Se o NH, puder ser removido continuamente à 
medida que for produzido, o rendimento pode ser aumen- 
tado drasticamente. Na produção industrial de amônia, o 
NHs é continuamente removido por liquefação seletiva 
(Figura 15.11). (O ponto de ebulição de NH3, -33 *C, 
é muito mais elevado que o do No, —196 °C, e Ha, —253 
“CO NH) líquido é removido, e o Nz e o Hz são recicla- 
dos para formar mais NH). Como resultado dessa remoção. 
contínua do produto, a reação prossegue até se completar. 


Reflita 


O equilibrio 2 NO(g) + 0:19) = 2 NO(g) se desloca para a 
direita (mais produtos) ou para a esquerda (mais reagentes) se: 
(3) Oz for adicionado ao sistema? 

(b) NO for removido? 


EFEITOS DE VARIAÇÕES DE VOLUME 
E PRESSÃO 


Se um sistema que contém um ou mais gases estiver 
em equilíbrio e o seu volume for reduzido, aumentando a 
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sua pressão total, o princípio de Le Châtelier indicará que 
o sistema responda deslocando a sua posição de equilí- 
brio para reduzir a pressão. Um sistema pode reduzir sua 
pressão diminuindo o número total de moléculas de gás 
(menos moléculas de gás exercem menos pressão). Assim, 
à temperatura constante, reduzir o volume de uma mistura. 
“gasosa em equilíbrio faz com que o sistema se desloque 
na direção em que se reduz o número de moléculas do gás. 
Aumentar o volume provoca um deslocamento na direção. 
que produz mais moléculas do gás (Figura 15.12). 


Reflita 


O que acontece com o equilibrio 2 S030) + 0,9) == 
250;(9) se aumentarmos o volume do sistema? 


Na reação No(g) + 3 Ho(g) == 2 NHo(g), quatro mo- 
léculas de reagente são consumidas por cada duas molécu- 
las de produto produzidas. Consequentemente, um aumen- 
to da pressão (causado por uma diminuição de volume) 
desloca a reação na direção que produz menos moléculas 
de gás, levando à formação de mais NHy, conforme indi- 
cado na Figura 15.9. Na reação Hala) + h(g) == 2 HI(g), 
o número de moléculas de produtos gasosos (dois) é igual 
ao número de moléculas de reagentes gasosos; assim, alte- 
rara pressão não influencia a posição de equilíbrio. 


NH, líquido 


Figura 15.11 Diagrama da produção industrial de amônia Nyi) e Ha) que ear são aqua até aprnimacamest 500 "C, passando por um 
catador Quando a mistura restante de N, Hp e 0 tes, o O se Ia e é removido da mistura, ec o sertido a reação para produzi mais Nig 
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Figura 15.12 Pressão e principio de Le Chátelier. 


Considere que, desde que a temperatura permaneça 
constante, variações de pressão e volume não alteram 
o valor de K. Em vez disso, essas variações alteram as 
pressões parciais das substâncias gasosas, No Exercício 
resolvido 15,7, calculamos K, = 2:79 x 10% para a reação 
de Haber, Na(g) + 3 Ha(g) == 2 NH(g), em uma mis- 
tura em equilíbrio a 472 °C contendo H a 7,38 atm, Nz 
a 2,46 atm e NH3 a 0,166 atm. Considere o que acontece 
quando reduzimos, de repente, o volume do sistema pela. 
metade, Se não houvesse nenhum deslocamento no equi- 
brio, essa variação de volume faria com que as pressões 
parciais de todas as substâncias dobrassem, resultando em 
Pu, = 14,76 atm, Pry = 492 atm € Pri = 0332 atm. 
Assim, o quociente de reação não seria igual à constante 


de equilíbrio: 
a)? g 
o (Pam) (032) gx gs A K 


Pla GODCA 


Como Q, <p 0 sistema não estaria mais em equi 
brio. O equilibrio seria restabelecido ao aumentar a Pimy e/ 
ou diminuir Py e Piy aé que Q, = K, = 2.79 x 103. Por- 
tanto, o equilibro desloca-se para a direita na reação, como 
determina o principio de Le Châtelier 

É possível alterar a pressão de um sistema no qual 
uma reação química está ocorrendo sem alterar o seu 
volume. Por exemplo, a pressão aumenta se quantidades. 
adicionais de quaisquer componentes da reação forem 
adicionadas ao sistema. Já vimos como lidar com uma 
variação na concentração de um reagente ou produto. No 
entanto, a pressão total no recipiente de reação também 
pode ser aumentada, mediante a adição de um gás que 
não está envolvido no equilíbrio. Por exemplo, argônio 
pode ser adicionado ao sistema de equilibrio da amônia. 


Volume inicial 


0.º 
PE 
E 
Aaaaoi e 
disinica pesto ê 
=) ar 
° o 
e o°? 


O argônio não alteraria as pressões parciais de qualquer 
um dos componentes de reação e, portanto, não provoca- 
ria alteração no equilíbrio, 


EFEITO DAS VARIAÇÕES 
DE TEMPERATURA 


Variações nas concentrações ou nas pressões par- 
ciais deslocam o equilíbrio, sem alterar o valor da 
constante de equilíbrio. Por outro lado, quase todas 
as constantes de equilíbrio são alteradas por variações. 
de temperatura. Por exemplo, considere o equilíbrio 
estabelecido quando cloreto de cobalto(Il) (CoCI;) 
é dissolvido em ácido clorídrico, HCI(ag), na reação 
endotérmica: 


Co(H:0)5"*(a9) + 4CI (ag) = Coch” (aq) 
Boaco Aniaro 
+ 6H0(1) 
sH>0 [1524] 
Uma vez que o Co(H:0),?* é rosa e o CoC? é azul, 
a posição desse equilíbrio é facilmente perceptível com 
base na cor da solução (Figura 15.13). Quando a solu- 
ção é aquecida, ela se toma azul, indicando que o equilf- 
brio foi deslocado para formar mais CoCl4™. Resfriar a 
solução leva a uma mudança na coloração para rosa, indi- 
cando que o equilíbrio foi deslocado para produzir mais 
Co(H:0)6*. Podemos monitorar essa reação por méto- 
dos espectroscópicos e medir a concentração de todas as 
espécies em diferentes temperaturas. «== (Seção 14.2) 
Desse modo, podemos calcular a constante de equilíbrio 
em cada temperatura. Como explicamos por que tanto as 
constantes de equilíbrio quanto a posição de equilíbrio 
dependem da temperatura? 
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AH > 0, reação endotérmica 
Calor + Co(H,0)*(ag) + 4 CI-(ag) == CoCl?-(ag) + 6 H1040) 


Ros 


cocu? 


[A solução está rosa porquea — 


que Fique mais cura. 


Podemos deduzir regras para a relação entre K e a 
temperatura a partir do princípio de Le Châtelier. Faze- 
mos isso ao tratar o calor, como se ele fosse um reagente 
químico, Em uma reação endotérmica (de absorção de ca- 
lor), consideramos o calor um reagente, e em uma reação. 
exotérmica (de liberação de calor), consideramos o calor 
um produto; 


Endotérmica: reagentes + calor =— produtos 
Exotérmica: reagentes == produtos + calor 


Quando aumentamos a temperatura de um sistema 
em equilibrio, o sistema reage como se tivéssemos adicio- 
nado um reagente a uma reação endotérmica, ou um pro- 
duto a uma reação exotérmica. O equilíbrio se desloca na 
direção que consome o excesso de reagente (ou produto), 
ou seja, calor. 


Reflita 


Aplique o principio de Le Chåtelier para explicar por que a 
pressão de vapor de um líquido no equilibrio aumenta com o 
aumento da temperatura. 


Azul 


Co(tizoy- 


Caio 


A solução está azu! porque 
aumentar a temperatura desloca 
o equilbrio para favorecer a 


Em uma reação endotérmica, assim como a da 
Equação 15.24, o calor é absorvido à medida que os 
reagentes são convertidos em produtos. Desse modo, 
o aumento da temperatura faz com que o equilíbrio se 
destoque para a direita, na direção que forma mais pro- 
dutos, e K aumenta. Em uma reação exotérmica, ocorre 
o inverso: calor é produzido à medida que os reagentes. 
são convertidos em produtos. Nesse caso, um aumento 
na temperatura faz com que o equilíbrio se desloque 
para a esquerda, na direção que forma mais reagentes, 
e K diminui, 


Endotérmica: aumentar T resulta em maior valor de K 
Exotérmica: aumentar T resulta em menor valor de K 


Resfeiae uma reação tem o efeito oposto, À medida 
que diminuímos a temperatura, o equilíbrio se desloca 
na direção que produz calor. Assim, resfriar uma rea- 
são endotérmica desloca o equilíbrio para a esquerda, 
diminuindo K, conforme a Figura 15.13, e resfriar uma 
reação exotérmica desloca o equilíbrio para a direita, 
aumentando K. 


688 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


Aplicação do princípio de Le Châtelier para prever deslocamentos no equilíbrio 
Considere o equilíbrio 


NOds) == 2NO(s) 


AH" = 580I 


Em que direção o equilíbrio se deslocará se (a) N30 for adicionado, (b) NO, for removido, (€) a pressão for aumentada mediante 
a adição de Nals), (d) o volume for aumentado, (e) a temperatura for diminuída? 


SOLUÇÃO 

Analise Com base em uma série de variações a serem feitas 
em um sistema em equilêio, devemos prever o efeito que 
cada variação terá em relação à posição de equilíbrio. 
Planeje O princípio de Le Chitelir pode ser usado para deter- 
minar os efeitos de cada uma dessas variações. 

Resolva 

(a) O sistema vai se ajustar para diminuir a concentração de 
NiO, adicionado, de modo que o equilíbrio se desloca para a 
direita, na direção de formação do produto. 

(b) O sistema vai se ajustar à remoção de NO), deslocando-se 
para o lado que produz mais NO); assim, o equilíbrio desloca- 
se para a direita. 

(6) Adicionar No vai aumentar a pressão total do sistema, mas 
o Na não está envolvido na reação. Portanto, as pressões par- 
ciais de NO% e N10; não são alteradas, não ocorrendo nenhu- 
ma variação na posição de equilibrio. 

(8) Se o volume for aumentado, o sistema desloca-se na di- 
reção que ocupa um volume maior (mais moléculas de gás); 
assim, o equilíbrio se desloca para a direita. 

(e) A reação é endotérmica. então, podemos imaginar o calor 
“como um reagente nesse lado da equação. Diminuir a tempe- 
Fatura vai deslocar o equilibrio na direção que produz calor, de 
modo que o equilíbrio se desloca para a esquerda, em direção 


à formação de mais N70. Observe que apenas essa última va- 
ração também afeta o valor da constante de equilibrio, K. 
Para praticar: exercicio 1 

Paraa reação 


4 Nti(s) +50;(8) === 4NO(g) + 610(8) 
AH” = 904 


qual das alterações a seguir vai deslocar o equilíbrio para a di- 
reta, em direção à formação de mais produtos? (n) Adicionar 
mais vapor de água, (b) Aumentar a temperatura, (c) Aumentar 
o volume do recipiente de reação, (d) Remover O(s), (e) Adi- 
cionar | atm de Ne(g) ao recipiente de reação, 


Para praticar: exercicio 2 
Para a reação 


PCL(s) = PCh{g) + Ch(g) AH = 879% 


para qual direção o equilibrio vai se deslocar se (a) Cats) for 
removido, (b) a temperatura for diminuída, (c) o volume do 
sistema da reação for aumentado, (d) PCI) for adicionado? 


Prevendo o efeito da temperatura sobre K 
(a) Usando os dados de calor padrão de formação que estão no Apêndice C, determine a variação de entalpia padrão para a 
reação: 


Nala) + 3Hals) === 2Nti(g) 


(b) Determine de que maneira a constante de equilíbrio para essa reação deve variar com a temperatura. 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos determinar a variação de entalpia padrão de 
uma reação e a maneira com que a constante de equilibrio para 
a reação varia com a temperatura. 

Planeje, 

(a) Podemos usar entalpias padrão de formação para calcular 
AH” para a reação. 

(b) Em seguida, podemos aplicar o princípio de Le Chtler 
para determinar o efeito que a temperatura terá em reação à 
constante de equilíbrio. 


Resolva 
(a) Lembre-se de que a variação de entalpia padrão para uma 
reação é dada pela soma das entalpias molares padrão de for- 
mação dos produtos, sendo cada uma multiplicada por scu co- 
eficiente na cquação química balanceada, menos as mesmas. 
quantidades de reagentes. <= (Seção 5.7) A 25 *C, AH para 
NH) é 46,19 KJ/mol. Os valores do AH para Hale) € 
Nslg) são zero por definição, porque as entalpias de formação 
dos elementos em seus estados normais a 25 °C são definidas. 


“como zero. cem (Seção 5:7) Uma vez que 2 mols de NH são 
formados, a variação total de entalpia é: 


(2mol)(-4619H/mol) — 0 = -923813 


(b) Como a reação na direção direta é exotérmica, podemos 
considerar o calor produzido como um produto da reação. Um 
aumento na temperatura faz com que a reação se desloque na. 
direção onde teremos menos NHs e mais Nz e Ha, Esse efeito é 
visto nos valores de A apresentados na Tabela 15.2. Observe 
que K, muda significativamente com variações na temperatura 
que o seu valor é maior em temperaturas mais baixas. 


Tabela 15.2 Vaação de Kp com temperatura para Na + 3 Wo 
EN, 
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Comentário O fato de que K, para a formação de NH a par- 
tir de No e Ha, diminui com © aumento da temperatura é uma 
questão de grande importância prática. A produção de NH3 
com uma velocidade razoável exige temperaturas mais eleva- 
das. No entanto, a constant de equilibrio é menor em tempe- 
faturas mais elevadas levando, portanto, a menor percentagem 
de conversão em NH. Para compensar isso, são necessárias 
pressões mais elevadas, pois a alta pressão favorece a forma- 
cão de NH 


Para praticar: exercício 1 
A entalpia padrão de formação de HCI) 692,3 KJ/mol. Con- 
siderando apenas essa informação, em que direção você espera 
que o equilíbrio da reação Hats) + Chag) = 2 HCIg) se 
destoque à medida que a temperatura aumenta: (a) para a es- 
quenda, (b) para a direita, (c) sem deslocamento no equilíbrio? 


Temperatura (*C) Ky 

300 3x 103 Para praticar: exercício 2 

400 134x104 Com base nos dados termodinâmicos do Apêndice C, determi- 

«so astx105 me a variação de entalpia da reação 

in uawa 2POCH() == 2PCh(a) + Ota) 

sso 538x10 

600 235x104 Use esse resultado para determinar de que modo a constante 

de equilibrio deveria variar com a temperatura para a reação. 

EFEITO DE CATALISADORES de ativação para as reações direta e inversa são reduzidas. 


O que acontece se adicionarmos um catalisador a um 
sistema químico que está em equilibrio? Como mostra a Fi- 
gara 15.14, um catalisador diminui a barreira de ativação 
entre reagentes e produtos. <= (Seção 14,7) As energias 


Assim, o catalisador aumenta tanto a velocidade da reação. 
direta quanto da inversa. Uma vez que K é a razão entre as 
constantes de velocidade direta e inversa de uma reação, é 
possível prever que a presença de um catalisador não afeta- 
ráo valor numérico de K, mesmo que altere a velocidade de 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Que quantidade governa a velocidade de uma reação: (a) a diferença de energia entre os estados incial e de transição, ou (b) a 


diferença de energia entre os estados inicial e final? 


Estados de transição 


Percurso da reação” 


Figura 18,14 Um perfil de energia para a reação A == 8 (esquerdo) e a variação da concentração de 


Tempo — 


uma função do tempo (direita), com e sem um catalisador. As cavas verdes mostar a reação na presença de um. 
catalisador: as cunas pretas mostram a reação na ausência de um catalisador. 
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reação (Figura 15.14), Deste modo, um catalisador aumen- 
ta a velocidade com que o equilíbrio é atingido, mas não 
altera a composição da mistura no equilíbrio. 

A velocidade com que uma reação se aproxima 
do equilíbrio é uma consideração prática importante. 
Como exemplo, vamos considerar novamente a síntese 
de amônia a partir do Nz e do Hz. Ao desenvolver o seu 
processo, Haber teve que lidar com uma rápida dimi- 
nuição na constante de equilíbrio, com o aumento da 
temperatura (Tabela 15.2). Em temperaturas suficiente- 
mente elevadas para atingir uma velocidade de reação 
satisfatória, a quantidade de amônia formada cra muito 
baixa. A solução para esse dilema foi desenvolver um 
catalisador que fizesse com que a reação se aproximas- 
se do equilíbrio mais rapidamente, em uma temperatura. 
baixa o suficiente, de modo que a constante de equi- 
Iíbrio permanecesse razoavelmente grande. Portanto, o 
desenvolvimento de um catalisador adequado tornou-se 
o foco das pesquisas de Haber. 

Depois de testar diferentes substâncias para verifi- 
car qual seria mais eficiente, Carl Bosch optou por uma 
mistura de ferro com óxidos metálicos, de modo que 
variantes dessa formulação catalítica são usadas ainda 
hoje. ce (Seção 15.2) Esses catalisadores permitem que 
a reação se aproxime do equilíbrio mais rapidamente, 


em cerca de 400 a 500 "C e 200 a 600 atm. As pressões. 
mais elevadas são necessárias para obter uma quantidade. 
satisfatória de NHs no equilíbrio. Se houvesse um cata- 
lisador que fizesse com que a reação ocorresse de forma 
rápida o suficiente em temperaturas abaixo de 400 °C, 
seria possível obter o mesmo grau de conversão no equi- 
brio em pressões inferiores à faixa de 200 a 600 atm. 
Esso resultaria em uma grande economia, tanto no custo 
do equipamento de alta pressão quanto na energia con- 
sumida no processo de produção da amônia, Estima-se 
que o processo de Haber consuma, aproximadamente, 
15% da energia gerada em todo o mundo a cada ano. Não 
é de surpreender que químicos e engenheiros químicos. 
estejam buscando ativamente catalisadores mais eficien- 
tes para o processo de Haber. Um avanço nesse campo 
aumentaria a oferta de amônia para fertilizantes e tam- 
bém poderia reduzir de maneira significativa o consumo 
global de combustíveis fósseis. 


Reflita 


Podemos usar um catalisador para aumentar a quantidade de 
produto formado por uma reação que atinge rapidamente o 
equilíbrio na ausência de um catalisador? 


Unindo conceitos 


A temperaturas próximas de 800 *C e ao passar por coque quente (uma forma de carbono obtido a partir do carvão), o vapor de 
água reage para formar CO e Hz: 


C(s) + O(s) = CO(s) + Hals) 


A mistura gasosa resultante representa um importante combustível industria, chamado gás de dgua. (a) A 800 °C, a constante 
de equilfbrio para essa reação é K, = 14,1. Quais são as pressões parciais de HzO, de CO e de Ha no equilibrio na mistura a essa 
temperatura se partirmos de carbono sólido e 0,100 mol de HzO em um recipiente de 1.00 L? (b) Qual é a quantidade mínima de 
carbono necessária para atingir o equilibrio nessas condições? (c) Qual é a pressão total no recipiente em equilíbrio? (d) A 25 °C, 
o valor de Kp para essa reação é 1.7 X 10771, A reação é cxotérmica ou endotérmica? (e) Para produzir a quantidade máxima de 
CO e H no equilíbrio, deveriamos aumentar ou diminuir a pressão do sistema? 


SOLUÇÃO 
(a) Para determinar as pressões parciais no equilíbrio, aplicamos a equação do gás ideal, determinando a pressão parcial da água. 


n MORT _ (0,100 mol (008206L atm /mol-K)(.073K) 
v 


Ti 88 atm 


Mo 


Em seguida, construímos uma tabela de pressões parciais iniciais e suas variações quando o equilibrio é alcançado: 


Co) + MO) == Ok) + Mila) 
Pressão parcial incial (atm) 8a o g 
Variação na pressão par aum) = * E 
Pressão parcial no equilibrio (atm) 881-x x x 


Não existem entradas na tabela sob C(s) porque o reagente, por 
ser um sólido, não aparece na expressão da constante de equi- 
híbrio, Substituindo as pressões parciais das outras espécies no 
equilibrio na expressão da constante de equilíbrio para a rea- 
são, obtemos: 


Poon, 


G) 
Po 


si 


K= 


Multiplicando pelo denominador, temos uma equação quadrá- 
ticaemx: 


= (14,1)(881-2) 
+ e 14220 


Resolver essa equação para encontrar x, usando a fórmula qua- 
crítica, descobrimos que x= 614 atm. Assim, as pressões par- 
ciais de equilibrio são Poo = x = 6.14 atm, Piy =1= 6,14 atm 
€ Pio = (881-1) 5267 atm. 

(b) O item (a) mostra que x = 6,14 atm de H10 deve reagir 
para que o sistema atinja o equilibrio. Podemos usar a equação 
“o gás ideal para converter essa pressão parcial em quantidade 
de matéria 


a (6.14 am)(1,00L) 


"= Rr O (008206Latm/mokKJ(LOTK) 


00697 mol 
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Assim, 0,0697 mol de H,O e a mesma quantidade de C devem 
reagir até atingir o equilíbrio. Como resultado, deve existir 
pelo menos 0,0697 mol de C (0,836 g de C) presente entre os 
reagentes no início da reação. 

(6) A pressão total no recipiente, no estado de equilibrio, é 
Simplesmente a soma das pressões parciais no equilíbrio: 


Pas = Pro + Poo + Pa, 
267atm + 6.14am + 614 atm = 1495 atm 


(4) Ao discutir o principio de Le Chttelier, vimos que as rea- 
ções endotérmicas exibem um aumento de K, com o aumento 
da temperatura. Como a constante de equilíbrio para essa re- 
ação aumenta à medida que a temperatura aumenta, a reação 
deve ser endotérmica. A partir das entalpias de formação dadas 
no Apêndice C, podemos conferir nossa previsão calculando a 
variação de entalpia da reação, 


AIP = SH(CO()) + AHP CHala) = AHP (C(s: grafite) 
= ANP(H;O()) = +313 


O sinal positivo para AH" indica que reação é endotérmica. 
(e) De acordo com o princípio de Le Chitelier, a diminuição 
na pressão faz com que um equilibrio gasoso se desloque no 
sentido em que há maior quantidade de matéria de gás. Nesse 
caso, há dois mols de gás no lado do produto, e apenas um no 
lado dos reagentes. Assim, a pressão deve ser reduzida para 
maximizar o rendimento de CO e H; 


CONTROLANDO AS EMISSÕES DE ÓXIDO NÍTRICO 


A formação de NO a partir de Nz € O, 


Eis) + fOe) = NOl)  AH° = 90413 [15.25] 
fomece um exemplo interessante da importância prática de 
como as constantes de equilibrio e as velocidades de reação va- 
riam com a temperatura. Aplicando o princípio de Le Chätelier 
a essa reação endotérmica e tratando o calor como um reagente, 
deduzimos que um aumento na temperatura desloca o equilibrio 
na direção de mais NO. A constante de equilibrio Kp. para a 
formação de 1 mol de NO a partir de seus elementos a 300 K, é 
apenas cerca de | X 107º (Figura 15.15). Contudo, a 2400 K, 
a constante de equilibrio é de aproximadamente 0,05, ou seja, 
10º? vezes maior que o valor de 300 K. 

A Figura 15.15 ajuda a explicar por que o NO é um problema de 
poluição. No cilindro de alta compressão de um motor de auto- 
móvel modemo, a temperatura durante a etapa do ciclo de queima 
do combustível é de cerca de 2.400 K. Além disso, há bastante 
excesso de ar no cilindro. Essas condições favorecem a formação 
de NO. No entanto, depois da combustão, os gases se resfriam 
rapidamente, À medida que a temperatura diminui, o equilibrio 


na Equação 15.25 se desloca para a esquenta, no sentido de Nz e 
O: (porque o calor está sendo removido, Por outro lado, a tem- 
peratura mais baixa também significa que a velocidade de reação 
diminui, de modo que o NO formado a 2.400 K está basicamente 
“aprisionado” naquela forma à medida que o gás resíria 

Os gases de escape do cilindro ainda estão quentes, talvez a 
1.200 K. A essa temperatura, como mostra a Figura 15.15, a 
constante de equilibrio da formação de NO € aproximadamente 
5% 10%, isto é, muito menor do que o valor a 2400 K. No 
entanto, a velocidade de convensão de NO em No e O; é muito 
baixa para permitir a perda de NO antes que os gases sejam 
resfriados ainda mais. 

Conforme discutido no quadro Química aplicada, da Seção 14.7, 
um dos objetivos dos conversores cataliticos dos automóveis é 
convener rapidamente o NO em Nz e Oz na temperatura dos 
gases de escape. Alguns catalisadores desenvolvidos para essa 
reação são razoavelmente eficazes nas condições extenuantes do 
sistemas de exaustão automotivos. No entanto, cientistas e enge- 
nheiros estão continuamente à procura de novos materiais que 
proporcionem ainda mais eficácia à catlie da decomposição de 
óxidos de nitrogênio. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Estime o valor de K em 1.200 K, a temperatura do gás de escape. 


E Nao) + FOs) == NOl) 


o 1000 


2000 


Temperatura (K) 


5 Equilibrio e temperatura à constarte de equi aumerta com 


Figura 
O amento da temperatura, pois a reação é endemia É necessário utlzar uma 
escala logartemica para o valores de K, porque eies variam nto de uma pla axa 


) RESUMO DO CAPÍTULO E TERMOS-CHAVE 


CONCEITO DE EQUILÍBRIO (SEÇÃO 15.1) Uma reação quí- 
mica pode atingir um estado em que os processos direto e inver- 
so ocorrem a uma mesma velocidade. Essa condição é chamada 
de equilibrio químico, resultando na formação de uma mistura 
em equilíbrio dos reagentes e produtos da reação. A composição 
de uma mistura em equilíbio não é alterada com o tempo se a 
temperatura for mantida constante. 


CONSTANTE DE EQUILÍBRIO (SEÇÃO 15.2) Um estado de 
equilibrio que é usado ao longo deste capitulo éa reação Nile) + 
3 Ma(g) == 2 NHy(g). Essa reação representa a base do pro- 
cesso de Haber para a produção de amônia. A relação entre as. 
concentrações dos reagentes e produtos de um sistema em equi- 
Abro é dada pela lei de ação das massas. Para uma equação de 
equilíbrio da forma de a A + b B= d D + e E, a expressão da. 
constante de equilíbrio é escrita da seguinte maneira: 


“em que Ke é uma constante adimensional, chamada de constante 
de equilíbrio. Quando o sistema de equilíbrio de interesse é cons- 
tituído por gases, muitas vezes, € conveniente expressar as con- 
centrações de reagentes e produtos em termos de pressões de gás: 


x, - Loca 
P APSR 


Kee Kp estão relacionados por meio da expressão Kp = KART)”. 
Pára fazer essa conversão corretamente, use R = 0.08206 Lat 
mol-K e a temperatura em kelvin. 


ENTENDENDO E TRABALHANDO COM CONSTANTES DE 
EQUILÍBRIO (SEÇÃO 15.3) O valor da constante de equilí- 
brio é alterado com a temperatura. Um valor grande de K, indi 
que a mistura no equilíbrio contém mais produtos que reagentes 
e, portanto, o equilibrio está deslocado no sentido de formação 
de produtos. Um valor pequeno de constante de equilibrio signi- 
fica que a mistura em equilibrio contém menos produtos do que 
reagentes e, portanto, o equilibrio está deslocado no sentido de 
formação de reagentes. A expressão da constante de equilíbrio 
€ a constante de equilibrio do inverso de uma reação são rect- 
procas às da reação direta. Se uma reação representar a soma de 
duas ou mais reações, sua constante de equilíbrio será o produto 
das constantes de equilíbrio das reações individuais. 
EQUILÍBRIOS HETEROGÊNEOS (SEÇÃO 15.4) Equilírios 
“em que todas as substâncias estão na mesma fase são chama- 
dos equilibrios homogêneos; já. cm equilíbrios heterogêneos, 
duas ou mais fases estão presentes. Como suas atividades são. 
exatamente 1, as concentrações de sólidos e líquidos puros são. 
deixadas de fora da expressão da constante de equilíbrio para 
um equilíbrio heterogêneo. 

CÁLCULO DAS CONSTANTES DE EQUILÍBRIO (SEÇÃO 
15.5) Seas concentrações de todas as espécies em um equilibrio 
forem conhecidas, a expressão da constante de equilibrio poderá 


ser utilizada para calcula a constante de equilíbrio. As alterações 
nas concentrações dos reagentes e dos produtos no caminho para. 
atingir o cquilfbrio são controladas pela estequiometria da reação. 
APLICAÇÕES DAS CONSTANTES DE EQUILÍBRIO (SE- 
ÇÃO 15.6) O quociente de reação. Q, é encontrado mediante 
a substituição das concentrações de reagentes e produtos, ou 
pressões parciais em qualquer momento durante uma reação na 
expressão da constante de equilibrio. Se o sistema estiver em 
equilibrio, Q = K. No entanto, se Q = K, o sistema não estará 
em equilíbrio. Quando Q < K, a reação se deslocará em direção 
ao equilibrio, formando mais produtos (a reação ocorre da es- 
quenda para a direita); quando Q > K, a reação se deslocará em 
direção ao equilíbrio, formando mais reagentes (a reação ocorre 
da direita para a esquerda). Ao conhecer o valor de K, podemos. 
calcular os valores de equilibrio de reagentes e produtos, fre- 
quentemente por uma solução da equação em que o desconhe- 
ido é a variação de uma pressão parcial ou da concentração. 

PRINCÍPIO DE LE CHATELIER (SEÇÃO 15.7) O princípio de 
Le Chätelier determina que, se um sistema em equilíbrio or per- 
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turbado, o equilíbrio se destocará para minimizar a influência 
perturbadora. Portanto, se um reagente ou produto for adiciona- 
do a um sistema em equilibrio, o equilibrio será deslocado para 
consumir a substância adicionada. Os efeitos da remoção de re- 
agents e produtos, bem como da variação de pressão ou volume 
de uma reação, podem ser deduzidos de mancira semelhante. 
Por exemplo, se o volume do sistema for reduzido, o equilibrio 
se eslocará na direção que diminui o número de moléculas de 
“gás. Embora as variações na concentração ou pressão levem a 
deslocamentos nas concentrações de equilíbrio clas não alteram 
o valor da constante de equilíbrio, K, 

As alterações de temperatura afetam as concentrações no equi- 
brio e a constante de equilibrio. Podemos usar a variação de 
emalpia de reação para determinar de que maneira um aumento 
na temperatura afeta o equilibrio: para uma reação endotémica, 
um aumento na temperatura desloca o equilibrio para a direi 

ta; já para uma reação exotérmica, um aumento de temperatu- 
ra desloca o equilibrio para a esquerda. Catalisadores afetam 
a velocidade na qual o equilibrio é atingido, mas não afetam a 
magnitude de K. 


RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, VOCÊ 

SERÁ CAPAZ DE: 

* Explicaro que é equilibrio químico e como ele está relacio- 
nado à velocidade das reações (Seção 15.1). 

+ Escrever a expressão da constante de equilíbrio para qual- 
quer reação (Seção 15.2) 

+ Dado o valor de Ke, convenè-o para Kp c vice-versa (Se- 
ção 15.2). 

* Relacionar a magnitude da constante de equilibrio com as 
quantidades relativas de reagentes € produtos presentes em 
uma mistura em equilíbrio (Seção 15.3). 

+ Manipular a constante de equilibrio para refletir as varia- 
ções na equação química (Seção 15.3). 

+ Escrever a expressão da constante de equilibrio de uma rea- 
são heterogênea (Seção 15.4). 


* Calcular uma constante de equilibrio a parir de medidas de 
concentração (Seção 15.3). 

+ Prever a direção de uma reação, dada a constante de equi- 
Lírio e as concentrações de reagentes e produtos (Seção 
159. 

* Calcular as concentrações de equilibrio, dada a constante 
de equilibrio e todas, menos uma, concentração de equili- 
brio (Seção 15.6) 

+ Calcular as concentrações no equilíbrio, dada a constante 
de equitrio e as concentrações iniciais (Seção 15.6). 

+ Aplicar o princípio de Le Chuelier para prever de que for- 
ma a alteração de concentrações, volume ou temperatura 
de um sistema em equilibrio afeta a posição do equilibrio 
(Seção 157). 


EQUAÇÕES-CHAVE 


ussi 


nsan 


(PP) 

K, = KART)™® tis1s) 
[DEY 

Q= Tarf 11523) 


A expressão da constante de equilibrio para uma reação geral 
dotipoa A +b B= d D + e E; as concentrações são apenas. 
concentrações no equilibrio 


A expressão da constante de equilibrio em termos de pressões 
parciais no equilibrio 

Relação da constante de equilíbrio com base em pressões com 
a constante de equilibrio, com base na concentração 

O quociente de reação; as concentrações são para qualquer 
momento da reação, se forem concentrações no equilibrio. 
Cm k. 
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) EXERCÍCIOS SELECIONADOS 


VISUALIZANDO CONCEITOS estão na fase gasosa, calcule An, a variação do nú- 
4 è mero de moléculas de gás que acompanha a rea- 
15.1 (a) Com base no seguinte perfil de energia, pre- cão. (e) Calcule o valor de Kp [Seção 152] 


veja se k> k; ou ky<k, (b) Utilizando a Equa- 
ção 15.5, preveja se a constante de equilíbrio do 


Processo é maior oumenorque 1. [Seção 151 | @ O © Q a 
l oe] = go 
ilha: L 


l z 


Progresso da reação 


15.5 A seguir, são mostradas duas reações hipotéti- 
cas, Alg) + B(g) = AB(g) e X(g) + Y(g) = 
XY(g) em cinco momentos diferentes. Que rea- 
ção tem uma constante de equilíbrio maior” [Se- 
ções 15.1 e 15.2] 


15.2 Os diagramas a seguir representam uma reação 
hipotética A —» B, sendo que À é representa- 
do por esferas vermelhas e B, por esferas azı 
A sequência da esquerda para a direita repre- 
senta o sistema em função do tempo. O sistema 
atinge o equilíbrio? Em caso afirmati 
diagrama o sistema está em equilíbrio? [Seções 
15.1 € 152] 


15.3 O diagrama a seguir representa uma mistura em Xw) + Y= XW) 
equilíbrio, produzida por uma reação do tipo A + 
X= AX. K é maior ou menor que I seo volu- 15,6 O eteno (CsHa) reage com halogênios (X4) por 
me for de 1 L e cada átomo/molécula presente no meio da seguinte reação: 
diagrama representar 1 mol? [Seção 15.2] Ada ESA vom 


As seguintes ilustrações representam as concen- 
trações no equilíbrio em uma mesma temperatura 
onde Xz é: Cla (verde), Bra (marrom) e Ia (roxo). 
Ordene os equilíbrios da menor para a maior 
constante de equilibrio. [Seção 15.3] 


154 O diagrama a seguir mostra uma reação sendo 
completada. Cada molécula no diagrama repre- 
senta 0,1 mol, e o volume da caixa € de 1,0 L. 
(a) Considerando que A = esferas vermelhas e B 
= esferas azuis, escreva uma equação balanceada 
para a reação. (b) Escreva a expressão da constan- 
te de equilíbrio para a reação. (e) Calcule o valor 
de Ke (d) Considerando que todas as moléculas 
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O = 158 A reação Az + Bz =— 2 AB tem uma constan- 
P o te de equilíbrio K, = 1,5. Os diagramas a seguir 
s representam misturas de reação que contêm mo- 

ga o Kculas Az (vermelho), Bz (azul) e AB. (a) Que 
s mistura reacional está em equilibrio? (b) Para 

o on% as misturas que são estão em equilibrio, como 
a reação vai prosseguir para atingir o equilíbrio? 


$ s% > ISeções 15.5 e 15.6] 


fo os o © ci 
Sto 159 A reação AJ) + BG) == Ale) + ABg) tem 
© uma constante de equilibrio de K, = 2. O dia- 
ilustra uma mistura que contém 
r átomos de À (vermelho), moléculas de Az e mo- 
15.7 Quando o chumbo (IV) é aquecido acima de léculas de AB (vermelho e azul). Quantos átomos 
300 *C, ele se decompõe, de acordo com a se- do B devem ser adicionados ao diagrama para 
guinte reação PbOs(5) ==* PbO(s) + Og). ilustrar uma mistura em equilíbrio? [Seção 15.6] 


Considere os dois recipientes com PbO, veda- 
dos, ilustrados a seguir. Se os dois recipientes fo- 
rem aquecidos a 400 °C e atingirem o equilíbrio, o ®© 
qual das seguintes afirmações será verdadeira? © 
(a) Haverá menos PbO% restante no recipiente A, 9 9 
(b) Haverá menos PbO; remanescente no reci- o 
piente B, (€) A quantidade de PbO remanescente 

o 3 


em cada recipiente será igual. [Seção 15.4] 


| 15.10 O diagrama mostrado a seguir representa o es- 

tado de equilíbrio para a reação Az(g) + 2 B(g) 

== 2 AB(g). (a) Considerando que o volume é 

| de 2, calcule a constante de equilíbrio K para a 

reação. (b) Se o volume da mistura em equilíbrio 

for diminuído, o número de moléculas de AB vai 
aumentar ou diminuir? (Seções 15.5 e 15.7] 


5.0 g de PPO(g) 
nos dois recipientes. 


Recipiente A Recipiente B 
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isa 


Os seguintes diagramas representam misturas em 
equilíbrio para a reação Az + B =— A + AB a 
300 K e 500 K. Os átomos de A são vermelhos, e 
os átomos de B, azuis. Com base nas informações 
dadas, a reação é exotérmica ou endotérmica? 
[Seção 15.7) 


1515 


B z É 
300 K E 


1512 


O gráfico a seguir representa o rendimento do 
composto AB em equilíbrio na reação A(g) + 
Big) —» AB(g) a duas pressões diferentes, x 
€y, como uma função da temperatura. 


[AB] 


Temperatura 


(a) Essa reação é exotérmica ou endotérmica? 
(b) P=x é maior oumenorque P=y? [Seção 15.7] 


EQUILÍBRIO; CONSTANTE DE EQUILÍBRIO 
(SEÇÕES 15.1-15.4) 


1513 


1514 


Suponha que as reações em fase gasosa A — B 
€ B — À são processos elementares com cons- 
tantes de velocidade de 4,7 x 10° s! e 58 x 
107 5, respectivamente. (a) Qual é o valor da 
constante de equilíbrio para o equilíbrio Alg) 
== B(g)? (b) No estado de equilíbrio, qual é 
maior, a pressão parcial de A ou a pressão parcial 
deB? 

Observe a reação A +B === + D. Considere 
que as reações direta e inversa são processos ele- 
mentares e que o valor da constante de equilíbrio 
é muito grande. (a) Quais espécies predominam 
no equilíbrio, reagentes ou produtos? (b) Qual 
reação tem a maior constante de velocidade, a 
direta ou a inversa? 


1547 


1518 


1519 


1520 


Escreva a expressão para K, em relação às se- 
guintes reações. Em cada caso, indique se a rea- 
ção é homogênca ou heterogènca. 

(a) 3NO(g) = NO(g) + NO:(g) 

(CH) + 2H5S(5) = CS) + 4H(4) 
(9 Ni(CO) 8) = Nila) + 4C0(3) 

(0) Hr (og) == Hº(ag) + (aq) 

(€) 2Agls) + Za (ag) === 2 Ag'(ag) + Za(s) 
(DHO = H'(og) + OH (ag) 
(@2HO() = 2H (ag) + 20H (ag) 
Escreva as expressões para Ke em relação às se- 
guintes reações. Em cada caso, indique se a rea- 
ção é homogênea ou heterogênea. 

(9)20/(8) == 30:(8) 

CD) Tils) + 20) = TICL) 

(© 2CHAE) + 2H0(5) = 2C:Hels) + O(s) 
(OC) + 2148) = CHa) 

(E) ANCI(ag) + Ola) = 2H,0(1) + 2Ch(6) 
AN) 2 Cahil) +25 Osle) = 16C0(g) +18 H:O) 
(R)? Cahill) + 2508) = 16C0,(6) + 18 H,0(1) 
Quando as seguintes reações atingem o equilí- 
brio, a mistura no equilíbrio contém, principal- 
mente, reagentes ou produtos? 

(a) Nag) + Osla) = 200G); K, = 1,5 x 10” 
(b) 250:(8) + O:(8) = 290,9: K, =25x10 
Qual das seguintes reações se desloca para a di- 
reita, favorecendo a formação de produtos, e qual 
se desloca para a esquerda, favorecendo a forma- 
ção de reagentes? 

(a) 2NO(g) + 0:(8) = 2 NO;(g:K, = 50x 10° 
(b) 2HBr(8) = Hala) + Bosla): K, = 58x 110™ 
Qual das seguintes afirmações são verdadeiras e 
quais são falsas? (a) A constante de equilíbrio 
nunca pode ser um número negativo. (b) Em 
reações que representamos com uma seta única, 
a constante de equilíbrio tem um valor muito 
próximo de zero. (c) À medida que o valor da 
constante de equilíbrio aumenta, a velocidade 
“com que uma reação atinge o equilíbrio tam- 
bém aumenta. 

Qual das seguintes afirmações são verdadeiras e 
quais são falsas? (a) Para a reação 2 A(g) + B(g) 
= ABg). K, € K, são numericamente iguais. 
CO) É possível distinguir K, de K, comparando as 
unidades utilizadas para expressar a constante de 
equilíbrio. (c) Para o equilíbrio em (a), o valor de 
K aumenta com o aumento da pressão. 

Se K.=0,042 para PChy(8) + Cla(g) = PCIS(8) 
a 500 K, qual será o valor de K, para essa reação 
a essa temperatura? 


15.22 Calcule Ke a 303 K para SO:(8) + Chis) = 
SOsCh(g) se K, = 34,5 a essa temperatura. 
15.23 A constante de equilíbrio para a reação: 


2NO(s) + Be(s) = 2NOB(s) 


é Ke = 1,3 X 10° a 1.000 K. (a) A essa tempe- 
ratura, o equilibrio favorece NO e Bra ou NOBr? 
(b) Calcule K, para 2 NOBr(g) == 2 NO(g) + 
Bro(g), (€) Calcule K, para NOBr(g) — NO(g) 
+} Bras). 

15.24 Considere o seguinte equilíbrio: 


2Ho(8) + 58) = 2H5S(8) K= 1,08 X 10'a 700°C 
(a) Calcule K,. (b) A mistura no equilíbrio con- 
tém, principalmente, Hz e Sz ou H35? (€) Calcule 
o valor de K, se você reescreveu a equação H:(g) 
+ 1/2 Salg) == HoS(g). 


1525 A 1.000 K, K, = 1.85 para a reação: 


Osle) + 1On(g) = Sosis) 


(a) Qual éo valor de K, para a reação SO (4) = 
50:63) +} 0:(87?(b) Qual €o valor de K, paraa 
reação SO(g) + O(g) = 2 SOyg)? (c) Qual é 
o valor de Ke para a reação na parte (b)? 

15.26 Considere o seguinte equilíbrio, para o qual X, = 
0,0752 a 480 "C: 


2Chy(e) + 2H,0(4) = 4Ha) + Osla) 


(a) Qual é o valor de K, para a reação: 
AHCI(s) + Olg) === 2Ch(g) + 2H:0(g)? 
(b) Qual é o valor de K, para a reação: 
Chla) + O(s) =="2H01(9) + LO? 
(6) Qual é o valor de K para a reação do item (b)? 
127 Os seguintes equilibrios foram alcançados a 823 K: 
CoO(s) + Hola) == Co(s) + HO(g) K, = 67 
CoO(s) + CO(g) = Co(s) + COsls) K, = 490 


Com base neles, calcule a constante de equilí- 
brio para Ho(g) + COs(g) == CO(g) + H:O(g) 
ask. 


15.28 Considere o equilíbrio: 


Nils) + O(s) + Blg) 2NOBr(s) 


Calcule a constante de equilíbrio K, para essa re- 
ação, dada a seguinte informação (a 298 K): 
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2NO(g) + Bo(s) == 2NOBr(g) K=20 
2NO(s) = No(g) O(g) K= 21x109 


15.29 O óxido de mercúrio (1) se decompõe em mer- 
cúrio elementar e oxigênio elementar: 2 Hg O(s) 
= 4 Hell) + Ox(g). (a) Escreva a expressão da 
constante de equilíbrio para essa reação em ter- 
mos de pressões parciais. (b) Suponha que você 
realiza essa reação em um solvente, que dissol- 
ve o mercúrio elementar e o oxigênio elementar, 
Reescreva a expressão da constante de equilíbrio 
em termos de molaridades para a reação, usando 
(solv) para indicar solvatação. 

15.30 Considere o equilíbrio Naz0(s) + SOn(g) == 
NasSOs(5). (a) Escreva a expressão da constan- 
te de equilíbrio para essa reação em termos de 
pressões parciais. (b) Todos os compostos nessa 
reação são solúveis em água. Reescreva a expres- 
são da constante de equilíbrio em termos de mo- 
laridade para a reação aquosa. 


CÁLCULO DAS CONSTANTES DE 
EQUILÍBRIO (SEÇÃO 15.5) 


15.31 O metanol (CH;OH) é produzido comercialmen- 
te pela reação catalisada do monóxido de car- 
bono com o hidrogênio: CO(g) + 2 Ha(g) == 
CH;OH(g). Descobre-se que uma mistura em 
equilíbrio, em um recipiente de 2,00 L, con- 
tém 0,0406 mol de CH;OH, 0,170 mol de CO 
e 0,302 mol de Hz a 500 K. Calcule Ke a essa 
temperatura, 

18.32 Iodeto de hidrogênio gasoso é colocado em um 
recipiente fechado a 425 “C, no qual ele se de- 
compõe parcialmente em hidrogênio € iodo: 
2 Hlg) = Hag) + x(g). No equilibrio, desco- 
bre-se que [HI) = 3,53 X 10° M, [H3] = 4,79 X 
10™% Me [l3] =4,79 X 10% M. Qual éo valor de 
Ke a essa temperatura? 

15.33 O equilíbrio 2 NO(g) + Cla(g) == 2 NOCI(g) 
é estabelecido a 500 K. Uma mistura em eq 
brio dos três gases tem pressões parciais de 0,095 
atm, 0,171 atm e 0.28 atm para NO, Cl; e NOCI, 
respectivamente (a) Calcule K, para essa reação 
a 500,0 K. (b) Se o recipiente tiver um volume de 
5.00 L, calcule Ke a essa temperatura. 


PChy(g) + Clag) == PCls(g). Um recipiente 
com 7,5 L de gás é preenchido com uma mis- 
tura de PCIs(g) e Ch(g), que atinge o equilíbrio 
a 450 K. No equilíbrio, as pressões parciais 
dos três gases são Prey, = 0,124 atm, Por = 

0,157 atm e Pros, = 1,30 atm. (a) Qual é o valor 
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1535 


1536 


1537 


1538 


1539 


1540 


de Kp nessa temperatura? (b) O equilíbrio fa- 
vorece reagentes ou produtos? (e) Calcule o K 
para essa reação a 450 K. 

Uma mistura de 0,10 mol de NO, 0,050 mol de 
Hg e 0,10 mol de H:O é colocada em um reci- 
piente de 1,0 L a 300 K. O seguinte equilíbrio é 
estabelecido: 


2NO(g) + 2Hi(8) == Nils) + 2H,0(3) 


No equilíbrio [NO] = 0,062 M. (a) Calcule as 
concentrações de Ha, Nz e HzO no equilíbrio. (b) 
Calcule Ke 

Uma mistura de 1,374 g de Hz e 70,31 g de Brz 
é aquecida em um recipiente de 2,00 L a 700 K. 
Essas substâncias reagem da seguinte maneira: 


Ho(s) + Balg) == 2HBe(g) 


No equilíbrio, descobre-se que o recipiente contém 
0.566 g de H. (a) Calcule as concentrações de Ho, 
de Br, e do HBr no equilibrio. (b) Calcule Ke- 
Uma mistura de 0,2000 mol de CO; 0,1000 mol 
de Hz é 0,1600 mol de H0 é colocada em um 
recipiente de 2,000 L. O seguinte equilíbrio é es- 
tabelecido a 500 K: 


Cos) + Ha(g) = CO(g) + HO(s) 


(a) Calcule as pressões parciais iniciais do CO3, do 
He da H0. (b) No equilíbrio, Pino = 3,51 atm. 
Calcule as pressões parciais de CO», de Hz e de CO 
no equilíbrio, (e) Calcule o K, da reação, (d) Caleu- 
leo Ke da reação, 

Um frasco é preenchido com NsO4(g) a 1.500 
atm e NOy(g) a 1,00 atm e 25 °C, e atinge-se o 
seguinte equilíbrio: 


NOds) 2NO(s) 


Depois que o equilíbrio é atingido, a pressão par- 
cial de NO; é 0,512 atm. (a) Qual é a pressão 
parcial do N20 no equilíbrio? (b) Calcule o va- 
lor de K, da reação. (€) Calcule o K da reação. 
Duas proteínas diferentes X e Y são dissolvidas. 
em solução aquosa a 37 ºC. As proteínas se ligam 
em uma proporção de 1:1, para formar XY. Uma 
solução que é, inicialmente, 1,00 mM em cada 
proteína atinge o equilíbrio. No equilíbrio, per- 
manecem livres 0,20 mM de X e 0,20 mM de Y. 
Qual é o K, da reação? 

O químico de uma empresa farmacêutica está 
medindo as constantes de equilíbrio para reações 
em que moléculas da droga candidata se ligam a 


uma proteína envolvida no câncer. As moléculas 
da droga se ligam à proteína em uma proporção 
de 1:1, para formar um complexo de proteina de 
droga. A concentração de proteína na solução 
aquosa a 25 °C é 1,50 X 10% M. A droga À é 
introduzida na solução de proteína a uma con- 
centração inicial de 2,00 X 10% M. Já a droga 
B é introduzida em outra solução de proteína, 
idêntica, a uma concentração inicial de 2.00 X 
10% M. No equilíbrio, a solução de proteína 
com a droga À tem uma concentração de com- 
plexo proteína-A de 1,00 X 107 M, e a solução 
da droga B tem uma concentração de complexo 
proteína-B de 1,40 X 10% M. Calcule o valor de 
Ke para a reação de ligação proteína-A e para a 
reação de ligação proteína-B. Considerando que 
a droga que se liga mais fortemente será mais efi- 
caz, qual droga é a melhor escolha para continuar 
com a investigação? 


APLICAÇÕES DAS CONSTANTES DE 
EQUILÍBRIO (SEÇÃO 15.6) 


15.41 (a) Se Qe < Ko em que direção uma reação 


prosseguir para atingir o equilíbrio? (b) Que con- 
dição deve ser satisfeita para que Qe = Kç? 


15.42 (a) Se Qe > Ko de que maneira a reação deve 


prosseguir para alcançar o equilíbrio? (b) No 
início de determinada reação, apenas os rea- 
gentes estão presentes e não foram formados 
produtos. Qual é o valor de Q, nesse momento 
da reação? 


15.43 À 100 °C, a constante de equilíbrio da reação 


COCIy(4) = CO(g) + Cla(g) tem o valor K = 

2,19 X 10710, As seguintes misturas de COClh, 

CO e Chy estão em equilíbrio a 100 °C? Em caso 

negativo, indique a direção em que a reação deve 

prosseguir até atingir o equilíbrio. 

(a) [COCH] = 200 x 102, [CO] = 33x 10M, 
[Ch] = 662 x 10% at 


(b) [coch] = 450 x 102M, 
[CO] = 11x 1074, 
(Ch) =228 x 10+m 
(9 [cocij=0010m, 
[CO] = [Cy] = 148 x 10:%M 


18.44 Como mostra a Tabela 15.2, K, para o equilíbrio 


Ng) + 3H(8) =— 2NHx(g) 


€4,51 X 10% a 450°C. Para cada uma das misturas 
listadas a seguir, indique se ela está em equilíbrio 
a 450 “C. Se não estiver, indique a direção (em 
direção ao produto ou aos reagentes) para a qual a 
mistura deve se deslocar para atingir o equilíbrio. 


1545 


15.46 


1547 


1548 


1549 


15.50 


15.51 


15.52 


(a) 98 atm de NH3, 45 atm de No, 55 atm de Hz 
(b) 57 atm de NHs, 143 atm de No, sem Ha 
(e) 13 atm de NH5, 27 atm de No, 82 atm de Hz 
A 100°C, Ke= 0,078 para a reação 

SOCi(s) = (8) + Ch(s) 
Em uma mistura em equilíbrio dos três gases, as 
concentrações de SO;Cl; e SO) são de 0,108 M e 
0,052 M, respectivamente. Qual é a pressão par- 
cial de Cla no equilíbrio? 
A 900 K, a seguinte reação tem K, = 0,345: 


250:(8) + O(s) 280(8) 

Em uma mistura em equilíbrio, as pressões par- 
ciais de SO; e Oz são 0.135 atm e 0.455 atm. 
respectivamente, Qual € a pressão parcial do SO; 
no equilíbrio? 

A 1.285 °C, a constante de equilíbrio para a rea- 
glo Bro(g) === 2 Brig) é Ke = 1,04 X 10°. Um 
frasco de 0,200 L que contém uma mistura em 
equilibrio dos gases tem 0,245 g de Bra(g). Qual 
€a massa de Br(g) no frasco? 

Para a reação Ha(g) + ha(g) == 2 Hlg). Ke = 
55,3 a 700 K. Em um frasco de 2,00 L, que con- 
tém uma mistura em equilíbrio dos três gases, há 
0,056 g de Hz e 4,36 g de Ia. Qual é a massa de 
Hino frasco? 

A 800 K, a constante de equilíbrio para Iag) 
== 2 Mg) € Ke= 3,1 X 10. Se uma mistura em 
equilíbrio em um recipiente de 10,0 L contiver 
2,67 X 10° g de Ig). quantos gramas de 1; have- 
rá na mistura? 

Para 2 SOu(g) + O(g) =— 2 80 4(g), K, = 3,0% 
10º a 700 K. Em um recipiente de 2,00 L, a mis- 
tura contém 1,17 g de SO; e 0,105 g de Oz no 
equilíbrio. Quantos gramas de SO; existem no 
recipiente? 

A 2.000 °C, a constante de equilibrio da reação 


2NO(s) = Nils) + O(s) 


Ke = 24X 10º, Se a concentração inicial de 
NO for 0,175 M, quais serão as concentrações de 
equilíbrio do NO, do No e do 03? 

Para o equilíbrio 


Bols) + Chis) == 28Ci(s) 


2400 K, K- =7,0. Se 0,25 mol de Br; e 0.55 mol 
de Cla forem introduzidos em um recipiente de 
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3.0 L a 400 K, quais serão as concentrações de 
Bra, do Clh e de BrCI no equilíbrio? 
15.53 A 373 K, K,= 0,416 para o equilíbrio 


2NOBe(s) === 2NO(g) + Br(s) 
Se as pressões do NOBr(g) e do NO(g) forem 


iguais, qual será a pressão de Bra(g) no equilíbrio? 
15.54 A 218°C, Ke= 12X 10% para o equilíbrio 


NH.SH(O) = NH(g) + Hss(g) 


Calcule as concentrações de NH e de H3S no 
equilíbrio se uma amostra de NH,SH sólida for 
colocada em um recipiente fechado a 218 *C e 
se decompuser até que o equilíbrio seja atingido. 
Considere a reação: 

CaSOda) == C (ag) + SOS (aq) 


1555 


A 25 ºC, a constante de equilibrio € K = 24 x 
10% para essa reação. (a) Se o excesso de 
CaSO4(s) for misturado com água a 25 "C para 
produzir uma solução saturada de CASO quais 
serão as concentrações de Ca” e de SO; no 
equilíbrio? (b) Se a solução resultante tiver um 
volume de 1.4 L, qual será a massa mínima de 
CaSO,(s) necessária para atingir o equilíbrio? 

15.56 A BOC,K = 1,87X 10° para a reação 


PHIBCI(0) = PHy(g) + BCh(g) 

(a) Calcule as concentrações de PHy é BCI; no 
equilíbrio se uma amostra sólida de PHsBCI; for 
colocada em um recipiente fechado a 80 *C e se 
decompuser até que o equilíbrio seja atingido, 
(b) Se o frasco tiver um volume de 0,250 L, qual 
será a massa mínima de PH;BCly(s) que deve ser 
adicionada ao frasco para atingir o equilíbrio? 
Para a reação Iz + Bro(g) = 2 IBr(g). Ke = 280 
a 150 °C. Suponha que 0,500 mol de TBr em um 
frasco de 2,00 L é deixado atingir o equilíbrio a 
150 °C. Quais são as concentrações de IBr, de Iz 
e de Brz no equilíbrio? 

15.58 A 25°C, a reação 


15.57 


CaCrOu(s) = Ce" (ag) + CrO (aq) 


tem uma constante de equilibrio K, =7,1 x 10%. 


Quais: são as concentrações de equilíbrio de Ca? 
€ Cr0,™ em uma solução saturada de CaCrO,? 
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15.89 O metano, CH4, reage com o Is de acordo com a 


reação CHalg) + hg) === CHlg) + Hlg). A 
630K, o K, dessa reação €2,26 X 104. A reação 

estabelecida a 630 K com pressões parciais 
ciais de metano de 105,1 torr e de 7,96 tom 
para o lj. Calcule as pressões, em torr, de todos 
os reagentes e produtos no equilibri 


15.60 A reação de um ácido orgânico com um álcool, 


em solvente orgânico, para produzir um éster € 
água, costuma ser realizada na indústria farma- 
cêutica, Essa reação é catalisada por um ácido 
forte (geralmente H3504). Um exemplo simples. 
é a reação do ácido acético com álcool etílico 
para produzir acetato de etila e água: 


CHSCOOH( so) + CHCHOH (sobe) = 


CHCOOCH:CH, (solo) + H:O (w) 


em que "(solv)" indica que todos os reagentes e 
produtos estão presentes em solução, mas não é 
uma solução aquosa. A constante de equilíbrio 
para essa reação a $5 *C é 6,68. Um químico far- 
macêutico prepara 15,0 L de uma solução que é, 
inicialmente, 0,275 M em ácido acético e 3.85 M 
em etanol, No equilíbrio, quantos gramas de ace- 
tato de etila são formados? 


PRINCÍPIO DE LE CHÁTELIER (SEÇÃO 15.7) 
15.61 Considere o seguinte equilíbrio para que AH <0: 


250,8) + Olg) = 250,8) 


De que forma cada uma das seguintes alterações 
vai afetar uma mistura em equilíbrio dos três ga- 
ses: (8) Ox(g) for adicionado ao sistema; (b) a 
reacional for aquecida; (e) o volume do 
recipiente de reação for duplicado; (d) um catali- 
sador for adicionado à mistura; (e) a pressão total 
do sistema for aumentada pela adição de um gás 
nobre; (f) o SO (g) for removido do sistema? 
Considere a reação: 


ANH(a) + 5O:(9) == 
ANO(e) + 6H:O(g), AM = -904419 


Cada uma das seguintes ações vai aumentar, di- 
minuir ou manter inalterado o rendimento de NO 
no equilíbrio? 
[H50); (e) diminuir [05]; (d) diminuir o volume 
do recipiente em que a reação ocorre; (e) adicio- 
nar um catalisador; (f) aumentar a temperatura. 


1563 


15.64 


1545 


15.66 


15.67 


15.68 


De que maneira as seguintes alterações afetam 
o valor da constante de equilíbrio de uma rea- 
ção exotérmica em fase gasosa: (a) remover um 
reagente, (b) remover um produto, (c) reduzir o 
volume, (d) diminuir a temperatura, (e) adicio- 
nar um catalisador? 

Para uma determinada reação em fase gasosa, 
fração de produtos em uma mistura em equilf- 
brio aumenta por causa do aumento da tempe- 
ratura ou do aumento do volume do recipiente 
de reação. (a) A reação é exolérmica ou endo- 
térmica? (b) A equação química balanceada 
tem mais moléculas no lado dos reagentes ou 
no lado dos produtos? 

Considere o seguinte equilíbrio entre os óxidos 
de nitrogênio: 


anol) = 


NO(g) + N:O(a) 


(a) Utilize dados do Apêndice C para calcular o 
AH dessa reação. (b) A constante de equilíbrio da 
reação vai aumentar ou diminuir com o aumento 
da temperatura? (c) A uma temperatura constante, 
uma variação no volume do recipiente afetaria a 
fração de produtos na mistura em equilíbrio? 

O metanol (CHsOH) pode ser produzido por 
meio da reação de CO com Hz: 


CO(s) + 2H(4) = CHOn(a) 


(a) Utilize dados termoquímicos do Apêndice C 
para calcular o AH" dessa reação. (b) Para maxi- 
mizar o rendimento de metano! no equilibrio, você 
usaria uma temperatura alta ou baixa? (c) Para 
maximizar o rendimento de metanol no equilíbrio, 
você usaria uma pressão alta ou baixa? 

O ozônio, Os, é decomposto na estratosfera em 
oxigênio molecular de acordo com a reação 
2 Os(g) — 3 O(g). Um aumento na pressão 
favoreceria a formação de ozônio ou oxigênio? 

A reação de deslocamento gás-água CO(g) + 
HzO(g) == CO:(g) + Hala) é usada industrial 
mente para produzir hidrogênio. A entalpia de 
reação é AH“ =—41 KJ. (a) Para aumentar o ren- 
dimento de hidrogênio no equilíbrio, deve-se usar 
uma temperatura alta ou baixa? (b) Você poderia 
aumentar o rendimento de hidrogênio no equilf- 
brio ao controlar a pressão dessa reação? Em caso 
afirmativo, uma pressão alta ou baixa favoreceria 
a formação de Hz(g)? 
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) EXERCÍCIOS ADICIONAIS 
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Acredita-se que as reações direta e inversa no 
equilíbrio a seguir sejam etapas elementares: 


CO(g) + Ch(g) = COCK) + Cila) 


A 25°C, as constantes de velocidade das reações 
direta e inversa são 1,4 X 102 M? 5º! e 93x 
10/04! 57, respectivamente, (a) Qual é o valor 
da constante de equilíbrio a 25 *C? (b) No equi- 
Iíbrio, quem é mais abundante, os reagentes ou 
os produtos? 

Se K = 1 para o equilíbrio 2 A(g) = B(G), 
qual será a relação entre [A] e [B] no estado de 
equilibrio? 

Uma mistura de CH, e H20 é passada por um 
catalisador de níquel a 1.000 K. O gás emergente 
é coletado em um frasco de 5,00 L e descobre-se 
que contém 8,62 g de CO, 2,60 g de Hz, 43,0 g de 
CH4 e 48,4 g de HO. Considerando que o equi- 
Mbrio foi atingido, calcule K, € Kp para a reação 
CHalg) + H:Olg) = CO(g) + 3 Hals). 
Quando 2,00 mols de SO:Clz são colocados em 
um frasco de 2,00 L a 303 K, 56% do SO:Ch; se 
decompõe em SO) e Ch: 


SOCh(s) = SO:(s) + Ch(s) 


(a) Calcule Ke para a reação nessa temperatura. 
(b) Calcule K, para essa reação a 303 K. (e) De 
acordo com o princípio de Le Châtelier, a percen- 
tagem de SO;Clh que se decompõe aumentaria, 
diminuiria ou permaneceria igual se a mistura fos- 
se transferida para um recipiente de 15,00 L? (d) 
Use a constante de equilíbrio calculada anterior- 
mente para determinar a percentagem de SO:Cl 
que se decompõe quando 2,00 mols de SO-Clysão 
colocados em um recipiente de 15,00 L a 303 K. 
Uma mistura de Ha, S e H;S é mantida em um 
recipiente de 1,0 La 90°C e reage de acordo com 
a equação: 


Hals) + S(s) == HyS(g) 


No equilíbrio, a mistura contém 0,46 g de H:S e 
0,40 g de Ha. (a) Escreva a expressão da constan- 
te de equilibrio dessa reação. (b) Qual é o valor 
de Ką para a reação a essa temperatura? 

Uma amostra de brometo de nitrosila (NOBr) se 
decompõe de acordo com a equação: 


2NOBe(g) == 2NO(s) + Bels) 
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Uma mistura em equilíbrio em um recipiente de 
5.00 L a 100 °C contém 3,22 g de NOBr, 3,08 g 
de NO e 4,19 g de Br. (a) Calcule Ko. (b) Qual é 
a pressão total exercida pela mistura de gases? (c) 
Qual foi a massa original da amostra de NOBr? 
Considere a reação hipotética A(g) =— 2 B(g). 
Um frasco é carregado com 0,75 atm de A puro, 
atingindo o equilíbrio a O °C. No equilíbrio, 
a pressão parcial de A é 0,36 atm. (a) Qual € a 
pressão total no frasco no equilíbrio? (b) Qual é 
o valor de K,? (e) O que poderíamos fazer para 
maximizar o rendimento de B? 

Conforme a Tabela 15.2, a constante de equilí- 
brio da reação Nas) + 3 Hale) === 2 NH) 
€ Kp = 4,34 X 10° a 300 °C. Considerando que 
NH; puro é colocado em um frasco de 1,00 L 
e atinge o equilibrio a essa temperatura, € que, 
no equilíbrio, há 1.05 g de NH) na mistura: (a) 
Quais são as massas de Ny e Hz na mistura no 
equilíbrio? (b) Qual foi a massa inicial de amônia 
colocada no recipiente? (e) Qual é a pressão total 
no recipiente? 

Para o equilíbrio 


2iBe(s) = hlg) + Bols) 


Kp = 8.5 X 10° a 150 °C. Se 0,025 atm de IBr 
for colocado em um recipiente de 2,0 L, qual é 
a pressão parcial de todas as substâncias depois 
que o equilíbrio é atingido? 


PHBCh(s) = PHi(g) + BChy(g) 


Kp = 0,052 a 60 °C. (a) Calcule K, (b) Depois 
que 3,00 g de PH;BCIs sólido são adicionados 
a um recipiente de 1.500 L fechado a 60 °C, o 
recipiente é carregado com 0,0500 g de BCIx(4). 
Qual é a concentração de PH; no equilíbrio? 


[15:79] NH4SH sólido é introduzido em um frasco eva- 


cuado a 24 “C. À seguinte reação ocorre: 
NHASH(s) == NHs(g) + HoS(g) 
Em equilíbrio, a pressão total (para o NH; e o 


HS considerados juntos) é 0,614 atm. Qual é o 
K, para esse equilíbrio a 24 °C? 


[15.80] Uma amostra de 0.831 g de SO; é colocada em 


um recipiente de 1,00 L e aquecido a 1.100 K. O 
SO; se decompõe em SO) e O: 


280(8) = 280:(4) + Osla) 
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No equilíbrio, a pressão total do recipiente é 1,300 
atm, Encontre os valores de K, e Ke para essa rea- 
çãoa 1.100 K. 

O óxido nítrico (NO) reage 
de cloro da seguinte maneira: 


Imente com gás 


2NO(s) + Ch(s) == 2NOCI(s) 


A 700 K, a constante de equilíbrio Kp para essa 
reação é 0,26. Preveja o comportamento de cada 
uma das seguintes misturas a essa temperatura 
e indique se as misturas estão em equilíbrio ou 
não, Em caso negativo, indique se a mistura pre- 
cisará produzir mais produtos ou reagentes para 
atingir o equilíbrio. 
(a) Pwo=0,15 atm, Pa,=0.31 atm, 
Proci= 0,1 atm 
(b) Pxo=0,12 atm, Pes, = 0,10 atm, 
Pyoci=0,050atm — 
(© Pxo= 0,15 atm, Pq, = 0,20 atm, 
Proci = 5.10% 10° atm 
A 900°C, Ke= 0,0108 para a reação 


CaCO(5) = Ca0(5) + COx(s) 


Uma mistura de CaCO), CaO e CO, é colocada 
em um recipiente de 10,0 L a 900 °C. Para as 
seguintes misturas, a quantidade de CaCO; vai 
aumentar, diminuir ou permanecer igual à medi- 
da que o sistema se aproxima do equilíbrio? 
(a) 15,0 g de CaCO», 15,0 g de CaO © 4,25 g 
de CO; 
(b)2,50 g de CaCO», 25,0 g de CaO e 5,66 g 
de CO, 
(630,5 g de CACO), 25,5 g de CaO e 648 g 
de CO; 
Quando 1,50 mol de CO, e 1.50 mol de Hz são 
colocados em um recipiente de 3,00 L a 395 °C, 
ocorre a seguinte reação: COx(g) + Ha(g) === 
CO(g) + H:O(g). Se Ke = 0,802, no equilíbrio, 
quais serão as concentrações de cada substância 
na mistura? 
A constante de equilíbrio Ke para C(s) + COx(g) 
= 2 CO(g) é 1,9 a 1.000 K e 0,133 a 298 K. 
(a) Se o excesso de C reagir com 25,0 g de CO, 
em um recipiente de 3,00 L a 1.000 K, quantos 
gramas de CO serão produzidos? (b) Quantos 
gramas de C são consumidos? (e) Se um reci- 
piente menor for usado para a reação, o rendi- 
mento de CO será maior ou menor? (d) A reação 
é endotérmica ou exotérmica? 
NiO deve ser reduzido a níquel metálico em um 
processo industrial, por meio da seguinte reação: 
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NiO(s) + CO(g) = Ni(s) + COs(g) 


A 1.600 K, a constante de equilíbrio da reação é 
Kp=6,0X 102, A redução ocorrerá se uma pres- 
são de CO de 150 torr for empregada no fomo ea 
pressão total nunca exceder 760 torr? 

Le Châtelier observou que muitos processos in- 
dustriais de seu tempo poderiam ser melhorados 
por uma compreensão dos equilíbrios químicos. 
Por exemplo, a reação de óxido de ferro com mo- 
nóxido de carbono foi usada para produzir ferro 
elementar e CO; de acordo com a reação 


FesOs(s) + 3C0(5) = 2Fe(s) + 3008) 


Mesmo no tempo de Le Chátelier, observou-se 
que uma grande quantidade de CO era desperdi- 
cada, ao ser eliminada pelas chaminés, Le Cháte- 
lier escreveu: “Como pensou-se que essa reação 
incompleta cra devida a um contato insuficiente- 
mente prolongado entre monóxido de carbono e 
minério de ferro [óxido], as dimensões dos for- 
nos foram aumentadas. Na Inglaterra, eles foram 
construídos com até 30 m. Contudo, a proporção 
“de monóxido de carbono desperdiçado não dimi- 
nuia, demonstrando, assim, por um experimento 
“que custou várias centenas de milhares de francos, 
que a redução do óxido de ferro por monóxido de 
carbono é uma reação limitada. O conhecimento 
de leis de equilíbrio químico teria permitido que 
se chegasse a essa conclusão mais rapidamente € 
de maneira muito mais econômica”. O que essa 
anedota nos diz sobre a constante de equilíbrio 
dessa reação? 


[15.87] A 700 K, a constante de equilíbrio para a reação 


CCt(s) = Cls) + 2Ch(g) 


€K, =0,76. Um frasco é carregado com 2,00 atm 
de CCls, que, em seguida, atinge o equilíbrio a 
700 K. (a) Que fração de CCI é convertida em C 
e Ch? (b) Quais são as pressões parciais de CCl 
e Cla no equilíbrio? 


[15.88] A reação PCIy(g) + Cly(g) == PCIs(g) tem Kp 


=0,0870 a 300 °C. Um frasco é preenchido com 
0.50 atm de PCI, 0,50 atm de Ch e 0,20 atm 
de PCIs a essa temperatura. (a) Use o quocien- 
te da reação para determinar a direção em que 
a reação deve ocorrer para atingir o equilíbrio. 
(b) Calcule as pressões parciais dos gases no 
equilíbrio. (€) Que efeito o aumento do volume 
do sistema terá sobre a fração molar de Cl, na 
mistura no equilíbrio? (d) A reação é exotérmica. 


115.89] 


115.90) 


Qual será o efeito do aumento da temperatura do 
sistema sobre a fração molar de Cl; na mistura no 
equilíbrio? 

Uma mistura em equilíbrio de Ha, Ize Hla 458 C 
contém 0,112 mol de Hh, 0,112 mol de Iz € 0,775 
mol de HI em um recipiente de 5,00 L. Quais são 
as pressões parciais no equilíbrio quando o equilí- 
brio for restabelecido após a adição de 0,200 mol 
dem? 

Considere a reação hipotética A(s) + 2 Blg) 
= 2 Clg), para o qual K, = 0,25 a uma deter- 
minada temperatura. Um recipiente de reação de 
1,00 L é preenchido com 1,00 mol do compos- 
to C, que atinge o equilíbrio. Deixe a variável 
x representar o número de mol/L do composto 
A presente no equilíbrio. (a) Em termos de x, 
quais são as concentrações dos compostos B 
e C no equilíbrio? (b) Que limites devem ser 
colocados sobre o valor de x para que todas as 
concentrações sejam positivas? (e) Colocando as 
concentrações no equilíbrio (em termos de x) na 
expressão da constante de equilíbrio, derive uma 
equação que pode ser resolvida para encontrar x. 
(d) A equação do item (c) é uma equação cóbica 
(aquele que tem a forma av’ + bx? +er+d=0). 
Em geral, as equações cúbicas não podem ser 
resolvidas de forma fechada. No entanto, você 
pode estimar a solução traçando um gráfico da 
equação cúbica na faixa permitida de x especi- 
ficada no item (b). O ponto no qual a equação 


1591 


1592 
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cúbica cruza o eixo x é a solução. (e) A partir do 
gráfico do item (d), estime as concentrações de 
equilíbrio de A, B e C. (Dica: Você pode confe- 
rir a precisão de sua resposta substituindo essas 
concentrações na expressão de equilíbrio.) 

A 1.200 K, a temperatura aproximada de gases 
de escape de automóveis (Figura 15.15), K, para 
a reação 


200/85) == 2C0(g) + Os) 


é aproximadamente 1 x 10", Partindo do prin- 
cípio de que o gás de escape (pressão total de 
1 atm) contém 0,2% de CO, 12% de CO; e 3% 
de O; em volume, o sistema está em equilíbrio 
em relação à reação de CO7? Com base na sua 
conclusão, a concentração de CO nos gases de 
escape diminuiria ou aumentaria ao se usar um 
catalisador que acelera a reação do CO3? Lem- 
bre-se de que, a pressão e temperatura fixas, YO- 
lume% = mol%. 

Suponha que você trabalhou no Escritório de Pa- 
tentes dos Estados Unidos e um pedido de paten- 
te chegou a sua mesa, alegando que um catali- 
sador recém-desenvolvido foi muito superior ao 
catalisador de Haber para a síntese de amônia, 
pois o catalisador levou à uma conversão de Nz e 
Ha em NH no equilíbrio maior que o catalisador 
de Haber sob as mesmas condições. Qual seria a 
sua resposta? 


EXERCÍCIOS INTEGRADORES 
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Considere a reação 1O% "(ag) + 2 HO() = 
HulOg (ag); Ke = 3,5 X 107, Se você partir de 
25,0 mL de uma solução de NalO, 0,905 Me em 
seguida diluí-la com água a 500,0 mL, qual será a 
concentração de HalO6” no equilíbrio? 

O cloreto de prata, AgCI(5), é um eletrólito forte 
“insolúvel”. (a) Escreva a equação para a dis- 
solução do AgCI(s) em H:O(). (b) Escreva a 
expressão de Ke para a reação no item (a). (e) 
Com base nos dados termoquímicos do Apêndi- 
ce C e no princípio de Le Chátelie, determine 
se a solubilidade do AgCI em HzO aumentará ou 
diminuirá com o aumento da temperatura. (d) A 
constante de equilíbrio para a dissolução de AgCI 
em água é 1,6 X 101º a 25 °C. Além disso, o 
Ag*(ag) pode reagir com CI (aq) de acordo com 
a reação 

Ast (0q) + 2C (aq) = ACh (og) 


em que K, = 1,8 x 10º a 25 °C. Embora AgCI 
“não seja solúvel” em água, o complexo AgCl” 
é solúvel. A 25 "C, a solubilidade do AgCI em 
uma solução de NaCl a 0,100 M é superior à 
solubilidade do AgCI em água pura, em razão 
da formação de fons de AgCIy” solúveis? Ou a 
solubilidade do AgCI em NaCI a 0,100 M € infe- 
rior em água pura por causa de um argumento do 
tipo de Le Chátelier? Justifique sua resposta com 
cálculos. (Dica: qualquer forma em que a prata 
esteja na solução conta como “solubilidade”.) 


115.95] Considere o equilíbrio A == B em que tanto a 


reação direta quanto a reação inversa são elemen- 
tares (de uma única etapa). Considere que, na 
reação, o único efeito de um catalisador é dimi- 
nuir as energias de ativação das reações direta e 
inversa, como mostra a Figura 15.14. Aplicando 
a equação de Arrhenius (Seção 14.5), prove que a 
constante de equilíbrio é igual tanto para a reação 
catalisada quanto para uma não catalisada. 


[15.97] Escreva 
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115.96] O diagrama de fases do SO; é mostrado a se- 


guir. (a) O que este diagrama indica em relação 
à variação de entalpia na reação SOx) — 
SO»(g)? (b) Calcule a constante de equilíbrio 
dessa reação a 100 °C e a 0 °C. (e) Por que não 
é possível calcular uma constante de equilíbrio 
entre as fases líquida e gasosa na região super- 
crítica? (d) Em qual dos três pontos marcados 
em vermelho o SO:(g) se aproximará mais do 
comportamento de gás ideal? (e) Em qual dos 
três pontos vermelhos o SO:(g) se comporta de 
maneira menos ideal? 


o 10 200 300 
Temperatura ("C) 
expressão da constante de equilíbrio 


para o equilíbrio 


C(s) + Cos) = 2CO(s) 

A tabela a seguir mostra os percentuais molares 
relativos do COxg) e do CO(g) a uma pressão 
total de 1 atm por várias temperaturas, Calcule 
o valor de Kp em cada temperatura. A reação é 
exotérmica ou endotérmica? 


“Temperatura (C) COz (mol) CO (moi) 


850 en Ex) 
950 132 98,68 
1050 oar 9963 
120 006 9994 
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Na Seção 11.5, definiu-se pressão de vapor de 
“um líquido em termos do equilíbrio. (a) Escre- 
va a equação que representa o equilíbrio entre a 
água líquida e o vapor de água, bem como a ex- 
pressão correspondente a K. (b) Usando dados 
do Apêndice B, dê o valor de K, para essa reação 
a 30 °C. (€) Qual é o valor de K, para qualquer 
líquido em equilíbrio com o seu vapor no ponto 
de ebulição normal do líquido? 

As moléculas de água da atmosfera podem for- 
mar dímeros ligados pelo hidrogênio, (150). 
A presença desses dímeros é considerada im- 
portante na nucleação de cristais de gelo e na 
formação de chuva ácida. (a) Utilizando a teo- 
ria VSEPR, ilustre a estrutura de um dimero de 
água, utilizando linhas traccjadas para indicar 
interações intermoleculares. (b) Que tipo de 
força intermolecular está envolvido na forma- 
ção de dímeros de água? (e) O K, para a forma- 
ção de dímero de água em fase gasosa é 0,050 a 
300 K e 0.020 a 350 K. A formação de dímeros. 
de água é endotérmica ou exotérmica? 

A proteína hemoglobina (Hb) transporta Oz 
no sangue dos mamíferos. Cada Hb pode ligar 
4 moléculas de O2. A constante de equilíbrio 
para a reação de ligação do Oy é mais elevada 
na hemoglobina fetal do que na hemoglobina 
adulta. Ao discutir a capacidade da proteína 
de se ligar ao oxigênio, bioquímicos usam uma 
medida chamada de valor P50, definida como 
a pressão parcial de oxigênio, na qual 50% da 
proteína está saturada. A hemoglobina fetal tem 
um valor PSO de 19 torr, e a hemoglobina adulta 
tem um valor P50 de 26,8 torr. Considere esses 
dados para estimar quão maior é Ke para a reação 
aquosa 4 0:(8) + Hb(ag) — [Hb(Os)utag)]. 


A reação entre o hidrogênio e o iodo para formar iodeto 
de hidrogênio foi usada para ilustrar a lei de Beer no Ca- 
pítulo 14 (Figura 14.5). A reação pode ser monitorada ao 
utilizar espectroscopia na região visível, uma vez que o Is 
tem uma cor violeta, enquanto o Hz e HI são incolores. 
A 300 K, a constante de equilíbrio para a reação Ho(g) + 
Talg) = 2 Hlg) é Ke = 794, Para responder às seguin- 
tes perguntas, suponha que você tenha acesso a hidrogê- 
nio, iodo, iodeto de hidrogênio, a um recipiente de reação 
transparente, a um espectrômetro de luz. visível e a um 
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de gás ou gases você poderia monitorar facilmente com 
o espectrômeiro? (b) Para usar a lei de Beer (Equação 
14.5), você precisa determinar a absortividade molar, e, 
para a substância em questão. Como você determinaria e? 
(€) Descreva um experimento para determinar a constante 
de equilíbrio a 600 K. (d) Use as entalpias de ligação da 
Tabela 8.4 para estimar a entalpia dessa reação. (e) Com 
base em sua resposta ao item (d), você esperaria que, a 
600K, K, fosse maior ou menor que a 300 K? 


fer 16 


EQUILÍBRIO ÁCIDO-BASE 


Os ácidos e bases que você usou até agora em laboratório são, provavelmente, soluções 
de substâncias inorgânicas relativamente simples, como ácido cloridrico, ácido sulfúrico, hi- 
dróxido de sódio, entre outros. Contudo, ácidos e bases são importantes até quando não 
estamos no laboratório. 


Eles estão por toda parte, inclusive nos alimentos que comemos. O sabor caracterís- 
tico das uvas mostradas na abertura deste capítulo é, em grande parte, em razão do áci 
tartárico (H5C4H406) e a0 ácido málico (H;C4H,Os) (Figura 16.1), dois ácidos orgã- 
nicos estreitamente relacionados (que diferem apenas por um átomo de O), encontrados 
em sistemas biológicos. A fermentação dos açúcares nas uvas produz o vinagre, já seu 
sabor picante e amargo é decorrente do ácido acético (CH;COOH), uma substância que 
discutimos na Seção 4.3. Por outro lado, o sabor azedo de laranjas, limões c outras frutas 
cítricas se deve ao ácido cítrico (HsCgHs07), e, em menor proporção, ao ácido ascórbico 
(HaC6H606), popularmente conhecido como vitamina C. 

Ácidos e bases estão entre as substâncias mais importantes da química, afetando 
as nossas vidas de inúmeras maneiras. Eles não estão presentes apenas nos alimentos, 
mas também são partes essenciais dos sistemas vivos, como os aminoácidos, utilizados 
para sintetizar proteínas, e os ácidos nucleicos, que codificam informações genéticas. 
Tanto o ácido cítrico quanto o málico estão entre os vários ácidos envolvidos no ciclo 
de Krebs (também chamado de ciclo do ácido cítrico), utilizado para gerar energia em 
organismos aeróbios. À aplicação da química ácido-base também teve um papel funda- 
mental no desenvolvimento da sociedade modema, inclusive nas atividades humanas, 
como a fabricação industrial, a criação de produtos farmacêuticos avançados e muitos 
aspectos ambientais. 

O impacto de ácidos e bases depende do tipo de ácido ou base, bem como da quan- 
tidade presente. O tempo necessário para que um objeto metálico imerso em água seja 
corroído, a capacidade de um ambiente aquático sustentar a vida de peixes e plantas, o 
destino de poluentes retirados do ar pela chuva e a velocidade das reações que mantêm 
nossas vidas dependem fundamentalmente da acidez ou da basicidade das soluções. Por- 
tanto, vamos explorar neste capítulo de que maneira medimos a acidez e como as reações 
químicas de ácidos e bases dependem de suas concentrações. 


O QUEVEREMOS 


16.1 | Ácidos e bases: uma breve revisão come- 
garemos revisando a definição de Arrhenius a respeito 
de ácidos e bases, 


16.2 | Ácidos e bases de Bronsted-Lowry Apren- 
deremos que um ácido de Bransted-Lowry é um doa- 
dor de prótons e uma base de Bronsted-Lowry é um 
receptor de prótons. Duas espécies que se distinguem 
por meio da presença ou ausência de um próton, que 
são conhecidas como par ácido-base conjugado. 


16.3 | Autoionização da água Veremos que a au- 
toionização da água produz pequenas quantidades de 
fons H;O* e OH”. A constante de equilibrio da auto- 
ionização, Ky= [H30"/0H"] define a relação entre as 
concentrações de H50* e OH” em soluções aquosas. 


16.4 | Escala de pH Usaremos a escala de pH para des- 
crever a acidez ou a basicidade de uma solução aquosa. 
Soluções neutras têm pH = 7, soluções ácidas têm pH 
abaixo de 7, e soluções básicas têm pH acima de 7. 


16.5 | Ácidos e bases fortes Categorizaremos áci- 
dos e bases como eletrólitos fortes ou fracos. Acidos 
e bases fortes são eletrólitos fortes, que se ionizam ou 
se dissociam completamente em solução aquosa. Áci- 
dos e bases fracos são eletrólitos fracos que se ionizam 
apenas parcialmente. 


16.6 | Ácidos fracos Aprenderemos que a ionização 
de um ácido fraco em água é um processo de equil- 
brio com uma constante de equilibrio Ka, que pode ser 
usada para calcular o pH de uma solução ácida fraca. 


16.7 | Bases fracas Aprenderemos que a ionização 
de uma base fraca em água é um processo de equi- 
líbrio com a constante de equilíbrio Ka, que pode ser 
usada para calcular o pH de uma solução básica fraca. 


16.8 | Relação entre K, e Ka Veremos que K, é Kp 
estão relacionados por K X K = Kw, Assim, quanto 
mais forte for um ácido, mais fraca será a sua base 
conjugada. 


16.9 | Propriedades ácido-base de soluções sa- 
linas Aprenderemos que os lons de um composto 
iônico solúvel podem atuar como ácidos ou bases de 
Bronsted-Lowry. 


16.10 | Comportamento ácido-base e estrutura 
química Exploraremos a relação entre estrutura qui- 
mica e comportamento ácido-base. 

16.11 | Ácidos e bases de Lewis Finalmente, vere- 
mos uma definição genérica de ácidos e bases, ou seja, 
a definição ácido-base de Lewis. Um ácido de Lewis é 
um receptor de par de elétrons e uma base de Lewis 
é uma doadora de um par de elétrons. 


CACHOS DE UVAS E VINAGRE BALSÂMICO. As uvas contêm vários ácidos. 
que contribuem para o seu sabor característico, O sabor inconfundível i 
de todos os tipos de vinagre ocorre em razão do ácido acético J3 o vina- 


gre balsâmico é obtido por meio da fermentação de uvas. 
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Figura 16.1 Dols ácidos orgânicos: ácido tatárca, Cube € 
ácido milico, Hays. 


Em primeiro lugar, estudamos ácidos e bases nas 
Seções 2.8 e 4.3, nas quais discutimos respectivamente. 
a nomenclatura de ácidos e algumas reações ácido-base 
simples, Neste capítulo, vamos olhar mais de perto como. 
os ácidos e as bases são identificados e caracterizados. 
Ao fazê-lo, consideramos seu comportamento tanto com 
relação à estrutura e às ligações que fazem quanto em ter- 
mos dos equilíbrios químicos nos quais participam. 


16.1 | ÁCIDOS E BASES: UMA 
BREVE REVISÃO 

Desde o início da química experimental, cientistas re- 
conhecem ácidos e bases por causa de suas propriedades 
características. Os ácidos têm um sabor azedo e fazem 
com que certos corantes mudem de cor, enquanto as bases. 
têm um gosto adstringente e são escorregadias ao toque (o 
sabão é um bom exemplo). O uso do termo base origina- 
-se do inglês arcaico, “rebaixar”. (A palavra inglesa deba- 
se ainda é usada nesse sentido e significa “diminuir o va- 
lor de algo”.) Quando uma base é adicionada a um ácido, 
a base “rebaixa” a quantidade de ácido. De fato, quando 
ácidos e bases são misturados nas proporções adequadas, 
suas propriedades características parecem desaparecer 
completamente. o> (Seção 4.3) 

Por volta de 1830, tomou-se evidente que todos os 
ácidos contêm hidrogênio, mas nem todas as substâncias. 
que contêm hidrogênio são ácidas. Durante a década de 
1880, o químico sueco Svante Arrhenius (1859-1927) 
definiu ácidos como substâncias que produzem fons H* 
em água, e bases como substâncias que produzem íons. 
OH” em água. Ao longo do tempo, o conceito de ácidos e 
bases de Arrhenius foi estabelecido da seguinte maneira: 


+ Um ácido é uma substância que, quando dissolvida em 
água, aumenta a concentração de fons H*; 

+ Uma base é uma substância que, quando dissolvida 
em água, aumenta a concentração de fons OH”. 


O gás de cloreto de hidrogênio, que é altamente solú- 
vel em água, exemplifica um ácido de Arrhenius, Quan- 
do ele é dissolvido em água, o HCHg) produz íons H* e 
CI hidratados: 
Hei(s) #2 Haq) + Cr(ag) (16.1) 
A solução aquosa de HCI é conhecida como ácido 
clorídrico. O ácido clorídrico concentrado tem cerca de 
37% de HCI em massa, sendo 12 M em HCI. 
O hidróxido de sódio é uma base de Arrhenius. Como 
“o NaOH é um composto iônico, ele se dissocia em fons 
Na* e OH” quando dissolvido em água, aumentando, as- 
sim, a concentração de íons OH” na solução. 


Reflita 


Quais são os dois ions fundamentais para as definições de áci- 
dos e bases de Arrhenius? 


16.2 | ÁCIDOS E BASES DE 
BRONSTED-LOWRY 


O conceito de Arrhenius sobre ácidos e bases, em- 
bora útil, é bastante limitado quando pensamos em so- 
luções aquosas, por exemplo. Em 1923, os químicos 
Johannes Bronsted (1879-1947), dinamarquês, e Tho- 
mas Lowry (1874-1936), inglês, propuseram, separa- 
damente, uma definição mais geral de ácidos e bases. 
O conceito deles era bascado no fato de que as reações. 
ácido-base envolvem transferência de fons H* de uma 
substância para a outra. Para entender melhor essa defi- 
nição, precisamos examinar mais de perto o comporta- 
mento do fon H* em água. 


ÍON H* EM ÁGUA 

Poderíamos começar imaginando que a ionização de 
HCI em água produz apenas H* e CI”. Um fon de hidro- 
gênio não é nada além de um próton — ou seja, uma partí- 
cula muito pequena com carga positiva. Como tal, um fon 
Hº interage fortemente com qualquer fonte de densidade 
eletrônica, como pares de elétrons não ligantes sobre os 
átomos de oxigênio das moléculas de água. Por exemplo, 
a interação de um próton com água forma o fon hidrônio, 
H;0O*(aq): 


J A" (ai 


O comportamento de fons H* em água líquida é com- 
plexo porque fons hidrônio interagem com moléculas de 
água adicionais por meio da formação de ligações de hi- 
drogênio. ce (Seção 11.2) Por exemplo, o fon HO” é li- 
gado a moléculas de HzO adicionais para gerar fons como. 
Hs0y'e H;04' (Figura 16.2). 

Químicos usam as notações H” (aq) e HzO* (aq) alter- 
nadamente para representar o próton hidratado, responsá- 
vel pelas propriedades características de soluções aquosas 
de ácidos, Muitas vezes, utilizamos a notação H'(ag) por 
simplicidade e conveniência, como fizemos no Capítulo 
4 e na Equação 16.1. A notação HyO'(aq), no entanto, 
representa melhor a realidade. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Que tipo de força intermolecular é representado pelas linhas 
pontilhadas na figura? 


b.. dl 


Figura 16.2 Modelos de 


bola e vareta e estruturas 
de Lewis para dois lons 
hidrêniohidratados. 

REAÇÕES DE TRANSFERÊNCIA 

DE PRÓTONS 


Na reação que ocorre quando se dissolve HCI em 
água, a molécula de HCI transfere um fon H* (próton) 
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para uma molécula de água. Assim, podemos representar 
a reação como se ela estivesse ocorrendo entre uma mo- 
lécula de HCI c uma molécula de água para formar íons. 
hidrônio e cloreto: 


HC) + HOM) —» Crag) + Hy0%ag) 
+ [nön] 
H 


©-A-0-A 


1163) 


Observe que a reação da Equação 16.3 envolve um 
doador de prótons (HCI) e um aceptor de prótons (4,0). 
A noção de transferência, de um doador de prótons para 
um aceptor de prótons, é a ideia chave na definição de 
Bronsted-Lowry sobre ácidos e bases: 


* Um ácido é uma substância (molécula ou fon) que 
doa um próton para outra substância. 
+ Um base é uma substância que aceita um próton. 


Desse modo, quando o HCI é dissolvido em água 
(Equação 16.3), ele atua como um ácido de Bronsted- 
Lowry (doa um próton à H;0), e a H;O atua como uma 
base de Bronsted-Lowry (aceita um próton do HCI). 
Vemos que a molécula de HO serve como um aceptor de 
prótons, usando um dos pares de elétrons não ligantes no 
“átomo de O para “prender” o próton. 

Uma vez que a ênfase no conceito de Brynsted-Lowry 
está na transferência de prótons, o conceito também é apli- 
cado a reações que não ocorrem em solução aquosa. Por 
exemplo, na reação entre o HCI em fase gasosa e o NH3, 
um próton é transferido do ácido HCI para a base NHs: 


1164) 


A película opaca formada sobre as vidrarias de la- 
boratórios de química geral (Figura 16.3) é, em grande 
parte, NHLCI sólido formado pela reação em fase gasosa 
entre o HCl co NHs. 


no 
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Figura 10.3 Névoa de NHC) causada pela reação entre o HCHg) 
co Nilg) 


Agora, vamos considerar um exemplo que compara a 
relação entre as definições de ácidos e bases de Arrhenius 
e Brynsted-Lowry: uma solução aquosa de amônia, na 
qual temos o equilíbrio: 


NHy(ag) + H:0(1) 
Base Ácido 


NH’ (ag) + OH"(ag) [165] 


A amônia é uma base de Brynsted-Lowry porque 
recebe um próton da HO. Ela também é uma base de 
Arrhenius porque ocorre um aumento na concentração de 
OH (aq) ao adicioná-a à água. 

A transferência de um próton sempre envolve tanto 
“um ácido (doador) quanto uma base (aceptor). Em ou- 
tras palavras, uma substância pode funcionar como um 
ácido somente se, simultancamente, outra substância se 
comportar como uma base. Para ser um ácido de Brøns- 
ted-Lowry, uma molécula ou fon deve ter um átomo de 
hidrogênio que possa ser perdido na forma de um fon H°. 
Para ser uma base de Brynsted-Lowry, uma molécula ou 
fon deve ter um par de elétrons não ligantes que possa ser 
usado para se ligar ao fon H 

Algumas substâncias podem agir como um ácido em 
uma reação e como uma base em outra. Por exemplo. 
H0 é uma base de Bronsted-Lowry na Equação 163 
e um ácido de Brynsted-Lowry na Equação 16.5. Uma 
substância capaz de agir como um ácido ou uma base € 
chamada de anfiprótica ou anfótera. Uma substância an- 
fiprótica age como uma base quando é combinada com 
algo mais ácido que ela mesma, e como um ácido quando 
combinada a algo mais básico que ela própria. 


“A palavra “conjugado” significa “unido como um par”. 


Reflita 


Na reação direta deste equilibrio, qual substância atua como a 
base de Bronsted-Lowny? 


HiS(ag) + CHyNHa(20) === HS" (aq) + CHINH; (aq) 


PARES ÁCIDO-BASE CONJUGADOS 


Em todo equilíbrio ácido-base, tanto a reação direta 
(para a direita) quanto a reação inversa (para a esquerda) 
envolvem transferência de prótons. Por exemplo, conside- 
re a reação de um ácido HA com água: 


HA(ag) + HO(I) == A (aq) + HyO"(ag) [16.6] 


Na reação direta, o HA doa um próton para o H;0. 
Portanto, HA é o ácido Bronsted-Lowry e HzO é a base 
de Bronsted-Lowry. Na reação inversa, o fon H;0* doa 
um próton para o fon A”, de modo que o H3O” é o ácido e 
AT é a base. Quando o ácido HA doa um próton, cle deixa 
para trás uma substância, A”, que pode atuar como uma 
base, Da mesma forma, quando a HzO atua como uma 
base, ela gera HO", que pode atuar como um ácido. 

Um ácido e uma base, como o HA € o A”, que dife- 
rem apenas na presença ou ausência de um próton, são 
chamados de par ácido-base conjugado.” Cada ácido 
tem uma base conjugada, formada mediante a remoção 
de um próton de um ácido. Por exemplo, o OH” € a base 
conjugada do H20, e o A” é a base conjugada do HA. 
Cada base tem um ácido conjugado, formado pela adição 
de um próton à base. Assim, o H3O* é o ácido conjugado 
da H0,e0 HA é o ácido conjugado do A`. 

Em qualquer reação ácido-base (transferência de 
prótons), podemos identificar dois conjuntos de pares 
ácido-base conjugados. Por exemplo, considere a reação 
entre o ácido nitroso e a água: 


Remover 


HNOs(ag) + HON = N 
Ácido 


= (aq) + H30" (ag) 


Áci 
comjupad 


] usa 


Base 
conjugada 


Base 


Adiciona W 


Da mesma forma, para a reação entre o NH; e o HzO 
(Equação 16.5), temos 


NHsag) + H104): 


Bae  Ácid 


1168) 


EXERCÍCIO RESC 


DO 
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Identificação de ácidos e bases conjugados 
(a) Qual é a base conjugada dos elementos HCIO,, H:S, PH," e HCO? 
C) Qual é o ácido conjugado dos elementos CN”, SO, H:O e HCO; 


SoLuçÃo 
Analise Devemos determinar a base conjugada de vários áci- 
dos e o dido conjugado de várias bases. 
Planeje A base conjugada de uma substância é a substància- 
mãe menos um próton, eo cido conjugado de uma substão- 
cia é a substância-mãe mais um próton. 


Resolva 

(3) Se removermos um próton do HCIO, vamos obier o CIOL, 
que é a sua base conjugada. As outras bases conjugadas são 
HS, Phe CO; 

(©) Se adicionarmos um próton ao CN”, teremos o HCN, seu sci- 
do conjugado, Os outros ácidos conjugados são HSO,” H;O* 
e HCO) Observe que o fon hidrogenocarbonato (HCO; ) é 
anfiprátco, podendo atuar como um seido ou uma base. 


HSO, (aq) + OH” (ag) = S0? (aq) + HO() 


Quais substâncias estão atuando como ácidos na reação? 
(a) HSOS eo ©) HSO; e HO 
(e OH eso (0S0 e H:0 
(6) Nenhuma substância está atuando como um ácido na reação. 


Para praticar: exercício 2 
Escreva a fórmula para o ácido conjugado de cada uma das 
substâncias a seguir; HSO”, F", PO”, CO. 


Uma vez que você passar a identificar pares ácido- 
base conjugados com facilidade, será mais natural escrever. 


) 


Ri 


RESOLVIDO 


equações para reações que envolvem ácidos e bases de 
Brynstcd-Lowry (reações de transferência de prótons). 


Escrevendo equações para reações de transferência de prótons 
O fon hidrogenosulfito(HSO; ) é anfótero. Escreva uma equação para a reação entre o HSO, e a água (a) em que o fon atue 
“como um ácido e (b) em que o fon atue como uma base. Em ambos os casos, identifique os pares ácido-base conjugados. 


SOLUÇÃO 

Analise e planeje Devemos escrever duas equações que 
representem reações entre o HSO” e a água. Na primeira, o 
HSO;” deve doar um próton para a água, atuando como um 
ácido de Brynsted-Lowry. Na segunda, o HSOy deve aceitar 
um próton da água, atuando como uma base. Também devemos 
identificar os pares conjugados em cada equação. 

Resolva 

(a) HSOs (ag) + HO(1) = SOF- (aq) + H;O* (ag) 
Os pares conjugados nessa equação são HSO” (ácido) e SO?” 
Case conjugada): e HzO (base) e H3O” (cido conjugado). 
Œ) HSO (aq) + H:O() == H5SOs(aq) + OH- (04) 
Os pares conjugados nessa equação são HO (ácido) e OH” 
Chase conjugada); e HSO;” (base) e H5O, (ácido conjugado). 


Para praticar: exercício | 

O fon di-hidrogenofosfato, H;POs”, é anfótero. Em qual das 
reações a seguir esse fon atua como base? 

(DHO'(a4) + HPO (ag) = HyPOL(ag) + HOU 
GD H0'(a4) + HPO (ag) = HPO; (eg) + HO() 
(ii) HiPO (og) + HPO” (ag) == 2H,PO; (ag) 

(a) apenasi ici (ici (0 iei 
(© iieii 

Para praticar: exercicio 2 

Quando o óxido de to (5,0) € dissolvido na água, a solução 
toma-se básica por causa da reação entre o fon óxido (0°) 
ea água. Escreva a equação da reação e identifique os pares 
ácido-base conjugados. 


FORÇAS RELATIVAS DE ÁCIDOS E BASES 


Alguns ácidos são melhores doadores de prótons que 
outros, e algumas bases são melhores aceptores de prótons 
que outras. Se nós dispuscrmos os ácidos em ordem de 
capacidade de doar um próton. descobriremos que, com 
quanto mais facilidade uma substância doa um próton, 
menos facilmente sua base conjugada aceitará um próton. 


Da mesma forma, com quanto mais facilidade uma base 
aceitar um próton, menos facilmente seu ácido conjugado 
doará um próton. Em outras palavras, quanto mais forte for 
um ácido, mais fraca será a sua base conjugada, e quanto 
mais forte for uma base, mais fraco será o seu ácido conju- 
gado. Assim, se soubermos a facilidade com que um ácido. 
doa prótons, também identificaremos a facilidade com que 
a sua base conjugada aceitará prótons. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Se ions O?- forem adicionados à água, que reação poderá ocorre 


Ácidos fracos- 


Ho 


ou 
Acidez insignificante- H; 
Ce 


Aumento da força do ácido 


e? 
mase 

2 E 

É usor Basicidade insignificante 
Nor 

E Ho 

i x 

5 po 

EI cuco 

Bass ras 


Figura 16,4 Forças relativas dos pares ácido-base conjugados selecionados Os dos mentes de cada par estão 


Estados nas duas colunas, sendo um aposto ao outro. 


A relação inversa entr a força de ácidos e as suas ba- 
ses conjugadas está ilustrada na Figura 16.4. A seguir, 
agrupamos ácidos e bases em três grandes categorias, 
com base em seu comportamento na água: 


1. Um ácido forte transfere seus prótons completamente. 
para a água, não deixando praticamente nenhuma mo- 
Iécula não dissociada em solução. ooo (Seção 4.3) Sua 
base conjugada tem uma tendência insignificante de 
aceitar prótons em solução aquosa. (A base conjugada 
de um ácido forte mostra basicidade insignificante.) 
Um ácido fraco dissocia-se apenas parcialmente em 
solução aquosa, sendo, portanto, encontrado na solução 
“como uma mistura de ácido não dissociado e sua base 
conjugada. A base conjugada de um ácido fraco mostra 
uma ligeira capacidade de remover prótons da água. (A 
base conjugada de um ácido fraco é uma base fraca.) 
Uma substância com acidez insignificante contém 
hidrogênio, mas não demonstra qualquer comporta- 
mento ácido na água. Sua base conjugada é uma base 
forte, reagindo completamente com água para formar 
íons OH”. (A base conjugada de uma substância com 
acidez insignificante é uma base forte.) 


Os íons H;0%(ag) e OH ag) são, respectivamente, o 
ácido e a base mais fortes possíveis de existir em equilí- 
brio, em uma solução aquosa. Ácidos mais fortes reagem 
com a água para produzir fons H;O*(aq), e bases mais 


fortes reagem com a água para produzir fons OH (ag), um 
fenômeno conhecido como efeito de nivelador. 


Reflita 


Dado que o HCIO; é um ácido forte, como você classiicaria a 
basicidade do CIO? 


Podemos pensar que as reações de transferência de 
prótons são controladas pelas capacidades relativas de 
duas bases abstraírem prótons. Por exemplo, considere a 
transferência de prótons que ocorre quando um ácido HA 
é dissolvido na água: 


HA(ag) + H;0(1) == H,0'(ag) + A` (aq) [169] 


Se HO (base na reação direta) é uma base mais forte 
que A” (base conjugada do HA), transferir o próton do 
HA para H30 é favorável. produzindo H;O* e A7. Como 
resultado, o equilíbrio fica à direita. Isso descreve o com- 
portamento de um ácido forte em água. Por exemplo, 
quando o HCI é dissolvido em água, a solução é composta 
quase inteiramente de fons H;O' e CI com uma concen- 
tração insignificante de moléculas de HCI: 


HCI(g) + H:O() — H,0*(ag) + CI" (ag) (16.10) 


A H10 é uma base mais forte que o CT (Figura 16.4), 
de modo que HO adquire o próton para se tomar o fon 
idrônio, Como a reação fica completamente à direita, es- 
crevemos a Equação 16.10 apenas com uma seta para a 
direita, em vez de usar as setas duplas de equilíbrio. 

Quando o A” representa uma base mais forte que a 
HO, o equilíbrio fica à esquerda. Essa situação ocor- 
re quando o HA é um ácido fraco. Por exemplo, uma 
solução aquosa de ácido acético é constituída, prin- 
cipalmente, de moléculas de CH;COOH com apenas 
um número relativamente pequeno de fons HO” e 
cHcoo”: 
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CH;COOH (ag) +H;0 (1) = 


HO (ag) + CH;COO” (ag) nen 

O fon CH;COO” é uma base mais forte que a HzO 
(Figura 16.4) e, portanto, a reação inversa é mais favore- 
cida do que a reação direta. 

Com base nesses exemplos, concluímos que, em 10- 
das as reações ácido-base, o equilíbrio favorece a trans- 
Jerência de prótons do ácido mais forte para a base mais 
Jorie. a fim de formar o ácido e a base mais fracas. 


Provisão da posição de um equilíbrio de transferência de prótons 
Para a seguinte reação de transferência de prótons, tenha como base a Figura 16.4 para prever se o equilíbrio fica à esquerda 


(K< 1) ou à direita (X, > 1) 


HSO, (ag) + COF (ag) = 


É (aq) + HCO; (ag) 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos prever e o equilforo fica A direita, favore- 
cendo os produtos, ou esquerda, favorecendo os reagentes. 
Planeje Essa é uma reação de transferência de prótons, e a 
posição do equilíbrio vai favorecer que o próton vá para a mais 
forte das duas bases. As duas bases na equação são CO;™, a 
base na reação direta, e SO4”, a base conjugada de HSOS 
Podemos encontrar as posições relativas dessan duas bases na 
Figura 164 para determinar qual é a base mais forte. 
Resolva O fon CO;™ aparece quase no fim da coluna da di- 
eita da Figura 16.4 € é. portanto, uma base mais forte que o 
S0,™. Assim, o CO;™ receberá preferencialmente o próton 
para se tomar HCO . enquanto o SO;%™ permanecerá em sua 
maor pare nã protanado. O equilíbrio exalta fica à diret- 
ta, favorecendo os produtos (isto é, K > I): 


iou (aq) + CO; (aq) = 80, (ag) + HCO (ag) K > 1 
Dae Baeomyia Ástocampçado 


Comentário Dos dois ácidos HSO; e HCO; o mais fone 
(HSO) doa um próx mais facilmente, e o mais fraco (HCO, 7 


dede a manter o seu pro Assim, o quilo favorece a dire 
(ão em que o próton sai do ácido fonte e se liga à base mais forte 
Para praticar: exercicio 
Com base na informação da Figura 16.4, disponha os seguintes 
equilibrio do menor para o maio valor de K: 

MCH; COOH (aq) + HS” (aq) = CHCOO (uq) + HaSlag) 
CDE (ag) + NH; (ag) = HF) + Ntl(ag) 

(HD HLCO lag) + CY (ag) = HOOF (aq) + HCMag) 

da) icici Ch) dcii de) iii dd) icici 
te) di<ii<i 

Para praticar: exercicio 2 

Para cada teação, consulte a Figura 16.4 para prever se o equi- 
brio fica à esquerda ou à direita: 

tal HPOS (ag) + H001) = HPO; (a) + ON (ag) 

C) Nile ag) + OH (og) = Niti(ag) + HOUN 


16.3 | AUTOIONIZAÇÃO DA ÁGUA 


Uma das propriedades químicas mais importantes da 
água é a sua capacidade de atuar tanto como um ácido 
quanto como uma base de Brønsted-Lowry. Na presença 
de um ácido, ela atua como um aceptor de prótons, já na 
presença de uma base, ela atua como um doador de pró- 
tons. Na ventade, uma molécula de água pode doar um 
próton a outra molécula de água: 


OW ag) + 


Ho) + mon H0'ag) 


` p612) 
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Chamamos esse processo de autoionização da água. 

Como as reações direta e inversa da Equação 16.12 
são extremamente rápidas, nenhuma molécula de água 
permanece ionizuda por muito tempo. Em temperatura 
ambiente, apenas cerca de duas de cada 10° moléculas de 
“água são ionizadas em um determinado instante. Assim, a 
água pura é composta quase inteiramente de moléculas de 
HO e é uma péssima condutora de eletricidade. No en- 
tanto, a autoionização da água é muito importante, como 
veremos mais adiante, 


O PRODUTO IÔNICO DA ÁGUA 
A expressão da constante de equilíbrio para a autoio- 
nização da água é 
Ke = [H;0*](0H7] 11613) 
O termo [H0] é excluído da expressão da constan- 
te de equilíbrio porque eliminamos as concentrações de 
sólidos e líquidos puros. «== (Seção 15.4) Como essa 
expressão refere-se especificamente à autoionização da 
água, utilizamos o símbolo K para denotar a constante 
de equilírio, chamada de constante do produto iônico 
da água. A 25 °C, K, é igual a 1,0X 107*, Assim, temos. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Ku = [H;O* [OH] = 10 X 10™ (a 25°C) [16.14) 


Como usamos H*(ag) e HjO*(aq) altemadamente 
para representar o próton hidratado, a reação de autoioni- 
zação para a água também pode ser escrita como: 


HO(1) == H'(ag) + OH"(ag) 116.151 
Da mesma forma, a expressão de K pode ser escrita 
em termos de HyO” ou H°, e K, tem o mesmo valor em 


qualquer um dos casos: 


K, = [H;0*][OH7] = [H"][0H"] 
= 10x 10 (25°C) 116.16) 
Essa expressão da constante de equilíbrio e o valor do 

Kuş a 25 °C são extremamente importantes, e você deve 

memorizá-os. 

Diz-se que uma solução em que [H"] = [OH] é neu- 
tra. No entanto, na maioria das soluções, as concentrações. 
de H* e OH” não são iguais. À medida que a concentra- 
ção de um desses fons aumenta, a concentração do outro 
diminui, de modo que o produto de suas concentrações é 
sempre igual a 1,0X 107º (Figura 16.5), 


Imagine que volumes iguais das amostras ilustradas no meio e à direita da figura foram misturados. A solução resultante seria 


ácida, neutra ou básica? 


Solução ácida 
H>H] 
MAON J= 10x10 


Solução neutra 
J= 10H) 
IHON J= 10x 104 


Solução básica 
prI<tow 
H NON J= 1,0 10H 


Figura 16.5 Concentrações relativas de Hº e OH” em soluções aquosas a 25 “C. 


Cálculo de [H*] para a ågua pura 
Calcule os valores de [H* Je [OH ] em soluções aquosas neutras a 25 *C. 


SOLUÇÃO 
Analise Devemos determinar as concentrações de fons H° e 
OH” em uma solução neutra 25 * C. 


Planeje Vamos usar a Equação 16.16 c o fato de que, por de- 
finição, [H* ] = [OH”] em uma solução neutra. 


Resolva Vamos representar a concentração de H* e OH” em 
uma solução neutra com x. Isso resulta em: 
[HOH] = (302) = 10 x 104 
=x" 
x= 10x 1074 = [H*] = [0H] 


Em uma solução dida, [HJ é maior que 1,0% 10? Afs em 
uma solução básica [H°] é menor que 1,0X 10? M. 
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Para praticar: exercício 1 
Em certa solução ácida a 25 “C, [H] é 100 vezes maior que 
LOH}. Qual é o valor de [OH] para a solução? 


(a) 10XI0ÊM Œ) 10X107M (e) 10xX10$M 
(a) LOXIO?M (e) 10X102M 
Para praticar: exercício 2 


Indique se a soluções com cada umas das seguintes concentra 
ões iônicas é neutra, ácida ou básica: (a) [Hº ] = 4X 10? Mi; 
CO) LOH J= 1107 Me (6) OH J= 1x 10: 4 


O que toma a Equação 16.16 particularmente útil é 
que ela pode ser aplicada tanto à água pura quanto a qual- 
quer solução aquosa. Embora o equilíbrio entre H'(ag) e 
OH (ag), bem como outros equilíbrios iônicos, são afeta- 
dos de alguma maneira pela presença de íons adicionais em 


solução, é comum ignorar esses efeitos iônicos, exceto em 
trabalhos que exigem uma precisão excepcional. Assim, a 
Equação 16.16 é considerada válida para qualquer solução 
“aquosa diluída e pode ser utilizada para calcular [H* ] (se 
[OH] for conhecida) ou [OH”] (se [H* ] for conhecido). 


Calculando [H*] a partir de [OH] 
Calcule a concentração de H” (aq) em (a) uma solução em que [OH” ] é 0,010 M, e (b) em uma solução em que [OH] é 1,8 x 
10° M. Observação: neste problema e em todos os seguintes assumimos uma temperatura de 25 °C, a menos que indiquemos. 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos calcular a concentração [Hº J em uma solu- 
ção aquosa em que a concentração de hidróxido é conhecida. 
Planeje Podemos usar a expressão de constante de equilibrio 
para a autoionização da água e o valor de K para encontrar 
cada concentração desconhecida. 

Resolva 


(4) Com base na aplicação da Equação 16.16, temos. 


[HOH] = 10x 105% 
(9x1) roxio 
toi “00 


Essa solução é básica porque [OH] > [H"] 


(8º) =19x102M 


(©) Nesse exemplo 
(10x 107%) 10x 104 m 
me AT = IEA T = S6 X 0N 


Essa solução é ácida, porque [H*] > [OH] 


Para praticar: exercício 
Uma solução tem [OH 1=40x 10", Qual €o valor de [H"} 
para essa solução? 

(a) 25XI0EM 0) 40XI0*M (e) 25X107M 
(d) 25X10EM (e) 40x108M 

Para praticar: exercicio 2 


Calcule a concentração de OH“(aq) em uma solução em que 
(a) [H*)=2X 10M: (b) [H*]= ON] 
(9) _[H*]=200x 10H"). 


16.4 | ESCALA DE pH 


A concentração molar de H'(aq) em uma solução 
aquosa costuma ser muito pequena. Por conveniência, 
portanto, geralmente expressamos [H*] em termos de 
PH, que é o logaritmo negativo na base 10 de [H* ]:* 


pH =-og[H*] nean 


Para rever o uso de logaritmos, consulte o Apêndice A. 

No Exercício resolvido 16.4, vimos que [H*]=1.0% 
1077 M para uma solução aquosa neutra a 25 ° C. Agora, 
podemos usar a Equação 16.17 para calcular o pH de uma 
solução neutra a 25 * C: 


pH = -tog(10 x 107) 


7,00) = 7,00 


* Uma vez que [H"] e [07] são usados alternadamente, você pode ver o pH definido como ~ioglH;0"}- 
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Tabela 16.1 Relações entre [47 [ON] e pHa25"C. 


Tipo de solução [HM tomum pH 

Acda >10x10?  <10x107 <70 
Negra 10x107 roxo? 70 
Básica <10x107 >10x107? >700 


Observe que o pH é registrado com duas casas deci- 
mais, pois apenas os números à direita do ponto decimal 
são os algarismos significativos em um logaritmo. Como 
nosso valor original para a concentração (1,0 X 107 M) 
tem dois algarismos significativos, o pH correspondente 
tem duas casas decimais (7,00). 

O que acontece com o pH de uma solução quando fa- 
zemos a solução mais ácida, aumentando [H*]? Por causa 
do sinal negativo no termo logarítmico da Equação 16.17, 
o pH diminui à medida que [H*] aumenta. Por exemplo, 
quando adicionamos ácido suficiente para tornar [H°] = 
10x 107 M,o pH é 


pH = =log(1,0 x 107) = —(=3,00) = 3,00 

A 25 °C, o pH de uma solução ácida € menor que 
7,00. 
Também podemos calcular o pH de uma solu- 
ção básica em que [OH] > 1,0 x 107 M. Suponha 
que [OH] = 2,0 X 10"? M. Podemos aplicar a Equa- 
ção 16.16 para calcular [H°] para essa solução, e a 
Equação 16.17 para calcular o pH: 


) EXER 
Cálculo do pH a partir do [H*] 


16.6 


50x 10M 


pH = —Iog(50 x 102) = 1130 


A 25 °C, o pH de uma solução básica é maior que 
7.00. As relações entre [H*], [OH] e o pH estão resumi- 
dos na Tabela 16.1. 


Reflita 


É possível que uma solução tenha um pH negativo? Em caso 
afirmativo, esse pH indicaria uma solução básica ou ácida? 


Pode-se pensar que, quando [H*] é mui 
“como costuma ser frequentemente, ela seria 
Porém, esse raciocínio está bastante equivocado! Lembre- 
~se de que muitos processos químicos dependem da razão 
de variações na concentração. Por exemplo, imagine uma 
lei de velocidade cinética de primeira ordem com relação 
à [H*]. Dobrar a concentração de Hº duplica a velocida- 
de, mesmo se a variação for de apenas 1 X 107 Ma 2x 
107 M. œœ (Seção 14.3) Em sistemas biológicos, muitas 
reações envolvem transferências de prótons e apresentam 
velocidades que dependem da [H°]. Uma vez que as ve- 
locidades dessas reações são cruciais, o pH dos fluidos 
biológicos deve ser mantido dentro de uma faixa limitada. 
Por exemplo, o sangue humano tem um intervalo de pH 
normal entre 7,35 e 7,45, sendo possível o aparecimento 
de doenças ou até mesmo levar à morte se o valor do pH 
sair muito dessa faixa. 


Calcule os valores do pH de duas soluções do Exercício resolvido 16.5. 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos determinar o pH de soluções aquosas para 
os quais já calculamos a [H°]. 

Planeje Podemos calcular o pH ao aplicar a equação que o 
define, ou seja, a Equação 16.17. 

Resolva 

(a) Primeiro, encontramos [H* ]: 1,0 107"? M, de modo que 


PH = —log(10 X 1072) = (1200) = 1200 


Como 1,0% 101 tem dois algarismos significativos, o pH tem 

das casas decimais, 12,00. 

(b) Para a segunda solução, [H* ]=5,6> 10/$M Antes de fa- 
zer o cálculo, é útil estimar o pH. Para fazer isso, notamos 
que [H* está situado entre 1X 10% e 1 X 10%. Assim 
esperamos que o pH esteja entre 60 e 5.0. Aplicamos a 
Equação 16.17 para calcular o pt: 


pH = —og(S6 x 10%) = 525 


Confira Depois de calcular o pH, é útil compará-o a sua esti- 
mativa. Nesse caso, o pH, como prevíamos, está situado entre 
6 e $. Se o pH calculado e a estimativa não concordassem, 
“deveríamos reconsiderar o cálculo, a estimativa, ou ambos. 


Para praticar: exercício 1 
Uma solução a 25 *C tem [OH] = 6,7 X 103. Qual € o pH 
da solução? 

@ 083 œ 22 
Para praticar: exercicio 2 

(a) Em uma amostra de limonada, [H* ] = 3,8 X 10! M. Qual é 
o pH? b) Um limpa-vidros comum tem [OH] = 1,9 10% M. 
QaléopHa25 °C? 


(9217 (9) 1185 © 12 


pOH E OUTRAS ESCALAS "p" 

O logaritmo negativo é uma maneira conveniente de 
expressar as magnitudes de outras quantidades pequenas. 
Usamos a convenção de classificar o logaritmo negativo. 
de uma quantidade como “p” (quantidade). Assim, pode- 
mos expressar a concentração de OH” como pOH: 


pOH=-og[0H] 116.18] 

Da mesma mancira, pk, é igual a -log Kw- 

Ao tomarmos o logaritmo negativo de ambos os lados 
da expressão da constante de equilíbrio para a água, K, = 
IH'JOH"), obtemos: 

RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
O que é mais ácido: café preto ou limonada? 
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=loglH"] + (log[OH)=-logkw [16.19] 
a partir da qual obtemos a expressão útil: 
PH+pOH= 14,00 (a 25 °C) 116.20) 


O valores do pH e do pOH característicos de uma 
série de soluções conhecidas são mostrados na (Figura 
16.6). Observe que uma variação na [H*] em um fator 
de 10 faz com que o pH varie em uma unidade, Assim, 
a concentração de Hº(ag) em uma solução de pH 5 é 
10 vezes a concentração de H* (aq) em uma solução de 
pH6. 


TOO pH pOH 


Aumento da força do ácido 


“o 
Calépreo— 1x103 so 
Gem xt 60 
tee xi? 19 

- ixo" so 

= 1x0? 90 

100 


sBzs:s 


xo — 

1x10” — 

1x10* — 

A —— sangue humano 
di macio 
1x103 — Bór 


1x104 


25eq ep evo ep owswny 


pll+poH=14 


tom = 1x 10 
Figura 16.6 Concentrações de H” e OH, e os valores de pH e pOH de algumas substâncias comuns a 25*C. 


flita 
Se o pOH de uma solução for 3,00, qual será o valor do pH? A solução é ácida ou básica? 


718 | QUIMICA: A CIÉNOA CENTRAL 


Cálculo de [H*] a partir do pOH 
Uma amostra de suco de maçã fresco tem um pOH de 10:24. Calcule [H" 


SOLUÇÃO 
Analise Devemos calcular [H* ] com base no valor do pOH. 
Planeje Primeiro, vamos aplicar a Equação 1620, pH + pOH = 
14,00, para calcular o pHi final a partir do pOH. Em seguida, wa- 
remos a Equação 16.17 para determinar a concentração de H- 
Resolva Com base na Equação 16 20, temos 
ptt= 1400- pOH 

p= 1400-1024 376 

Em seguida, aplicamos a Equação 16.17; 


pH=-tog [W1=376 


log IH*)=-3.76 


Para encontrar [H° |, precisamos determinar o antilogarimo 
de 3,76. Sua calculadora mostrará este comando como 10" ou 
INV log (essas funções peralmente estão acima da tecla log). 
Usamos essa função para realizar o seguime cálculo: 


IH] = antlog (-3,76)= 10378 = 1,7% 104 M€ 


Comentário O número de algarismos significativos em [Hº é 
dois, porque o if tem duas casas decimais, 

Confira Como o pl está entre 3,0€ 4,0, sabemos que [H° | es- 
tará entre 1.0 1072 Me 10x 1074 M, Nosso [H°] calculado. 
fica dentro dema faixa estimada. 


Para praticar: exercicio | 
Uma solução a 25 "C tem pOH 
afirmações é verdadeira? 


(GA solução é ácida. 
G) O pH da solução é 14,00 — 10.53. 

(ii) Para essa solução, (OH = 10 0 ag, 
(a) Apenas uma das afirmações é verdadeira. 
Cb) As afirmações (i) e (ii) são verdadeiras 
(e) As afirmações (i) e (iii) são verdadeiras 
(A) As afirmações (ii) e (il) são verdadeiras. 
(e) Todas as afirmações não verstadeira 


Para praticar: exercício 2 


Uma solução formada mediante a dissolução de um comprimi- 
do astiócido tem um pOH de 4,82 Calcule [H', 


1053, Qual das segu 


MEDIÇÃO DO pH 


O pH de uma solução pode ser calculado com um me- 
didor de pH (Figara 16.7). Para entender completamen- 
te como esse equipamento funciona, são necessários co- 
nhecimentos de eletroquímica, assunto que abordaremos 
no Capítulo 20. Em resumo, um medidor de pH é consti- 
tuído por um par de eletrodos ligados a um medidor, capaz 
de medir pequenas tensões da ordem de milivolts. Uma 
tensão, que varia de acordo com o pH, é gerada quando 
os eletrodos são colocados em solução. Essa tensão é lida 
pelo medidor, que é calibrado para determinar o pH. 


Papera 5A the de pr $ me é e 
damenes + u tenda combate ve ma amo mise um 
e It do pt aat 


Embora menos precisos, os indicadores ácido-base 
podem ser utilizados para medir o pH. Um indicador áci- 
do-base representa uma substância colorida que pode ser 
encontrada na forma de um ácido ou de uma base. As 
duas formas têm cores diferentes. Assim, o indicador tem 
uma cor em um pH mais baixo e outra em um pH mais 
elevado, Se você souber em que valor de pH o indicador 
muda de cor, pode determinar se uma solução tem um 
pH maior ou menor do que esse valor. O tomassol, por 
exemplo, muda de cor por volta do pH 7. A mudança de 
cor, no entanto, não é muito acentuada. O tormassol ver- 
melho indica um pH de aproximadamente $ ou inferior, 
eo tomassol azul indica um pH de aproximadamente & 
ou superior. 

Alguns indicadores comuns estão listados na Figura 
16.8. Por exemplo, o gráfico indica que o vermelho de 
metila muda de cor durante o intervalo de pH entre 4.5 e 
640 Abaixo do pH 4.5. que € ms foras Cs ABa ps d ex 
aces Pes Iaras cut 4.3 4 1.9, a € gradusienom: 
comido erp mes koena Mheen ae d meha Liga ves 
e vp ces pr e O E 4 omnes cá 
ps e a maço om mt ma Log mandana de, 
demente a dm monde anal de berma 
Densa. 4 isenta a gota TE. Lans Pa sy 
el agoepoeh re ct india É evploreemts 
met saha pars repassado apurmomabo de pi 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se uma solução incolor se toma rosa quando adicionamos fenolftaleina, o que podemos concluir sobre o pH dessa solução? 


q a 


Faixa de pH para a mudança de cor 


6 8 10 12 4 


fama Vita 


At demo | Verao B Amacio Amarelo Art 
n Vemetto [EEE Amario 

Fe 

Vermelho vermelho [EEE Amaro 

de metila = 

Ande e e 
bromotimol = 
Fenolftaleina Incoor S Ros 


Amancio A vermeiho 


Figura 16.8 Faixas de pH de Indicadores Scido-base comuns. A maioria dos indicadores tem uma faixa al 


de cerca de 2 unidades de pH. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual destes indicadores é o mais adequado para diferenciar uma solução ligeiramente ácida de uma ligeiramente básica? 


Fenolftalefna 


Figura 16.0 Soluções com très indicadores ácido-base comuns em vários valores de pH. 


16.5 | ÁCIDOS E BASES FORTES 


Muitas vezes, a química de uma solução aquosa de- 
pende diretamente do pH. Portanto, é importante exami- 
nar de que forma o pH se relaciona com concentrações 
ácidas e básicas. Os casos mais simples são aqueles que 
envolvem ácidos e bases fortes. Ácidos e bases fortes são 
eletrólitos fortes, encontrados inteiramente como íons em 


solução aquosa. Há relativamente poucos ácidos e bases 
fortes comuns (ver Tabela 4.2). 


ÁCIDOS FORTES 

Os sete ácidos fortes mais comuns são seis ácidos mo- 
mopróticos (HCI, HBr, HI, HNO3, HCIO; e HCIO4) e um 
ácido diprótico (H3504). O ácido nítrico (HNO3) exem- 
plífica o comportamento dos ácidos fortes monopróticos. 
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) EXERCÍCIO RESOLVIDO 16.8 


Cálculo do pH de um ácido forte 
Qual é o pH de uma solução de HCIO, a 0.940 M? 


SOLUÇÃO 

“Analise e planeje Como o HCIO, é um ácido forte, ele é com- 
pletamenteionizado, resultando em [H” [= [CIO |= 0,050 M. 
Resolva 


PH =-Iog(0,040)=—1,40 


Confira Uma vez que o [H°] fica entre 1X 102 1x 1071, 
O pH ficará entre 2,0 e 1,0. Nosso pH calculado fica dentro do- 
intervalo estimado, Além disso, como a concentração tem dois 
algarismos significativos, o pH tem duas casas decimais. 


Para praticar: exercício 1 
Coloque as três soluções a seguir em ordem crescente de pH: 
G) HCIO, 0,20 M; Gi) HNO; 0,0030 M: Gii) HCI 1,50 M. 
i< (oiii<i<ih 
W<< 


«a 
Para praticar: exercício 2 


Uma solução aquosa de HNO, tem pH de 2,34, Qual € a con- 
centração do ácido? 


) EXERCÍCIO RESOLVIDO 16.9 


Cálculo do pH de uma base forte 


Qual é o pH de (a) uma solução de NaOH 0,028 M, e (b) uma solução de Ca(OH); 0,0011 Af? 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos calcular o pH de duas soluções de bases 
fones. 

Planeje Podemos calcular cada pH por meio de dois métodos 
equivalentes, Primeiro, poderiamos aplicar a Equação 16.16 
para calcular [H°] c, em seguida, utilizar a Equação 16.17 para 
calcular o pH. Altemativamente, poderfamos usar [OH] para 
calcular o pOH e, em seguida, usar a Equação 16.20 para cal- 
cular o ph. 

Resolva 

(a) O NaOH é dissociado na água para resultar em dois fons 
OM por unidade de fórmula. Portanto, a concentração de OH” 
para a solução em (a) é igual à concentração indicada de 
NaOH, ou seja, 0,028 M. 


Método |: 
TES m ” 
= as = 357 10M 
pH = —Iog(3,57 x 109) = 1245 
Método 2: 


pOH = —log(0028) = 1,55 
pH = 1400- pOH = 1245 


(b) Ca(OH); é uma base forte que se dissocia em água para re- 
sultar em dois fons OH” por unidade de fórmula. Assim, a con- 
centração de OH (aq) para a solução de (b) € 2X (0,0011 M) = 
00022 M. 
Modo I: 


= 458 x 0M 


PH = —log(4,SS x 1078) = 11,34 

Método 2: 

pOH = —log(0,0022) = 2,66 

pH = 1400 pOH = 11,34 
Para praticar: exercício 1 
Coloque as três soluções a seguir em ordem crescente de pH: 
© Ba(OH) 0,30 Af: Gi) KOH 0,040 M: (ii) água pura 
@i<i<ü  @ü<i<ü (eii <i<ii 
@ü<ü<i @ü<ü<i 
Para praticar: exercicio 2 


Qual é a concentração de uma solução de (a) KOH para a qual 
O pH é 11,89, e (b) Ca(OH); para a qual o pH é 11,68? 


Para todos os efeitos práticos, uma solução aquosa de 

HNO; consiste inteiramente de fons H;0* e NOs: 

HNOs(ag) + H:0(1) 

— HiO*(aq) + NOs (aq) (ionização completa) 
11621 


Não usamos setas de equilíbrio para essa equação 
porque a reação fica deslocada totalmente à direita. c> 
(Seção 4.1) Como observado na Seção 16.3, usamos 
H50"(aq) e H'(ag) altemadamente para representar o 
próton hidratado em água. Assim, podemos simplificar 
essa equação de ionização do ácido como 


HNO (aq) — H° (aq) + NOȘ (ag) 


Em uma solução aquosa de um ácido forte, o ácido 
“costuma ser a única fonte significativa de fons H*.* Como 
consequência, o cálculo do pH da solução de um ácido 
monoprótico forte é direto porque [H*] é igual à concen- 
tração original de ácido. Por exemplo, em uma solução de 
HNO;(aq) 0,20 M, [H*] = [NO3] = 0,20 M. A situação 
com o ácido diprótico H3504 é um pouco mais complexa, 
como veremos na Seção 16.6. 


BASES FORTES 


As bases fortes solúveis mais comuns são os hidró- 
xidos iônicos de metais alcalinos, como NaOH e KOH, 
€ os hidróxidos iônicos de metais alcalino terrosos mais. 
pesados, a exemplo do Sr(OH). Esses compostos disso- 
ciam-se completamente em íons em solução aquosa. As- 
sim, uma solução de NaOH 0,30 M consiste em Na'(ag) 
0,30 M e OH (aq) 0,30 M; não há essencialmente nenhum 
NaOH não dissociado. 


Reflita 


Qual solução tem o pH mais elevado, uma solução de NaOH a 
0,001 M ou uma solução de Ba(OH); 0,001 M? 


Embora todos os hidrúxidos de metais alcalinos sejam 
eletrólitos fortes, LIOH, RbOH e CsOH geralmente não são 
encontrados no laboratório. Os hidróxidos de metais alcali- 
no terrosos mais pesados — Ca(OH);, S(OH)z e Ba(OH)z 


o 


mo! 


s 


Ácido forte 
Moléculas de HA 
completamente 


dissociadas 


HA(ag) + HAD — 
A ag) + HO (ag) 
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— também são eletrólitos fortes. Eles têm solubilidade limi- 
tada, no entanto, são utilizados apenas quando o fator solu- 
bilidade não é fundamental. 

Soluções fortemente básicas também são formadas 
por certas substâncias que reagem com água para for- 
mar OH ag). A mais comum delas contém íon óxido. 
Óxidos iônicos de metais, especialmente NazO e CaO, 
costumam ser usados na indústria quando uma base forte 
é necessária. O O” reage de maneira muito exotérmica 
com a água para formar OH, deixando praticamente ne- 
mhum O°% na solução: 

(ag) + H0() — 20H-(aq) 


Assim, uma solução formada mediante a dissolução 
de 0,010 mol de NazO(s) em água suficiente para formar 
1,0L de solução tem [OH ]= 0.020 M e um pH de 12,30. 


116.22) 


Reflita 


Um ion CHy” representa a base conjugada do CHa, e o CHa não. 
mostra nenhuma evidência de ser um ácido em água. Escreva 
uma equação balanceada para a reação entre o CH e à água. 


16.6 | ÁCIDOS FRACOS 


A maioria das substâncias ácidas são ácidos fracos, por 
isso, são apenas parcialmente ionizadas em solução aquosa. 
(Figura 16.10). Podemos usar a constante de equilíbrio 


m 
= 
not 
HAtag) + HOM) = 
A ag) +HO'tam) 
Ácido fraco 
Moléculas de HA 
parcialmente 
issociadas 


Figura 16,10 Espécies presentes em uma solução de um ácido forte e de um ácido fraco. 


Sea concenração do eido fo 10 * Mou inferior, também peciamos considerar os results da atioezação da 1,0, Normalmente, 
a concentração de H” a parir da H:O é to pequena que pode ser dependa 
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para a reação de ionização com o objetivo de expressar o 
grau em que um ácido fraco se ioniza. Se representarmos. 
um ácido fraco global como o HA, poderemos escrever a 
equação para a sua ionização de uma das seguintes manei- 
ras, dependendo se o próton hidratado for representado 
como H;O* (aq) ou H* (aq: 


HA(ag) + HOU) = H;O*(aq) + A` (a4) 
116.231 


HA(aq) == Hº(ag) + A` (aq) 11624] 

Esses equilíbrios estão em solução aquosa, por isso, 
vamos usar expressões de constante de equilíbrio com base 
em concentrações. Como H20 é o solvente, ela é omitida 
na expressão da constante de equilíbrio. = (Seção 15.4) 
Além disso, adicionamos um subscrito a, indicando que é 
uma constante de equilíbrio para a ionização de um ácido. 
Assim, podemos escrever a expressão da constante de 
rio como: 


[H'A] 


[mo'a] 
j THA] a 


K, é chamado de constante de acidez para o ácido HA. 

A Tabela 16.2 mostra as fórmulas estruturais, 
as bases conjugadas e os valores de Ką para alguns áci- 
dos fracos. O Apêndice D fornece uma lista mais com- 
pleta com esses dados, Muitos ácidos fracos são com- 
postos orgânicos, formados inteiramente por carbono, 


Ka 


116.25) 


Fabola 16,2 Alguns ácidos fracos em água a 25°C. 


hidrogênio e oxigênio, Esses compostos geralmente con- 
têm alguns átomos de hidrogênio ligados a átomos de 
carbono e outras ligados a átomos de oxigênio. Em quase 
todos os casos, os átomos de hidrogênio ligados a átomos 
de carbono não ionizam na água. Em vez disso, o com- 
portamento ácido desses compostos deve-se aos átomos 
de hidrogênio ligados aos átomos de oxigénio. 

A magnitude de K, indica a tendência que o ácido 
tem de ionizar em água: quanto maior o valor de Ke, mais 
forte é o ácido. Por exemplo, o ácido cloroso (HCIO;) € 
“o mais forte na Tabela 16.2, e o fenol (HOCgHs) é o mais 
fraco. Para a maioria dos ácidos fracos, os valores de Ka 
variam de 10°? a 10°, 


Reflita 


Com base nas entradas da Tabela 16.2, qual elemento se liga 
mais frequentemente ao hidrogênio ácido? 


CÁLCULO DE K, A PARTIR DO pH 


Para calcular o valor K, de um ácido fraco ou o pH 
de suas soluções, precisaremos aplicar muitas das habili- 
dades aprendidas na Seção 15.5 para resolver problemas. 
de equilíbrio. Em muitos casos, a pequena magnitude do 
Ka permite a utilização de aproximações para simplifi- 
car o problema. Ao fazer esses cálculos, € importante 
perceber que as reações de transferência de prótons são 
geralmente muito rápidas. Como resultado, o pH medido 
ou calculado de um ácido fraco representa sempre uma 
condição de equilíbrio. 


Ácido, Fórmula estrutural” Base conjugada — K, 
Coroso (HCO) n—0—a—0 cor Tox 107 
Fuoridrico (4) u= F saxo 
Noso HNO») u—o—1=0 nor asx 
Benzoico (CgCOOM) o ccoo 63x10 
n—o—i O 
Actio (ccor) E] ooo raxios 
n-o-d-d-m 
i 
Hipocoroso OC u—o—a or 20x108 
Cinco HCN) H-c=n ar asx" 
Feni OCHI cmo naxot 


nO) 


“O próton onizável é mostrado em vermelha. 


) EXERCÍCIO RESC 
Calculo de K, a partir de um pH medido 
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Um estudante preparou uma solução 0,10 M de ácido fórmico (HCOOH) e descobriu que seu pH é 2,38 a 25 ºC. Calcule o valor 


de K do ácido fórmico, nessa temperatura. 


SOLUÇÃO 

Analise Com base na concentração molar de uma solução. 
aquosa de um ácido fraco e no pH da solução, devemos. 
determinar o valor de Ky do ácido. 

Planeje Embora estejamos lidando especificamente com a 
ionização de um ácido fraco, esse problema é muito se- 
melhante aos de equilíbrio que encontramos no Capítulo 
Podemos resolver esse problema utilizando o método 
descrito no Exercício resolvido 15.8, começando com a re- 
ação química e a tabulação das concentrações iniciais e no 
equilíbrio. 

Resolva O primeiro passo para resolver problemas de equi- 
Mbrio é escrever a equação da reação de equilíbrio. À joni- 
zação do ácido fórmico pode ser escrita como: 


HCOOH(aq) = Hº(a4) + HCOO"(09) 


A expressão da constante de equilíbrio constante é: 
— IN jHcoo 
Ticoon] 
Com base no pH medido, podemos calcular [H"): 
pH = —og[Hº] = 238 
og[Hº) = -238 
[H] = 1028 = 42 X 10M 
Para determinar as concentrações das espécies envolvidas no. 
equilíbrio, imaginamos que a solução é inicialmente de 0,10 M 
em moléculas de HCOOH. Então, consideramos a ionização. 
do ácido em H* e HCOO”. Para cada molécula de HCOOH 
que ioniza, um fon Hº e um fon HCOO” são produzidos em 
solução, Uma vez que a medida de pH indica que (H"] = 42X 
10° M, em equilibrio, podemos construir a seguinte tabela: 


R 


HCOOH) == H'ag) + HCOOH) 


Concentração inicial W) 00 o o 
Variação na concentração (M) 42x10 | 442x102] 442x10? 
Concentração no equilibrio W) | (0.10 -42x107)] 42x109] 42x10 


Observe que desprezamos a pequena concentração de H*(aq) em razdo da autoionização da HzO. Veja também que a quantidade 
de HCOOH que ioniza é muito pequena em comparação à concentração inicial do ácido. Para o número de algarismos significati- 


vos que estamos usando, a subtração resulta em 0,10 Af: 


(010-42 x 102) = 010M 


“Agora podemos inserir as concentrações de equilibrio para a expressão de K: 


E dio 


(42 x 10°)(42 x 10°) 


=18x104 


Confira A magnitude da nossa resposta é razoável porque o valor de K, de um ácido fraco fica geralmente entre 10°? e 101º, 


Para praticar: exercício 1 
Uma solução 0,50 M de um ácido HA tem pH = 2,24, Qual €o 
valor de K para o ácido? 

(a) 1,7 X 102 (b) 33 x 10 (e) 6,6 x 10% (d) 58x 10° 
@©12x102 

Para praticar: exercicio 2 

jacina, uma das vitaminas B, tem a seguinte estrutura molecular 


ioa 


Uma solução de niacina 0,020 M tem um pH de 3,26. Qual éa 
constante de acidez para a niacina? 
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PERCENTUAL DE IONIZAÇÃO 

Vimos que a magnitude de K, indica a força de um 
ácido fraco, Outra medida da força do ácido é o percen- 
tual de ionização, definido como: 


Percentual _ concentração de HA ionizado | o 
de ionização ` concentração original de HA 
11626] 


Quanto mais forte for o ácido, maior será o percentu- 
al de ionização, 

Se considerarmos que a autoionização da H30 é ne- 
eligenciável, então a concentração de ácido que se ioniza 
é igual à concentração de H*(aq) formado. Dessa forma, 


o percentual de ionização de um ácido HA pode ser ex- 
presso como: 
E _ [Hlina 
de ionização ” [HA] 
Por exemplo, uma solução de 0,035 M de HINO; contém 
3.7x 10° M em H'(ag) e o percentual de sua ionização é 


x100% 116.27) 


Percentual [MI 
deionização ~ [HNO;]aa 0 
37x 10°M 
- “os X 100% = 11% 


Cálculo do percentual de ionização 
Como calculado no Exereício resolvido 16.10, uma solução 0.10 M de ácido fórmico (HCOOH) contém 4,2 X 10 M de H'(aq). 
Calcule a percentagem de ácido que está ionizada. 


SOLUÇÃO 

Analise Com base na concentração molar de uma solução 
aquosa de ácido fraco e na concentração de H'(aq) no equilt- 
brio, devemos determinar o percentual de ionização do ácido. 


Planeje O percentual de ionização é dado pela Equação 1627. 


Resolva. 
Percentual 
de ionização 
42x 102M 
RX 10 = 4,2 


Para praticar: exercício 1 

Uma solução de 0,077 M de um ácido HA tem pH = 2,16, Qual 
é a percentagem ionizada do ácido? 

(a) 0,090% (b) 0,69% (€) 0.90% (d) 3,6% (e) 9,0% 

Para praticar: exercício 2 

Uma solução de 0,020 M de niacina tem pH de 3,26, Calcule o 
percentual de ionização da niacina. 


APLICAÇÃO DO VALOR DE K, PARA 
CALCULAR O pH 
Com base no valor de Kọ e na concentração inicial 
de um ácido fraco, podemos calcular a concentração de 
H'(ag) em uma solução do ácido. Vamos calcular o pH 
a 25 ºC de uma solução de ácido acético (CH;COOH) 
0,30 M — o ácido fraco responsável pelo odor e pela aci- 
dez característicos do vinagre. 
1. A primeira etapa é escrever o equilíbrio de ionização: 
CH;COOH(ag) = Hº(ag) + CHCOO”(ag) 
11628) 
Observe que o hidrogênio ionizável está ligado a um 
átomo de oxigêni 
2. A segunda ctapa é escrever a expressão da constante 
de equilíbrio e o valor para a constante de equilíbrio. 


Considerando K, = 1,8 X 10% da Tabela 16.2, 

escrevemos: 
x, = !!f'lcticoo") 

[cH;cooH] 

3. Aterceiractapaconsisteemexpressaras concentrações 
envolvidas na reação de equilíbrio. Isso pode ser feito 
com o cálculo descrito no Exercício resolvido 16.10. 
Como queremos encontrar o valor de equilíbrio para 
IH"), vamos chamar essa quantidade de x. A concen- 
tração de ácido acético, antes de qualquer ionização, é 
de 0,30 M. A equação química indica que, para cada 
molécula de CHsCOOH que se ioniza, um H*(aq) e 
um CHsCOO”(ag) são formados. Consequentemente, 
se x mols por litro de H*(aq) são formados no estado 
de equilíbrio, x mols por litro de CH;COO (aq) tam- 
bém devem se formar e x mols por litro de CHCOOH 
devem ser ionizados: 


18x 10% [1629] 
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CHICOOHag) = Hiag) + CHOOT) 


Concentração inicial W) 039 o o 
Variação na concentração (M) = + + 
Concentração no equilibrio W) | (0305) x x 


4. A quarta etapa é substituir as concentrações de equi- 
libro na expressão correspondente e resolvê-la para 
encontrar x: 


— [Htc CO") 
[CHCOOH] 


Wa) 


= = 
aso=x = 18X 10 


K 
[16.30] 


Essa expressão leva à uma equação quadrática em x, 
que podemos resolver usando uma calculadora científica 
ou a fórmula quadrática. No entanto, podemos simplificar 
o problema ao observar que o valor de Ky é bastante pe- 
queno. Como resultado, prevemos que o equilíbrio estará 
bem à esquerda e que x é muito menor que a concentração. 
inicial de ácido acético. Assim, podemos considerar que x 
é desprezível em relação a 0,30, de modo que x — 0,30 é es- 
sencialmente igual a 0,30. Podemos (e devemos!) conferir 
a validado dessa suposição quando terminarmos o proble- 
ma. Ao utilizar esse pressuposto a Equação 16 30 toma-se: 


Es s 
= tom Mx 10 


Resolvendo para encontrar x, temos. 
a? = (030)(18 x 103) = 54 x 10% 
x= V54 x 10º = 23 X 107 
[H*] = x = 23 x 10°M 
pH = —log(23 X 10°) = 2,64 
Agora, vamos verificar a validade dessa hipótese 
simplificadora que 0,30 — x = 0,30. O valor determinado 
para x é tão pequeno que, para esse número de algarismos 


significativos, a suposição é totalmente válida. Podemos, 
então, assumir que essa suposição era sensata de se fazer. 


Como x representa os mols por litro de ácido acético que 
se ionizam, vemos que, nesse caso particular, menos de 
1% das moléculas de ácido acético são ionizadas: 


Percentual de 00023M 


ionização de CH,COOH ™ “ogon * 100% = 077% 


Coma regra geral, se x é maior que cerca de 5% do 
valor da concentração inicial, é melhor usar a fórmula 
quadrática. Você sempre deve confirmar a validade de 
qualquer hipótese simplificadora após o término da reso- 
lução de um problema. 

Também consideramos outra hipótese, a de que todo 
Hº na solução vem da ionização do CH;COOH, Esta seria 
uma justificativa para desprezar a autoionização da H;07 A 
resposta é sim — a [H'] adicional decorrente da água, que 
seria da ordem de 107 M, é insignificante em comparação 
com a [H'] do ácido (que, nesse caso, é da ordem de 10° 
M). Em um trabalho extremamente preciso, ou em casos 
que envolvem soluções muito diluídas de ácidos, seria pre- 
ciso considerar a autoionização da água mais plenamente. 


Reflita 


Uma solução de HCI 1,0 x 10" M tem pH < 7, pH = 7 ou 
>n 


Finalmente, pode-se comparar o valor desse pH ácido 
fraco com o pH de uma solução de um ácido forte com 
a mesma concentração. O pH do ácido acético 0,30 M é 
2.64, mas o pH de uma solução 0,30 M de um ácido forte, 
como o HCI, é -1og(0.30) = 0.52. Como esperado, o pH 
de uma solução de um ácido fraco é mais alto que o de 
uma solução de um ácido forte de mesma concentração 
molar. (Lembre-se, quanto maior for o valor de pH, me- 
nos ácida será a solução). 


Uso de K, para calcular o pH 
Calcule o pH de uma solução HCN 0.20 M. (Consule a Tabela 16.2 ou o Apêndice D para verificar o valor de Ku) 


SOLUÇÃO 
Analise Com base na molaridade de um ácido fraco, devemos 
determinar o pH. Considerando a Tabela 162, K, para o HCN, 
sox io”, 


Planeje Vamos proceder como no exemplo trabalhado ante- 
riormente: escrevendo a equação química e construindo uma 
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tabela de concentrações iniciais e de equilibrio em que a con- 
centração de equilíbrio do H é a incógnita. 

Resolva Ao escrever a equação química para a reação de ioni- 
zação que forma o H*(aq) € a expressão da constante de equi- 
Morio (K,) para a reação, temos: 


HCN(ag) = H* (eg) + CN (ag) 


meN) 
THCN] 

A seguir, tabelamos as concentrações das espécies envolvidas 

na reação de equilíbrio, estabelecendo que x = [H*] no estado 

de equilibrio: 


K= 49x 190 


HCNag) = Hiag) + Cig) 


Concentração inicial (M) [E] o o 
Varação na concenvaçio W) | -x + E 
Concentração no equilibrio (M) | (0.20-x) E [x 


Substituindo as concentrações de equilibrio nas expressões da 

constante de equilibrio, temos: 

A 
aw-x 

Em seguida, fazemos a aproximação por simplificação em que 

x a quantidade de ácido dissociado, é pequena em comparação 

à concentração inicial de ácido, 0,20 — x ~ 0,20. Assim, 


Soxor 
oz x 


K =s9x 10” 


Após resolver para encontrar x, temos: 


aè = (0,20) (49 x 101) = 098 x 10710 
x= VOSS X 10 = 99x 104M = [H'] 


Uma concentração de 9,9 x 107€ M é muito menor que 5% 
“e 020, a concentração inicial de HCN, Nossa aproximação 
simplificada é, portanto, apropriada. Agora, vamos calcular o 
PH da solução: 

pH = —log[H"] = —tog(959 x 104) = 5400 


Para praticar: exercício 1 
Qual é o pH de uma solução de 0,40 M de ácido benzoico, 
CHCOOH? (O valor de K, para o ácido benzoico é dado na 
Tabela 162) 

(89230 (b) 2,10 (€) 1,90 (d) 4,20 (e) 4,60 


Para praticar: exercício 2 
O valor de K, para a niacina (Exercício resolvido 16.10) € 
1,5% 103, Qual éo pH de uma solução de 0.010 M de niacina? 


As propriedades de uma solução ácida relacionadas 
diretamente à concentração do H*(aq), assim como à 
condutividade elétrica e à velocidade da reação com um 
metal ativo, são menos evidentes para uma solução de 
um ácido fraco do que para uma solução de um ácido 
forte de mesma concentração. A Figura 16.11 apre- 


senta um experimento que demonstra essa diferença com 
CHCOOH 1 M e HCI 1 M. A concentração de H'(ag) 
em CHyCOOH 1 M é de apenas 0,004 M, enquanto a so- 
lução de HCI 1 M contém H*(aq) 1 M. Como resultado, 
a velocidade da reação com o metal é muito mais rápida 
na solução de HCI. 


1MHCKog) 
=I 


Figura 10.11 Velocidades da mesma reação em um ácido forte e em um ácido fraco. As bolhas são de gás Hs, que em conjunto com cions 
metálicos são produzidas quando um metal é cx por um ácido. ce Seção 4.4) 


À medida que a concentração de um ácido fraco 
aumenta, a concentração de H” no equilíbrio também 
aumenta, como esperado. No entanto, conforme a Figura 
16.12, o percentual de ionização diminui à medida que 
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a concentração aumenta. Dessa forma, a concentração 
de H” (aq) não é diretamente proporcional à concentração 
do ácido fraco, Por exemplo, dobrar a concentração de um 
ácido fraco não dobra a concentração de H'(ag). 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


A tendência observada neste gráfico está de acordo com o princípio de Le Châtelier? Explique. 


o os 


010 015 


Concentração de ácido (M) 
Figura 16.12 Efeito da concentração sobre o percentual de ionização em uma solução de ácido acético. 


Uso da equação quadrática para calcular 


Caleule o pH e a percentagem de moléculas ionizadas de HF em uma solução de HF 0,10 M. 


o pH e o percentual de ionização 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos calcular o percentual de ionização de uma 
solução de HF. Com base no Apêndice D, sabemos que Ky = 
68x10“. 

Planeje Vamos abordar esse problema conforme fizemos com 
Os anteriores: escreveremos a equação química para o equilibrio 
e colocaremos as concentrações conhecidas e desconhecidas de 


todas as espécies em uma tabela. Então, vamos substitui as con- 
centrações de equilíbrio na expressão da constante de equilíbrio 
e faremos o cálculo para encontrar a concentração desconhecida 
dem. 

Resolva A reação de equilibrio e as concentrações de equilt- 
brio são as seguintes: 


Ho) === Wo) + Flog) 
Concentração inicial (M) 010 o o 
Variação na concentração (M) + + Ed 
Concentração no equilibrio WM | (010-9 | x x 
A expressão da constante de equilibrio é No entanto, como essa proximação é superior a 5% de 0.10M, 
BE) (o devemos trabalhar o problema da forma quadrática padrão. 
ne = qr = 68x 10 Rearranando, temos: 


Quando tentamos resolver essa equação usando a aproximação 
0,10— x = 0,10 (isto é, omitindo a concentração de ácido que 
ioniza), obtemos. 


sax 10M 


= (010 — x)(68 x 104) 
= 68X 103 — (68 x 10%) 
2 + (68 X IM -68 X 10° = 0 
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Substituindo esses valores na fórmula quadrática padrão, 
obtemos: 


Percentualde |, concentração ionizada , jog, 
ionização de HF ” “concentração incial 


EEE EE 3 
68x 104 + E CCE = x 100% =79% 
L 68X 10% + 16 X 10° Para praticar: exercicio 1 


2 
Das duas soluções, apenas o valor positivo para x é quimica- 
mente razoável. A partir desse valor, podemos determinar [H°] 
e, consequentemente, o pH: 
z=([H*]=[F]= 
=79 X I’M, emio pH = —log(H] = 210 


A partir do nosso resultado, podemos calcular a percentagem 
“de moléculas jonizadas: 


Qual é o pH de uma solução de HF 0,010 M? 
(a) 1.58 (b) 2,10 (6) 230 (d) 2.58 (e) 2.64 


Para praticar: exercicio 2 
Em Pura praticar: exercício 2 do Exercicio resolvido 16.11, 
encontramos que o percentual de ionização da niacina (K, = 
1.52 1075) em uma solução de 0,020 M é 2,7%. Calcule a per- 
centagem de moléculas ionizadas de niacina em uma solução 
que é (a) 0,010 M, (b) 10X 107 M. 


ÁCIDOS POLIPRÓTICOS 

Ácidos com mais de um átomo de H ionizável são co- 
nhecidos como ácidos polipróticos. Por exemplo, o ácido 
sulfuroso (HaS0s) pode ser submetido a duas ionizações. 
sucessivas: 


HoSOs(ag) = H'(ag) + HSOy (ag) 


Ka=17 x 10? 11631) 
HSOy (ag) = H'(ag) + SOP (ag) 
Ka=64 X10” 116.32) 


Observe que as constantes de acidez são classificadas 
como Kur € Kas. Os números nas constantes referem-se 
ao próton em particular do ácido que está sendo ionizado. 
Assim, Kuz sempre se refere ao equilíbrio envolvido na 
remoção do segundo próton de um ácido poliprótico. 

Vemos que a Kuz para o ácido sulfuroso é muito me- 
nor que o valor de Kar. Por causa das atrações eletroes- 
táticas, esperaríamos que um próton com carga positiva 
fosse perdido mais facilmente pela molécula de H;SOs 


neutra do que pelo fon HSOs” carregado negativamente. 
Essa observação geral é: sempre é mais fácil remover o 
primeiro próton de um ácido poliprótico do que remover 
o segundo. Do mesmo modo, para um ácido com três pró- 
tons ionizáveis, é mais fácil remover o segundo próton 
do que o terceiro. Assim, os valores de Ky tornam-se su- 
cessivamente menores à medida que ocorrem remoções. 
sucessivas de prótons. 


Reflita 
Qual é o equilibrio associado a K para HPO4? 


As constantes de acidez para ácidos polipróticos co- 
muns estão listadas na Tabela 16.3, c o Apêndice D 
fomece uma lista mais completa. A estrutura do ácido 
chico ilustra a presença de vários prótons ionizáveis na 
Figura 1 

Note que, na maioria dos casos da Tabela 16.3, os 
valores de Ky para perdas sucessivas de prótons diferem 
por um fator de pelo menos 10°. Observe também que o 
valor de Ka para o ácido sulfúrico é listado simplesmente 


Tabela 16.3 Constantes de acidez de alguns ácidos polipróticos comuns. 


Nome Fórmula [7 Ra 
Ascórbico HCHO 80x10% 16x 102 
Carbônico HCO 43x107 56x10" 
Círico HCO, 74x104 17x105 40x107 
Oxáico HOOC—COOH 59x10? 64x105 
fosfórico HP, 15x102 62x10" aax 
Sulfuroso MO; 17x10? saxo 
Sulrico HS0, Grande 12x10? 
JTartárico CMOfcoom) 10x10? 46x10 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


O ácido citrico tem quatro átomos de hidrogênio ligados ao 
oxigênio. De que maneira o átomo de hidrogênio, que não é um 
próton ácido, difere dos outros três? 
o 
1 
mC—C—0—H 
o 


| 
HO—C—-C—-0—H 
mego 
o 
Ácido citrico 
Figura 16.13 Estrutura do ácido poliprótico, ácido citrico. 
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como “grande”. O ácido sulfúrico é o ácido forte em 
relação à remoção do primeiro próton, Dessa forma, a 
reação para a primeira etapa da ionização está deslocada. 
completamente à direita: 
H:SO (ag) — H*(ag) + HSO; (ag) 
(ionização completa) 


No entanto. o HSO; é um ácido fraco para o qual 
Ka=12X 102, 

Para muitos ácidos polipróticos, Ku é maior do que 
as constantes de acidez subsequentes, de modo que H* (aq) 
na solução é resultado quase inteiramente da primeira rea- 
ção de ionização, À medida que os valores sucessivos de 
Ka diferem por um fator de 10" ou mais, em geral é pos- 
sível obter uma estimativa satisfatória do pH de soluções. 
de ácidos polipróticos ao lidar com os ácidos como se eles 
fossem monopróticos. considerando apenas a Kat- 


Cálculo do pH da solução de um ácido poliprótico 
A solubilidade do CO; na água a 2 *C e 0,1 atm é 0.0037 M. A prática comum é assumir que todo o CO, dissolvido está na 
Torma de seido carbônico (HCO). produzido na seguinte reação: 


CO(ag) + HO(I) = HCOy(ag) 


Qual é o pH de uma solução de 0,0037 M de HCO? 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos determinar o pH de uma solução de 0,0037 4f 
de um ácido poliprótico. 

Planeje O HCO, é um ácido dipetco. As duas constantes de 
dissociação de ácido, Ku, € Ka (Tabela 16.3), diferem em mais de 
um fator de 10". Conseguentemente, o pH pode ser determinado. 


20 considerar apenas o valor de Ka lidando, assim, como ácido 
como se ele fosse um ácido monoprótico. 

Resolva Vamos proceder conforme fizemos nos Exercícios 
resolvidos 16.12 e 16.13. Sendo assim, podemos escrever a 
reação de equilíbrio e as concentrações de equilíbrio como: 


HOla) = Hiag) + HCO Tag) 


Concentração inicial (M) 00037 o 0 
Variação na concentação W) =| a * 
Concentração no equilibrio (M) | (0,0037 —x) x x 
A expressão da constante de equilíbrio é: Ao resolver para encontrar x, temos: 
Ka = COS) (O scg = (00843107) = 16X 109 
o [HCO] 00057 -x x = [H*) = [HOOF] = VIS X 107 = 40 x 1054 
Resolvendo essa equação quadrática, obtemos: Como temos o mesmo valor (para dois algarismos significa- 
1=40x 10M tivos), nossa hipótese simplificadora foi justificada. O pH é, 


Alternativamente, como o valor de Kus É pequeno, podemos 
fazer a aproximação simplificadora de que x também é pequeno, 
de modo que: 

0,0037 — x = 00037 


Gota) 4 
Asim, OG m 43X 10 


Portanto: 
pH = -og[H*] = -log(40 x 10) = 440 


Comentário Se devemos determinar [CO;?], vamos preci- 
sar de Kuz Vamos ilustrar esse cálculo a seguir, usando os 
nossos valores calculados de [HCO;7] e [H*], e definindo 
Ioe: 
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Hr) == Ho) + coroa 
Concentração incial W) ax? | aox? o 
Variação na concentação W) > p + 
Concentração no equilibrio (M) | (40x103-p | (40x103+) y 
Assumindo que y é pequeno em relação a 40X 10, temos: HsCO), apenas uma pequena fração ioniza para formar H° e 
= COR]. (40x 1030) HCOy ve uma ração ainda menor ioniza para produzir CO3? 
Kas mor] T akio = 88X IO! Observe também que ICO? € numericamente igual a Ka 


y= 56x 101! M = [CO] 


Vemos que o valor para yé realmente muito pequeno em com- 
paração a 4,0 10. Isso mostra que a nossa suposição estava 
correta. Também indica que a ionização de HCO,” é despre- 
zível em relação a HzCO», enquanto a produção de H* estiver 
em questão. No entanto, é a única fonte de CO; que tem 
uma concentração muito baixa na solução, Portanto, nossos 
cálculos indicam que, em uma solução de dióxido de carbono 
“em água, a maior parte do CO) está sob a forma de CO; ou 


Para praticar: exercício 1 
Qual é o pH de uma solução de ácido ascórbico (vitamina C) 
0.28 MM? (Veja a Tabela 16.3 para Kai e Ka) 

(9) 204 (b) 2,32 (€) 282 (d) 4,65 (6) 6.17 


Para praticar: exercício 2 

T) Calcule o pH de uma solução de ácido oxálico (H;C70,) 
0,020 M. (Veja a Tabela 163 para Kay é Kaz) (b) Calcule a 
concentração de fon oxalato, (C30; ], nessa solução. 


16.7 | BASES FRACAS 


Muitas substâncias se comportam como bases fracas 
em água, ou seja, reagem ao retirar prótons da H0, for- 
mando, assim, o ácido conjugado da base e fons OH": 


B(ag) + H:O(/) = HB'(ag) + OH”(ag) [16.33] 
A expressão da constante de equilíbrio para essa rea- 

ção pode ser escrita da seguinte maneira: 

(Bu"I om 
[B] 


A água é um solvente, por isso ela é omitida na ex- 
pressão da constante de equilibrio. Uma das bases fracas 


Ky 11634) 


mais encontradas é a amônia, NH3: 

Ntis(ag) + HO() = NH; (aq) + OH (ag) 
(nte [0H] 

Ka A -N [16.35] 


Assim como acontece com Rw € Ka, O subscrito b 
em Kp, indica que a constante de equilíbrio se refere a um 
determinado tipo de reação, isto é, a dissociação de uma 
base fraca em água. A constante Kg, isto é, a constante 
de basicidade sempre se refere ao equilíbrio em que uma 
base reage com a H0 para formar o ácido conjugado 
correspondente e OH . 

A Tabela 16.4, a seguir, lista as estruturas de Lewis, 
os ácidos conjugados e os valores de Kp para determina- 
das bases fracas em água. O Apêndice D apresenta uma 


lista mais extensa. Essas bases contêm um ou mais pares 
de elétrons isolados, pois um par isolado é necessário para 
formar a ligação com o Hº. Observe que, nas moléculas 
neutras da Tabela 16.4, os pares isolados estão em átomos 
de nitrogênio. As outras bases listadas são ânions deriva- 
dos de ácidos fracos. 


TIPOS DE BASES FRACAS 


Bases fracas se dividem em duas categorias gerais. 
A primeira é de substâncias neutras que têm um átomo 
“com um par de elétrons não ligantes, que podem aceitar 
um próton. A maioria dessas bases, incluindo todas as 
não carregadas da Tabela 16.4, contêm um átomo de 
nitrogênio. Essas substâncias incluem a amônia e uma 
classe relacionada de compostos chamados aminas 
(Figura 16.14). Em aminas orgânicas, pelo menos 
uma ligação N-H no NH; é substituída por uma liga- 
são N-C. Como ocorre com o NH, as aminas podem 
retirar um próton de uma molécula de água mediante a 
formação de uma ligação N-H, como mostrado a se- 
guir para a metilamin; 


CHs(ag) + H100) = 


H-N—CH;| (ad + OH'top [16361 


H 


CAPITULO 15 EQUILÍBRIO ACIDO-BASE | 731 


Ânions de ácidos fracos formam a segunda categoria F = 7 
geral de bases fracas. Em uma solução aquosa de hipo- (peça) moça Trgo(ai nona) 
elorito de sódio (NaClO), por exemplo, o NaClO é dis- A = 33 x 107 11637] 
sociado em fons Na” e CIO”. O fon Na” é sempre um íon 
espectador em reações ácido-base. = (Seção 4.3) O íon Na Figura 16.6, vimos que o alvejante é bastante 
CIO”, no entanto, é a base conjugada de um ácido fraco, básico (valores de pH de 12 a 13). Alvejante de cloro 
o ácido hipocloroso. Consequentemente, o fon CIO” atua. comum é tipicamente uma solução NaOCI 5%. 
como uma base fraca em água: 


Tabela 18.4 Algumas bases fracas em água a 25*€. 


Base Fórmula estrutural” Ácido conjugado [A 
Ambnia (NH) nin NH 18x105 
H 

Pina (CHN) Co 17x10 
Hidronilamina (HONN) Hom axit 
Metilamina (CHINH) CHN,” aax iot 
Ton hidrogenossutfeto (HS7) HS 18x107 
fon carbonato (C0;>) Hoy 18x 104 
lon hipoclorito (C10) Hci 33x107 


O tomo que aceita o próton é montado em anad 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Quando a hidroxilamina atua como uma base, qual átomo recebe o próton? 


38o “to. os 


Amônia NH, Metilamina CH, NH,  Hidronilamina NH,OH 
Figura 16.14 Estruturas da amônia e de duas aminas simples. 
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Uso do valor de K, para calcular a concentração de OH” 
Calcule a concentração de OH” em uma solução de NH3 0.15 M. 


SOLUÇÃO 

Analise Com base na concentração de uma base fraca, deve- 
mos determinar a concentração de OH. 

Planeje Usaremos essencialmente o mesmo procedimento da 
resolução de problemas que emvolvem a ionização de ácidos 
fracos, ou seja, escrever a equação química e tabelar as con- 
cemtrações iniciais e de equilibrio. 

Resolva A reação de ionização e a expressão da constante de 
equilíbrio são: 


NHs(ag) + HO() = NH (ag) + OH-(ag) 
— [Sneon] 

E) 
ignorando a concentração de HzO, uma vez que cla ão está 
presente na expressão da constante de equilíbrio, as concentra- 
ções de equilíbrio são: 


Ky 18 x 10% 


Nag) + HOM == Nico) + or 
Concentração inicial (M) os | — g o 
Variação na concentração WM) FREE + + 
Concentração no equilibrio (M) | (015-4) | — x x 


Inserindo essas quantidades na expressão da constante de equi- 

io, temos: 

(NH J(OH"] 
(NH) os 

Como K, é um valor pequeno, a quantidade de NH; que reage 

com a água é muito menor do que a concentração de NH3 e por 

isso, podemos desprezar x em relação a 0,15 M Então, temos: 


Ga) 


x =18x 10º 


x 103 


É = (01518 10°) = 27 x 107º 
a = (NH!) = [OH] = V27 X 10 
Confira O valor obtido para x é de apenas cerca de 1% da con- 


centração de NH), 0,15 M. Portanto, desprezando x em relação. 
20,15, essa solução estava correta. 


6x 102 M 


Comentário Você pode ter que encontrar o pH da solução de 
uma base fraca, Depois de ter encontrado [OH], você pode 
proceder como no Exercício resolvido 16.9, no qual calcula- 
mos o pH de uma base fone, Nesse exercício, vimos que a 
solução de NH3 0,15 M contém [OH] = 1,6X 10° M. Assim, 
POH =log(1,6X 1079) = 2.80, e pH = 14,00 — 2.80 = 11,20. 
O pH da solução está acima de 7. porque estamos lidando com 
uma solução de uma base. 


Para praticar: exercicio 1 


Qual éo pH de uma solução de piridina, CsHsN, 0,65 M? (Veja. 
a Tabela 164 para Kp) 
(a) 4,48 (b) 8,96 (€) 9.52 (d) 9,62 (e) 9,71 


Para praticar: exercício 2 


Qual dos seguintes compostos deveria produzir o pH mais 
elevado como uma solução de 0,05 M: piridina, metilamina 
“ou ácido nitroso? 


Uso do pH para determinar a concentração de um sal 
Uma solução preparada mediante a adição de hipoclorito de sódio sólido (NaCIO) em água suficiente para perfarer 2,00 L de 
solução tem um pH de 10,50. Utilizando a informação da Equação 16.37, calcule a quantidade de matéria (em mols) de NaCIO 
adicionado à água. 


SOLUÇÃO 

Analise O NaCIO é um composto iônico que consiste em fons 
Na" e CIO”. Assim, é um eletrólico forte que se dissocia com- 
pletamente em uma solução em Na”, sendo um fon espectador, 
e um fon CIO”, uma base fraca com Kp = 3,3 X 10” (Equa- 
ção 1637). Com base nessas informações, devemos calcular o 
número de mols de NaCIO necessário para aumentar o pH de 
2.00 L de água para 10.50. 


Planeje A partir do pH. podemos determinar a concentração 
de equilíbrio do OH. Consequentemente, é possível construir 
uma tabela de concentrações iniciais e de equilíbrio, em que 
a concentração inicial de CIO é a nossa incógnita. Podemos 
calcular [CIO ] ao utilizar a expressão para Kp. 

Resolva Podemos calcular [OH] usando a Equação 16.16 ou 
a Equação 16.20. Neste caso, vamos usar esta última: 


POH = 14,00 — pH = 1400 — 10,50 = 3,50 
[OH] = 1038 = 32x 10:44 


Essa concentração é alta o suficiente para assumirmos que 
a Equação 1637 é a única fonte de OH. Isto é, podemos 
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desprezar qualquer OH produzido pela autoionização de 
HO. Agora, assumimos um valor de x para a concentração 
inicial de CIO” e resolver o problema de equilíbrio da ma- 
neira usual, 


OOt) + HOM) == HO) + OHW) 


Concentração incial W) x = o 9 

Varaçãonacomcentação(W) | -32x10%] — | +32x10%| s32x104 

Concentração no equilíbrio WN | = 32x 107) |  — 32x104] xot 
Agora, vamos usar a expressão para a constante de basicidade Para praticar: exercicio 1 


para encontrar x: 


[Haon] (32x 1047 a 
“= Teo] —32 x 104 7 38X 107 
p 
-LALY | (3a 104) = 031M 


33x 107 


Dizemos que a solução é NaCIO 0:31 M, embora alguns dos. 
fons CIO” tenham reagido com água. Como a solução é NaCIO. 
031 M e o volume total da solução é de 2,00 L, 0,62 mol de 
NaCIO é a quantidade de sal que foi adicionada à água. 


16.8 | RELAÇÃO ENTRE K, E Kp 


Vimos de maneira qualitativa que, quanto mais forte 
for um ácido, mais fraca será a sua base conjugada. Para 
ver se podemos encontrar uma relação quantitativa cor- 
respondente, vamos considerar o NHs' e o par conjugado 
ácido-base NH, Cada espécie reage com a água de uma 
maneira, Para o ácido, NH”, o equilíbrio é: 


NH (aq) + HOU) == Nt(ag) + H;O* (ag) 
ou escrita em sua forma mais simples: 
NH (aq) = NHs(aq) + H*(ag) (1638) 
Para a base, NH3, o equilíbrio é: 


NHfaq) + H:O() = NHS (aq) + OH"(0g) 
11639] 
Cada equilíbrio é expresso por sua respectiva cons- 
tante de equilíbrio: 
[NHH] 
Nas] 


_ [Naton] 
[ED] 


Quando adicionamos as equações 16.38 e 16.39, as 
espécies NH4* e NH3 se cancelam e ficamos com a auto- 
ionização da água: 


O fon benzosto, C;HlsCOO”, é uma base fraca com K, = 1,6% 
101º, Quantos mols de benzoato de sódio estão presentes em 
0.50 L de uma solução de NaC,HsCOO se o pH é 9,047 

(a) 0.38 (b) 0,66 (0) 0.76 (0) 1.5 (6) 2.9 


Para praticar: exercicio 2 
Qual é a concentração em quantidade de matéria de uma solu- 
são NH aquosa que tem um pH de 11,17? 


NH (ag) == NHs(ag) + H° (aq) 
NHs(ag) + HOU) == NHs'(ag) + OH (ag) 
H.O(1) = H'(ag) + OH (ag) 


Lembre-se de que, quando duas equações são soma- 
das para obter uma terceira, a constante de equilíbrio asso- 
ciada à terceira equação é igual ao produto das constantes. 
de equilíbrio das duas primeiras. cc» (Seção 15.3) 

Aplicando essa regra ao nosso exemplo, vemos que 
ao multiplicarmos K, e Kp, obtemos: 


aa (UT, 
kxk. (ESSA [NET À 
e ( [NH] [NH;] 

= [HOW] = K, 

Assim, o produto de Ka € K É a constante do produto 
iônico da água, K, (Equação 16.16). Esse resultado era es- 
perado porque a soma das equações 16.38 e 16.39 resultou 
no equilíbrio de autoionização da água, cuja constante de 
equilíbrio € Ky- 

O resultado visto vale para qualquer par conjugado 


ácido-base. Em geral, o produto da constante de disso- 
ciação de um ácido pela constante de basicidade de sua 


base conjugada é igual à constante do produto iônico da 
água: 
Ka X Ky = K, (para um par conjugado ácido-base) 
11640) 
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À medida que a força de um ácido aumenta (K, aumenta), 
a força de sua base conjugada diminui (K diminui), de modo 
que o produto Ka X K continua sendo 1,0X 104 a 25º C. 
A Tabela 16.5 demonstra essa relação. Lembre-se: essa 
importante relação aplica-se apenas a pares conjugados 
ácido-base, 

Ao aplicar a Equação 16.40, podemos calcular Ks 
de qualquer base fraca se conhecermos Ky do seu ácido 
conjugado, Da mesma forma, podemos calcular K, de um 
ácido fraco se conhecermos K da sua base conjugada. 
Uma consequência prática é que as tabelas de constantes 
de equilíbrio apresentam apenas um membro de um par 
conjugado ácido-base. Por exemplo, o Apêndice D não 
contém os valores de Kp para os ânions de ácidos fracos. 
porque eles podem ser facilmente calculados a partir dos 
valores tabelados de Kọ dos ácidos conjugados. 

Lembre-se de que frequentemente expressamos [H°] 
como pH: pH=-log [H*]. c= (Seção 16.4) Essa nomencia- 
tura “p” é usada também em outras situações que envolvem 


Tabela 16.5 Alguns pares conjugados acido-base. 


números muito pequenos. Por exemplo, se você verificar os 
valores das constantes de dissociação de ácidos ou bases 
em um manual de química, provavelmente os encontrará 
expressos na forma pKs ou pk: 


pk=-ogk, e pk =-logk, [1641] 
Usando essa nomenclatura, a Equação 16.40 pode ser 
escrita em termos de pk, e pk se aplicarmos o logaritmo 
negativo em ambos os lados: 
PK, + pK, = pk, 


= 14,00 a 25 *C(par conjugado ácido-base) [16,42] 


Reflita 


AK, do ácido acético é 1,8 x 1075. Qual é o primeiro digito do 
valor de pK, do ácido acético? 


Ácido K Base [A 

HNO; VAcido fonte) Noy (Basicidade insignificante) 
He 68x 104 F 15x10 
CHCOOH Bx105 Cuco” 56x10" 
HCO 43x10? HCO 23x10* 
NH s6x 101 Ny 18x105 
wos sexw™ cof 18x0 

ow (Acidez insignificante) OP (Base forte) 


AMINAS E CLORIDRATOS DE AMINA 


Muitas aminas de baixo peso molecular têm um odor de peixe. 
As aminas e o NH são produzidos mediante a decomposição 
anaeróbia (na ausência de O;) de animais mortos ou matéria 
vegetal. Duas dessas aminas com aromas muito desagradáveis 
são HyN(CHo NH, putrescina, e HyN(CHy)sNHa, cadaveri- 
na. Os nomes dessas substância já testemunham seus odores 
repugnantes! 

Muitas drogas — incluindo quinina, codeína, cafeina e anfe- 
amina — são aminas. Como outras aminas, essas substâncias 
são bases fracas; o nitrogênio da amina é rapidamente proto- 
nado quando ela é tratada como um ácido. Os produtos resul- 
tantes são chamados de sais de ácidos. Se utilizarmos a letra 
A como a abreviatura de uma amina, o sal de ácido formado 
mediante a reação com o ácido clorídrico pode ser represen- 
tado como AHCI. Também é possível representá-lo como 
AHCI e denominá-o cloridrato. O cloridrato de anfetamina, 
por exemplo, é o sal de ácido formado mediante a reação entre 
HCI e anfetamina: 


lag) + HCltag) — 


CH, 
Anfetamina 
(Ou (NH Crop 
cm 
Cloridrato de anfetamina 


Sais de ácidos são menos voláteis, mais estáveis é geralmente 
mais solóveis em água do que as aminas correspondentes. Por 
essa razão, muitos fármacos são vendidos e administrados na for- 
ma de sal de ácido em vez de ser vendido na forma de amina. Na. 
Figura 16.15, são mostrados alguns exemplos de medicamen- 
tos que não exigem receita e que contêm clordraos de amina 
como princípios ativos. 

Exercícios relacionados: 169, 1673, 1674, 16.101, 16.114, 
1614 


AYLENOL 
de OLD 


) EXERCÍCIO RESOLVID 
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Figara 16.15 Alguns medicamentos 
que não exigem receita têm o cloridrato 
de amina como principio ativo. 


Cálculo de K, ou Kp para um par conjugado ácido-base 


Calcule (a) K para o fon fluoreto e (b) Ky para o fon amônio. 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos determinar as constantes de dissociação do 
F^, da base conjugada de HF e do NH, o ácido conjugado 
de NH. 

Planeje Podemos usar os valores tabelados de X para HF e NH3 
€ a relação entre K € Ks para calcular as constantes de dissocia- 
ção dos seus pares conjugados, F e NH". 

Resolva 

(a) Para o ácido fraco HF, a Tabela 16.2 € o Apêndice D 
mostram que: 

Ka = 6,8 X 1074, Podemos usar a Equação 16.40 para calcular 
Ki da base conjugada, F~: 


=18x 10" 


(b) Para NH, a Tabela 16.4 e o Apêndice D fornecem: K, = 
18X 10, e esse valor na Equação 16.40 nos dá o valor de K, 
do ácido conjugado, NH4": 


"k 


Confira Os respectivos valores de K para F~ e NHg estão lis- 
tados na Tabela 16.5, na qual vemos que os valores calculados 
aqui estão de acordo. 


Para praticar: exercício 1 
Com base na informação do Apêndice D, coloque as três se- 
guintes substâncias em ordem crescente de força básica: (i) 
(CHsyN, Gi) HCO” e Gii) Bro” 

i<i<iimpi<i< 

«ay (giii< 
Para praticar: exercício 2 

(a) Com base na informação do Apêndice D, quais destes ânions 


apresenta a maior constante de basicidade: NO3”, PO; ou Ny"? 
b) A base quinolina tem a seguinte estrutura: 


do 


Em manuais de química, encontramos o valor de pk do seu 
“ácido conjugado: 4,90. Qual € a constante de basicidade da 
quinolina? 
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16.9 | PROPRIEDADES ÁCIDO-BASE 
DE SOLUÇÕES SALINAS 


Certamente, antes de começar este capítulo, você já 
conhecia muitas substâncias ácidas, como HNOs, HCI e 
H;SOs, e outras básicas, como NaOH e NHs. No entanto, 
a discussão até este momento indicou que os fons tam- 
bém podem exibir propriedades ácidas ou básicas. Por 
exemplo, no Exercício resolvido 16.17, calculamos Ka 
para NH4* e Ky para Fº, Tal comportamento indica que 
as soluções salinas podem ser ácidas ou básicas. Antes de 
aprofundar as discussões acerca de ácidos e bases, vamos. 
examinar como sais dissolvidos podem afetar o pH. 

Uma vez que quase todos os sais são eletrólitos for- 
tes, podemos supor que qualquer sal dissolvido em água 
se dissocia completamente, Consequentemente, as pro- 
pricdades ácido-base de soluções salinas resultam do 
comportamento de cátions e ânions. Muitos fons reagem 
com a água para gerar H'(ag) ou OH (ag). Esse tipo de 
reação é chamado de hidrólise. O pH de uma solução sa- 
lina aquosa pode ser previsto qualitativamente ao consi- 
derar os cátions e os ânions do sal. 


CAPACIDADE DE UM ÂNION DE REAGIR 
COMA ÁGUA 


Em geral, um ânion A” em solução pode ser con- 
jerado a base conjugada de um ácido. Por exemplo, 
CI é a base conjugada de HCI, e CH;COO”, a base con- 
jugada de CH;COOH. A reação de um ânion com a água 
para produzir fons hidróxido depende da força do ácido 
conjugado do Anion. Para identificar o ácido e avaliar a 
sua força, adicionamos um próton à fórmula do ânion. 
Se o ácido HA, determinado dessa maneira, for um dos 
sete ácidos fortes listados no início da Seção 16.5, o 
Anion terá uma tendência insignificante de produzir fons 
OH” a partir da água e não afetará o pH da solução. A 
presença de CI” em uma solução aquosa, por exemplo, 
não resulta na produção de qualquer OH e não afeta 
o pH. Assim, CI” sempre será um fon espectador na quí- 
mica ácido-base. 

Se HA não for um dos sete ácidos fortes comuns, será 
um ácido fraco. Nesse caso, a base conjugada A” é uma 
base fraca e reage pouco com a água, produzindo um áci- 
do fraco e fons hidróxido: 


A (aq) + HO(1) == HA(ag) + OH"(ag) [1643] 


O íon OH”, gerado dessa forma, faz o pH da solução 
aumentar, tornando-a básica. O fon acetato, por exemplo. 
base conjugada de um ácido fraco, reage com a água, pro- 
duzindo ácido acético e fons hidróxido, fazendo com que 
o pH da solução aumente: 


CHCOO- (ag) + H:O(1) = CH;COOH(aq) 
+ OH-(a9) 


116.44) 


Reflita 


Os ions NOx afetarão o pH de uma solução? E quanto aos ions 
co 


A situação é mais complicada quando temos sais 
“que contêm ânions com prótons ionizáveis, a exemplo do 
HSOy”. Esses sais são anfóteros (Seção 16.2), e o seu com- 
portamento na água é determinado pelos valores relativos. 
de K,e Ky do fon, como mostra o Exereício resolvido 16.19. 
Se Ka > Ki, O fon toma a solução ácida. Se Ka < Ki, cle 
toma a solução básica. 
CAPACIDADE DE UM CÁTION DE 
REAGIR COM A ÁGUA 
Cátions polistômicos com um ou mais prótons po- 
dem ser considerados ácidos conjugados de bases fracas. 
O fon NH4*, por exemplo, é o ácido conjugado da base 
fraca NH. Assim, NH4” é um ácido fraco e doa um pró- 
ton à água, produzindo fons hidrônio e diminuindo o pl 
NH? (ag) + HO(1) = NHs(ag) + H,0*(ag) 
116.45) 


Muitos fons metálicos reagem com a água € fazem o 
pH de uma solução aquosa diminuir. Esse efeito ocorre 
com mais frequência para cátions pequenos com cargas 
elevadas — por exemplo, Fe” e AP* —, como ilustram 
os valores de K para cátions metálicos, listados na Ta- 
bela 16.6. Uma comparação entre os valores de Fe?* e 
Fe? apresentados na tabela ilustra como a acidez aumen- 
ta à medida que a carga iônica aumenta. 

Note que os valores de K, para os fons 3+ apresen- 
tados na Tabela 16.6 são comparáveis aos valores de Ka 
para ácidos fracos conhecidos, como o ácido acético 
(Ka = 1,8X 10%). Por outro lado, fons de metais alcalinos 
e alcalinos terrosos, relativamente grandes € sem cargas 
elevadas, não reagem com a água e, portanto, não afe- 
tam o pH. Note que são os mesmos cátions encontrados 
nas bases fortes (Seção 16.5). As diferentes tendências de 


Tabela 16.6 Constantes de acidez para cátions metálicos em 
solução aquosa a 25 *C. 

Cátion K 

F 32x10 

It 25x10 

nèt 25x10 

r 63x0? 

a 16x107 

Cu 14x10 


quatro cátions de diminuir o pH de uma solução são ilus- 
tradas na Figura 16. 

O mecanismo pelo qual fons metálicos produzem so- 
luções ácidas é mostrado na Figura 16.17. Como fons 
metálicos apresentam cargas positivas, eles atraem os pa- 
res de elétrons não compartilhados das moléculas de água 
€ tornam-se hidratados. <=> (Seção 13.1) Quanto maior 
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for a carga do fon metálico, mais forte será a interação 
entre o fon e o oxigênio das moléculas de água de hidra- 
tação. Como a força dessa interação aumenta, as ligações 
O-H mas moléculas de água de hidratação tornam-se 
mais fracas, Isso facilita a transferência de prótons das 
moléculas de água de hidratação para as moléculas de 
água do solvente. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que precisamos usar dois indicadores ácido-base diferentes nesta figura? 


Figura 16.16 Efeito dos cátions no pH da solução Os valores de pH de soluções de 1.0 M de quatro sais de 
nitato são estimados ao usa indicadores do base 


A interação entre Fe" e 
oxigênio de moléculas de 
HO enfraquece as 


IFe(th0) (aq) + mom 


H' é perda a carga 
do complexo muda 
de H para 2+. 


IFP a) + HO) 


Figura 18:17 O lon Fe” hidratado atua coma um cio, doando um K” a uma molécula Ie de M; e formando 0, 
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EFEITO COMBINADO DO CÁTION E DO 
ÂNION EM SOLUÇÃO 


Para determinar se um sal forma uma solução ácida, 

básica ou neutra quando dissolvido em água, devemos. 

considerar a ação do cátion e do ânion. Há quatro combi- 
nações possíveis: 

1. Seo sal tiver um ânion que não reage com água e um 
cátion que não reage com água, espera-se que o pH seja 
neutro Isso ocorre quando o ânion é uma base conju- 
gada de um ácido forte e o cátion faz parte do grupo 
1A, ou é um dos membros mais pesados do grupo 
2A (Ca?*, Srt e Ba??). Exemplos: NaCl, Bu(NOs), 
RbCIO;. 

2. Se o sal tiver um ânion que reage com água para 
produzir fons hidróxido e um cátion que não reage 


“com água, espera-se que o pH seja básico, Isso ocorre. 
quando o ânion é a base conjugada de um ácido fraco 
eo cátion faz parte do grupo IA, ou é um dos mem- 
bros mais pesados do grupo 2A (Ca?*, SP* e Ba?*). 
Exemplos: NaClO, RbF, BaSO». 

3 Seosaltiver um cátion que reage com água para pro- 
duzir fons hidrônio e um ânion que não reage com 
água, espera-se que o pH seja ácido. Isso ocorre quan- 
do o cátion é um ácido conjugado de uma base fraca, 
“ou um cátion pequeno com uma carga maior ou igual 
a2+, Exemplos: NH;NOs, AICIy, Fe(NO)y. 

4. Seo sal tiver um ânion e um cátion capazes de reagir 
“com água, fons hidróxido e hidrônio são produzidos. 
A solução, então, pode ser básica, neutra ou ácida, de- 
pendendo das capacidades relativas dos fons de reagir 
com água. Exemplos: NHLCIO, ACH;COO),, CFF. 


Determinando se soluções salinas são ácidas, básicas ou neutras 
Determine se as soluções aquosas de cada um dos seguintes sais são ácidas, básicas ou neutras: 
(8) Ba(CH;COO)), (b) NHLCI, (€) CHJNH;Br, (d) KNO». (€) ANCIO,)s. 


SOLUÇÃO 

Analise 

Com base nas fórmulas químicas de cinco compostos iðnicos 
(sais), devemos verificar se suas soluções aquosas são ácidas, 
básicas ou neutras. 

Planeje 

Podemos determinar se a solução de um sal € ácida, básica ou 
neutra identificando os fons em solução e avaliando como cada 
fon afetará o pH. 

Resolva 


(a) Essa solução contém fons bário e fons acetato. O cstion é 

um fon de um metal alcalino-terroso pesado e, portanto, 

não afetará o pH O ânon, CH;COO”, é a base conjugada 
do ácido fraco CH;COOH e sofre hidrólise, produzindo 

fons OH” e tomando a solução básica (combinação 2). 

NH4’ é o ácido conjugado de uma base fraca (NH). con- 

sequentemente é ácido. CT é a base conjugada de um sci- 

do forte (HCI) c. portanto, não exerce nenhuma influência 
sobre o pH da solução. Uma vez que a solução contém um 
fon que € ácido (NH4') e um que não exerce qualquer in- 
fluência sobre o pH (CT), a solução de NH4C! será ácida 

(combinação 3). 

(© CHINH,” é o ácido conjugado de uma base fraca 
(CHSNHa, uma amina), portanto é ácido, e Br é a base 
conjugada de um ácido forte (HBr), portanto pH é estro. 
Uma vez que a solução contém um fon que é ácido e um 


o 


“que não exerce qualquer influência sobre o pH, a solução. 

de CHyNHyBr será ácida (combinação 3). 

Essa solução contém o fon K*, que é um cátion do grupo. 

1A, eo fon NOY”, que é a base conjugada do ácido fone. 

HNO», Nenhum dos fons vai reagir com a água, entio, a 

solução será neutra (combinação 1). 

(6) Essa solução contém fons AI” e CIO;”, Cátions, como o 
APP, com uma carga maior ou igual a H são ácidos. O fon 
CIO, € a base conjugada de um ácido forte (HCIO,), con- 
sequentemente, nã afeta o pH. Assim, a solução de AN- 
CIO) será ácida (combinação 3). 


w 


Para praticar: exercicio 1 

Verifique o pH das seguintes soluções e organize-as do me- 
vor para o maior; (i) NaCIO 0,10 M; Gi) KBr 0,10 M Gii) 
NHCIO, 0.10M. 

(ici Qi <ici oii <ici 
(ü< <ie ii <i 


Pasa ganton saioa OO 
Indique qual sal, em cada um dos seguintes pares, forma a so- 
loção de 0,010 M mais ácida (ou menos básica): 

(a) NaNO; ou Fe(NOs)s, (b) KBr ou KBrO, (c) CH;NHsCI ou 
BaClz, (d) NHANO; ou NHNO; 
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Prevendo se a solução de um ânion anfiprótico é ácida ou básica 


Preveja se o sal Na; HPO, forma uma solução ácida ou básica, quando dissolvido em água. 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos determinar se uma solução de Naj HPO; é 

ida ou básica. Essa substância é um composto iðnico consti- 

tuído de fons Na! e HPO. 

Planeje Precisamos avaliar cada fon e prever se ele é ácido ou 

básico, Como o Na” é um cátion do grupo IA, ele não exerce 

qualquer influência sobre o pH. Assim, nossa análise deve fo- 

car o comportamento do fon HPO,?™, Precisamos considerar 

que HPO,?” pode atuar como um ácido ou uma base: 

Aniação como ácido 

HPO (ag) == H'(ag) + PO (ag) 

Atuação como ácido 

HPOŽ (aq) + H:O = HPO; (04) + OH(ag) 
nean 

Dessas duas reações, a com a maior constante de equilibrio 

determina se a solução é ácida ou básica. 

Resolva O valor de K, para a Equação 16,46 é Kuy para 

HyPO4: 4,2 X 107º (Tabela 16.3). Para a Equação 16.47, de- 

vemos calcular K para a base HPO,?” a partir do valor de Ka 

para seu ácido conjugado, HPO”, e a relação K, X Ka = Ku 


11646) 


(Equação 1640). O valor relevante de K, para HPO; é Ka 
para HPOL: 6,2 108 (Tabela 163). Temos, poriam 


K(HPOŠ-) X K(HPOS) = Ky = 10 x 104 


KANPO) = = 16x10? 


Esse valor de Kp é mais de 10 vezes maior que Ks para 
HPO; assim, a reação expressa na Equação 1647 predo- 
mina sobre Equação 16.46, e a solução € básica. 

Para praticar: exercicio 1 

Quais dos seguintes sais devem produzir soluções ácidas (con- 
suhe os dados na Tabela 16.3): NaHSO4, NalC304. NaH;PO, 
e NaHCO;? 

GO) LO 2a) 3 (694 


Para praticar: exercício 2 


Preveja se o sal de dipotássio do ácido chrico (KsHC4H50;) 
forma uma solução ácida ou básica quando dissolvido em água 


16.10 | COMPORTAMENTO ÁCIDO- 
BASE E ESTRUTURA QUÍMICA 


Quando uma substância é dissolvida em água, cla 
pode se comportar como um ácido, uma base ou não apre- 
sentar propriedades ácido-base. Contudo, como a estrutu- 
ra química de uma substância determina quais desses com- 
portamentos será exibido? Por exemplo, por que algumas 
substâncias que contêm grupos OH se comportam como 
bases, liberando fons OH” em solução, enquanto outras 
se comportam como ácidos, ionizando-se e liberando fons 
H*? Nesta seção, vamos discutir brevemente os efeitos da 
estrutura química sobre o comportamento ácido-base. 


FATORES QUE AFETAM A FORÇA 
DOS ÁCIDOS 
Uma molécula que contém H vai atuar como um do- 

ador de prótons (um ácido) apenas se a ligação H-A for 
polarizada de modo que o átomo de H possua uma carga 
positiva parcial. «=> (Seção 8.4) Lembre-se de que indi- 
camos tal polarização da seguinte maneira: 

— 

H—A 


da no sentido oposto: o átomo de H tem uma carga nega- 
tiva e se comporta como um receptor de prótons (base). Já 
ligações H-A não polares, como a ligação H-C em CH, 
não produz soluções aquosas ácidas nem básicas. 

Um segundo fator que ajuda a determinar se uma mo- 
lécula que contém uma ligação H-A doará um próton é 
a força da ligação. == (Seção 8.8) Ligações muito for- 
tes são quebradas com menos facilidade do que as mais. 
fracas, Esse fator é importante, por exemplo, nos halo- 
genetos de hidrogênio. À ligação H-F é a mais polar. Se 
a polaridade fosse o único aspecto importante, podería- 
mos considerar HF um ácido muito forte. No entanto, a 
força de ligação H-A aumenta conforme sobe no grupo: 
299 KJ/mol em HI, 366 KJ/mol em HBr, 431 kJ/mol em 
HCI e 567 kJ/mol em HF. Como HF tem a maior força 
de ligação entre os halogenctos de hidrogênio, ele é um 
ácido fraco, enquanto todos os outros halogenetos de hi- 
drogênio são ácidos fones em solução aquosa. 

Um terceiro fator que afeta a facilidade com que um 
átomo de hidrogênio ioniza HA é a estabilidade da base 
conjugada, A”. Em geral, quanto maior for a estabilidade. 
da base conjugada, mais forte será o ácido. 

A força de um ácido é uma combinação desses três 
fatores. 
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ÁCIDOS BINÁRIOS 


Para uma série de ácidos binários HA, em que A re- 
presenta os membros de um mesmo grupo da tabela perió- 
dica, a força da ligação H-A é geralmente o fator mais 
importante na determinação da força do ácido. A força 
de uma ligação H-A tende a diminuir à medida que o 
elemento A aumenta de tamanho. Dessa forma, a força de 
ligação diminui e a acidez aumenta à medida que desce 
em um grupo, Assim, o HCI é um ácido mais forte que o 
HF, e o HS é um ácido mais forte que o H20. 

A polaridade de ligação é o fator determinante da 
acidez para ácidos binários HA, quando À representa 
membros do mesmo período, Assim, a acidez aumenta à 
medida que a eletronegatividade do elemento A aumen- 
ta, o que geralmente ocorre quando nos deslocamos da 
esquerda para a direita em um período. co (Seção 8.4) 
Por exemplo, a diferença de acidez, considerando os ele- 
mentos do 2º período, é: CHs < NH3 << H0 < HF. 
Como a ligação C-H é essencialmente apolar, CHa não 
apresenta qualquer tendência de formar fons H* e CH; - 
Embora a ligação N-H seja polar, NH; tem um par de 
elétrons não ligantes no átomo de nitrogênio que define 
a sua química, assim, NH atua como uma base, e não 
como um ácido, 


As tendências periódicas das forças ácidas dos com- 
postos binários de hidrogênio e não metais do 2º e 3º 
período estão resumidas na Figura 16.18. 


OXIÁCIDOS 


Muitos ácidos comuns, como o ácido sulfúrico, con- 
têm uma ou mais ligações O-H: 


Os oxiácidos são ácidos em que os grupos OH e 
eventualmente átomos adicionais de oxigênio estão liga- 
dos a um átomo central. À princípio pode parecer confuso 
que o grupo OH, que, como sabemos, se comporta como 
uma base, também está presente em alguns ácidos, Vamos. 
analisar mais minuciosamente quais fatores determinam 
se um determinado grupo OH comporta-se como uma 
base ou como um ácido. 

Considere um grupo OH ligado a um átomo Y, que 
pode, por sua vez, estar ligado a outros grupos: 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


As propriedades ácidas do HI são o que você esperaria ao analisar esta figura? 


4A 5A 


eea 


= 410% | K=95x 108 


ES 


usune opp op eog 


Figura 18.18 Tendências da força do ácida para os hidretos bindrios do 2° a0 4P perioda. 


x 
y-o— 
pd 


Em um extremo, Y pode ser um metal, como Na ou 
Mg. Em razão da baixa eletronegatividade dos metais, o 
par de elétrons compartilhado entre Y é O é completa- 
mente transferido para o oxigênio, e um composto iônico. 
contendo OH” é formado. Tais compostos são, portanto, 
fontes de fons OH” e comportam-se como bases, a exem- 
plo do NaOH e do Mg(OH). 

Quando Y é um não metal, a ligação com o O é cova- 
ente, € a substância não perde prontamente o OH”. Esses. 
compostos são ácidos ou neutros. Geralmente, à medida 
que a eletronegatividade de Y aumenta, a acidez da subs- 
tância também aumenta. Isso acontece por duas razões: 
primeiro, conforme a densidade de elétrons é atraída para 
Y, a ligação O-H torna-se mais fraca e mais polar, favo- 
recendo a perda de H*. Segundo, como a base conjugada. 


Hipocloroso 


K=30X10% K= Lix 103 
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de qualquer ácido YOH constitui-se normalmente de 
um ânion, é comum que sua estabilidade aumente com 
© aumento da eletroncgatividade de Y. Essa tendência. 
é ilustrada pelos valores de K dos ácidos hipo-halosos. 
(ácidos YOH em que Y é um íon haleto), que diminuem à 
medida que a eletroncgatividade do átomo de halogênio 
diminui (Figura 16.19). 

Muitos oxiácidos contêm átomos de oxigênio adicio- 
nais ligados ao átomo central Y. Esses átomos atraem a 
densidade eletrônica da ligação O-H, aumentando ainda 
mais a sua polaridade, O aumento do número de átomos. 
de oxigênio também ajuda a estabilizar a base conjugada, 
pois aumenta a sua capacidade de distribuir carga nega- 
tiva. Assim, a força de um ácido aumenta à medida que 
os átomos eletronegativos adicionais se ligam ao átomo 
central Y. Por exemplo, a força dos oxiácidos de cloro 
(Y=CI) aumenta constantemente conforme os átomos de. 
O são adicionados: 


Ácido fone 


Aumento da força do cido 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


No equilibrio, qual das duas espécies com um átomo de halogêneo (verde) está presente em maior concentração? 


1-0H 
H—OH 


25 KRX! 
2 E = 10x10% 


Figura 16.19 Acidez dos oxcids hipo-halosos (YOH) como uma função da eletronegatividade de Y. 
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Uma vez que o número de oxidação de Y aumenta 
à medida que o número de átomos de O aumenta, essa 
correlação pode ser estabelecida de forma equivalente: 
em uma série de oxiácidos, a acidez aumenta conforme o 
número de oxidação do átomo central aumenta. 


Reflita 
Que ácido tem a maior constante de dissociação, HIO? ou HBr03? 


Prevendo a acidez relativa baseada na composição e na estrutura 
Disponha os compostos de cada série em ordem crescente de força ácida: 


(a) Ashy, HBr, KH, HsSe; (b) H504, HoScO HScO. 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos organizar dois conjuntos de compostos em 
ordem crescente de força, partindo do ácido mais fraco até o 
mais forte. Em (a), as substâncias são compostos binários con- 
tendo H e, em (b), as substâncias são oxiácidos. 

Planeje Para os compostos binários, vamos considerar as ele- 
tronegatividades de As, Br, K e Se em relação à eleroncga- 
tividade de H. Quanto maior for a eletroncgatividade desses 
átomos, maior será a carga positiva parcial de H e, portanto, 
mais ácido será o composto. 

Para os oxiácidos, vamos considerar as eletronegatividades do 
átomo central e o número de átomos de oxigênio ligados so 
domo central, 

Resolva (a) Como K está do lado esquerdo da tabela periódi- 
ca, ele tem uma eletronegatividade muito baixa (0,8, ver Fi- 
gura 8.7). Consequentemente, o hidrogênio em KH tem uma 
carga negativa. Assim, KH deve ser o composto menos ácido 
(mais básico) da série, 

Arsênio e hidrogênio tèm eletronegatividades semelhantes, 2.0 
62,1, respetivamente. Isso significa que a ligação As-H é apo- 
Jar, assim ASH tem pouca tendência para doar um próton em 
solução aquosa, 

A eletronegatividade do Se é 24, e a do Br é 2,8. Consequente- 
mente, a ligação H-Br é mais polar que a ligação H-Se, e HBr 
tem mais tendência para doar um próton. (Isso é confirmado 
pela Figura 16.18, na qual vemos que HoSe é um ácido fraco 
e HBr, um ácido forte). Assim, a ordem crescente de acidez € 
KH< Ash, < HaSe < HBr. 


(O) Os ácidos 180, e HsScOs têm o mesmo número de 
átomos de O e o mesmo número de grupos OH. Em tais ca- 
sos, a força aumenta com o aumento da eletronegatividade do 
átomo central. Como S é um pouco mais eltronegativo que 
Se (2.5 versus 2,4, podemos afirmar que HSO, é mais ácido 
que HiScOs, 

Para ácidos com o mesmo átomo central, a acidez au- 
menta à medida que o número de átomos de oxigênio ligados 
20 stomo central aumenta. Assim, H;SeO, deve ser um ácido. 
mais forte que H,8€O A ordem crescente de acidez, então, 
deve ser: HaSc03 < H5604 < HsSOu. 


Para praticar: exercicio 1 
Disponha as seguintes substâncias em ordem crescente de aci- 
dez: HCIO», HOI, HB(O», HCIO,. HIO 

(a) HIO; < HOI < HCIO; < HBO: < HCIO: 

C) HOI < HIO; <HBrO; < HCIO; < HCIO; 

(6) HBrO; < HIO; < HCIO: < HOI < HCIO, 

(A) HCIO; < HCIO; < HBO; < HIO; < HOI 

(e) HOI < HCIO; < HBrO; < HIO; < HCIO; 

Para praticar: exercicio 2 

Para cada par, escolha o composto que produz solução mais 
ácida (ou menos básica): 
(a) HBr, HF; (b) PH, HsS; (0 HNO», HNO); 
(@) H;50, H503. 


ÁCIDOS CARBOXÍLICOS 


“Outro grande grupo de ácidos é representado pelo 
ácido acético, um ácido fraco (K, = 1,8 X 10%): 


A parte da estrutura em vermelho é chamada de gru- 
po carbaxila, que €, com frequência, escrita como COOH. 
Assim, a fórmula química do ácido acético é escrita da 


seguinte forma: CH;COOH, em que apenas o átomo de 
hidrogênio do grupo carboxila pode ser ionizado, Os áci- 
dos que contêm um grupo carboxila são denominados 
ácidos carboxílicos e formam a maior classe de ácidos. 


Dois fatores contribuem para o comportamento ácido 
dos ácidos carboxílicos. O primeiro é que o átomo de 
oxigênio adicional ligado ao carbono do grupo carboxila. 
atrai a densidade de elétrons da ligação O-H, aumentan- 
do a sua polaridade e ajudando a estabilizar a base con- 
jugada. Em segundo lugar, a base conjugada de um ácido 
carboxílico (um ânion carbaxilato) pode exibir ressonãn- 
cia ce (Seção 8,6), contribuindo para a estabilidade do 
ânion, pois favorece a distribuição da carga negativa por 
vários átomos: 


O) Aquimacavos | O COMPORTAMENTO ANFIPRÓTICO DOS AMINOÁCIDOS 


Como discutiremos mais detalhadamente no Capítulo 24, os 
“aminodeidos são os “tijolos” que constituem as proteínas. A es- 
trutura geral dos aminoácidos é: 


N Rio 
| 


cl Los 
H 


E q E 
Grupo amino Grupo carbonila 
Cinico) ácido) 
em que aminoácidos diferentes têm diferentes grupos R liga- 
dos aos átomos de carbono central. Por exemplo, na glicina, um 
aminoácido mais simples, o símbolo R representa um átomo de 
hidrogênio, e na alanina, R representa um grupo CHy: 
i b 
WA —poom 


a a 
H H 
Glicina Alanina 


Os aminoácidos contêm um grupo casbotia, podendo, portanto, 
atuar como ácidos. Eles também têm um grupo NH, caraterís- 
tico de aminas (Seção 167), sendo capazes também de atuar 
como bases. Aminoácidos, portanto, são anfipróticos. Para a 
glicina, poderíamos esperar reações ácido-base com água da 
seguinte forma: 


Ácido: HN—CHy— COON(ag) + O(N) = 
H;N—CH;— OO (og) + H,0'(09) 
11648] 
Base: HN—CHy— COOH(og) + H,0(1) = 
*HN—CH—COOH(ag) + OH-(ag) 
11649) 
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Que grupo de átomos está presente em todos os ácidos 
carboxilicos? 


O pH de uma solução de glicina em água é cerca de 60, indican- 
“doque cla é um pouco mais ácida que básica, 

Entretanto química ácido-base dos aminoácidos é mais com- 
plicada do que a mostrada nas Equações 16.48 c 16.49, Uma 
vez que o grupo COOH pode atuar como um ácido e o gru- 
po NH, como uma bas, aminoácidos passam por uma reação 
ácido-base de Brønsted-Lowry independente (ou interna), em 
que o próton do grupo carboxila é transferido para o nitrogênio 
do grupo amino: 


nuno 1g 
l E JE 
N=8-G-6-04 = nyito 
" HM 
Tradernca de pe 
Molécula neutra Zwitterion 


Embora o aminoácido à direita dessa equação seja eletricamente 
neutro, ele tem uma extremidade com carga positiva € outra com 
carga negativa. Uma molécula desse tipo é chamada de witte- 
rion (termo alemão que significa “ion hibrido”). 

Os aminoácidos apresentam alguma propriedade que indica que 
eles se comportam como zwitierions? Em caso afirmativo, seu 
“comportamento deve ser semelhante ao das substâncias iônicas. 
<= (Seção 8.2) Aminoácidos cristalinos têm temperaturas de 
fusão relativamente elevadas, geralmente acima de 200 °C. que 
é uma caracteristica dos sólidos iônicos, Os aminoácidos são. 
muito mais solúveis em água do que em solventes apolares. 
Além disso, os momentos dipolo dos aminoácidos são grandes, 
o que pode ser explicado pela separação significativa de cargas 
na molécula. Assim, a capacidade que os aminoácidos têm de 
agir Simultaneamente como ácidos e bases produz efeitos im- 
portantes nas suas propriedades. 

Exercícios relacionados: 16.105, 16.114 
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16.11 | ÁCIDOS E BASES DE LEWIS 


Para que uma substância seja um aceptor de prótons 
(ou seja, uma base de Brynsted-Lowry), ela deve ter um 
par de elétrons não compartilhado para a ligação com o 
próton, como em NH3. Usando estruturas de Lewis, pode- 
mos escrever a reação entre H* e NHy da seguinte forma: 


G. N. Lewis foi o primeiro a perceber esse aspecto das 
reações ácido-base. Ele propôs uma definição mais geral 
de ácidos e bases, que ressalta o par de elétrons comparti- 
Ihado: um ácido de Lewis é um aceptor de par de elétrons, 
e uma base de Lewis é um doador de par de elétrons. 

Todas as bases que discutimos até agora — OH, 
H0, uma amina ou um ânion — são doadoras de par de 
elétrons. Tudo que é base, no sentido de Brynsted-Lo- 
wry (um aceptor de prótons), é também base de Lewis 
(um doador de par de elétrons). Na teoria de Lewis, no 
entanto, uma base pode doar o seu par de elétrons a uma 
espécie química diferente de H*. Portanto, a definição de 
Lewis aumenta bastante o número de espécies que podem 
ser consideradas como ácidos; em outras palavras, H” é 
um ácido de Lewis, mas não o único. Por exemplo, a re- 
ação entre NH, e BF; ocorre porque BF, tem um orbital 
vazio na sua camada de valência. <=» (Seção 8.7) Conse- 
quentemente, esse composto atua como um aceptor de par 
de elétrons (um ácido de Lewis) em relação a NH, que 
doa o par de elétrons: 


H H 
tal, [1 
H=N:+B—-F — H—N-B—F 
li t 11 
H EP 
Basede Ácido de 
Lewis Lewis 


Que característica uma molécula ou íon deve ter para atuar 
coma ácido de Lewis? 


Ao longo deste capítulo, consideramos a água como 
o solvente e os prótons como a fonte das propriedades. 
ácidas. Nesses casos, achamos que a definição de Brøns- 
ted-Lowry para ácido e base foi a mais útil. Na verdade, 
quando definimos uma substância como ácida ou bási- 
ca, geralmente estamos pensando em soluções aquosas e 
usando esses termos no sentido estabelecido por Arrhenius 
ou Brynsted-Lowry. À vantagem da definição de Lewis 


para ácido e base é que ela nos permite tratar uma am- 
pla variedade de reações, incluindo as que não envolvem 
transferência de prótons, como reações ácido-base. Para 
“evitar confusão, uma substância como BF; raramente é 
chamada de ácido, a menos que fique claro e de acordo 
“com um contexto específico que estamos usando o termo 
baseadas na definição de Lewis. Assim, substâncias que 
atuam como aceptores de pares de elétrons são chamadas 
de ácidos de Lewis" 

Ácidos de Lewis incluem moléculas que, como BF, 
têm um octeto incompleto de elétrons. Além disso, muitos 
cátions simples podem atuar como ácidos de Lewis. Por 
exemplo, Fe'* interage fortemente com fons cianeto para 
formar o fon ferriciancto: 


Ft + G[CmeN] — [Fe(C=N:)]} 


O fon Fe'* tem orbitais vazios que aceitam pares de 
elétrons doados pelos fons cianeto. (Vamos aprender mais. 
sobre os orbitais utilizados pelo íon Fe” no Capítulo 23). 
O fon do metal também tem carga alta, o que contribui 
para a interação com fons CN”. 

Alguns compostos com ligações múltiplas podem se 
comportar como ácidos de Lewis, Por exemplo, a reação 
entre o dióxido de carbono e a água produzindo ácido 
carbônico (H)COs) pode ser representada da seguinte ma- 
neira: uma molécula de água ataca o COs; nesse caso, a 
“água atua como doadora de par de elétrons, e o CO», como 
aceptor de par de elétrons: 


Um par de elétrons de uma das ligações duplas car- 
bono-oxigênio é deslocado para o oxigénio, deixando um 
orbital vazio no carbono. Isso significa que o carbono 
pode aceitar um par de elétrons doado por H20. O produto 
inicial ácido-base sofre rearranjo mediante transferência. 
de um próton do oxigênio da água para um oxigênio do 
dióxido de carbono, formando ácido carbônico. 

Os cátions hidratados que encontramos na Seção 
169, como [Fe(Hz0)s]"* na Figura 16.17, se formam por 
meio da reação entre o cátion, que atua como ácido de 
Lewis, e as moléculas de água, que atuam como bases 
de Lewis. Quando uma molécula de água interage com o 
fon metálico com carga positiva, a densidade eletrônica é 
atraída a partir do oxigênio (Figura 16.20), Esse deslo- 
camento de densidade eletrônica faz com que a ligação 
O-H se tome mais polarizada: consequentemente, as mo- 
éculas de água ligadas ao fon metálico são mais ácidas do 
que as presentes na água pura. 

Esse efeito toma-se mais pronunciado à medida que a 
carga dos cátions aumenta. explicando por que cátions com 
carga 3+ são mais ácidos que cátions com cargas menores. 
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Figura 16.20 A acidez de um cátion hidratado depende da carga do cátion. 


O conceito ácido-base de Lewis permite que mui- 
tas ideias desenvolvidas neste capítulo sejam usadas de 
maneira mais ampla na química, incluindo para reações. 
que ocorrem em outros solventes. No curso de química 
orgânica, você verá que uma série de reações importantes 


requerem a presença de um ácido de Lewis, À influência 
de pares de elétrons não ligantes em uma molécula ou fon 
com orbitais vazios sobre outra molécula ou fon é um dos 
conceitos mais importantes da química, como você verá 
ao longo dos seus estudos. 


Unindo conceitos 


(a) Explique o motivo de HPO; ser diprótico e não tripróico. (b) Uma amostra de 25,0 mL de uma solução de Ho PO, titulada 
“com NaOH 0,102 M requer 23,3 ml. de NaOH para neutralizar ambos os prótons do ácido. Qual é a concentração em quantidade 
“de matéria da solução de Ho POs? (e) A solução original proveniente da parte (b) tem um pH de 1.59, Calcule o percentual de 
ionização e Ka para HyPO), assumindo que Kay >> Ka- (d) Compare qualitativamente a pressão osmática de uma solução de 
HICLO,050 M com a de uma solução de HPO; 0.050 M? Justifique. 


SOLUÇÃO 

Com base no que aprendemos sobre a estrutura molecular e 
o seu impacto no comportamento ácido, vamos responder a 
parte (a). Usaremos, assim, a estequiometria e a relação entre 
pH e [H"] para responder as partes (b) e (c). Por fim. vamos. 
considerar a ionização percentual para comparar a pressão os- 
mótica das duas soluções na parte (d). 

(a) Ácidos têm ligações H-X polares. Com base na Figura 
8.7, vemos que a eletronegatividade de H é 2,1 e a de P 
também é 2,1. Como os dois elementos têm a mesma ele- 


tronegatividade, a ligação H-P é apolar. cos (Seção 8.4) 
Assim, esse H não pode ser ácido. Os outros dois átomos de 
H, no entanto, estão ligados ao O, que tem uma cletronega- 
tividade de 3,5. As ligações H-O são, portanto, polares, e 
esses átomos de H têm uma carga positiva parcial, ou seja, 
são ácidos. 

(B) A equação química para a reação de neutralização é: 


HyPOs(ag) + 2NsOH(ag) — NajHPO (ag) + 2H:0(1) 
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Com base na definição de concentração em quantidade de ma- 
téria, M = mol, vemos que mols = M X L. soo (Seção 4.5) 
Assim, a quantidade de matéria, em mols, de NaOH adiciona- 
da à solução é: 


(002331 )(0,102 mol/L) = 238 x 10% mot NaOH 
A equação balanceada indica que 2 mols de NaOH são consu- 


midos para cada mol de H;PO;. Assim, a quantidade de maté- 
de HPO; na amostra é: 


ess rimam (Lester 


2mols de NaOH. 
= 1,19 x 10° mol H;PO; 


A concentração da solução de H;PO», portanto, é igual a (1,19 
2107? mol) (0,0250 L) = 0,0476 M. 


(6) Com base no pH da solução, 1,59, podemos calcular [H°] 
no equilibrio: 
[H"] = amtilog(=1,59) = 101 
= 0,026 (dois algarismos significativos) 
Como Ksı >> Kas, à grande maioria dos fons em solução são 
provenientes da primeira ionização do ácido. 
HyPO (ag) = H'ag) HaPOs (ag) 


Como um fon HPO” é formado para cada fon H°, as con- 
centrações de equilibrio de Hº e H:PO; são iguais: [H°] = 
IH;POŞ | = 0,026 M. A concentração de equilibrio de HPOs 
égua! à concentração inicial menos a quantidade que se ioniza 
para formar Hº e HPO : [H3PO;] = 0.0476 M — 0,026 M = 
0,022 M (dois algarismos significativos). Esses resultados po- 
dem ser tabelados do seguinte modo: 


MPO = Wo + HPO 


Concrção icai W owe | o o 
Variação na concentração (M) | 0.026 +0,026 40.026 
ComentaçãoroequibioW| 002 | 0025 | 00% 

Sendo asim, o percentual de ionização é: (ADA prescão osmica é uma propriedade coligativa e dependo 
a go da concentração tal de partcuas presentes em solução. => 
deionização ~ TIPO us * «Seção 13.5) Como o HCI é um ácido forte, uma solução de 

0.050 M conterá 0,050 M de H*(aq) e 0,050 M de CY (aq), ou 
Ei um total de 0,100 mol. de partículas. Como o H3POs é um 
0076M “ácido fraco, ele ioniza em menor grau que o HCI, portanto há 
cd consiga eos parulas na solução de PO, Como red, avo 
cão de HPO, terá presãoosmbica mais baina. 
xy = (E NtPOST _ (0026000). ooy 
q = = 


THO] 


RESUMO DO CAPITULO E TERMOS-CHAVE 


INTRODUÇÃO AOS ÁCIDOS E BASES (SEÇÃO 16.1) Iai- 
cialmente, ácidos e bases eram reconhecidos pelas propriedades 
de suas soluções aquosas. Por exemplo, ácidos fazem com que 
o tomassol fique vermelho, enquanto bases deixam o tomassol 
azul, Arrhenius reconheceu que as propriedades de soluções sci- 
das se devem a fons H” (aq) e as de soluções básicas se devem 
aos fons Ol (ag). 


ÁCIDOS E BASES DE BRONSTED-LOWRY (SEÇÃO 16.2) 
O conceito de ácido e base de Brvosted-Lowry é mais geral 
que o conceito de Arrhenius e enfatiza a transferência do próton 
CH) de um ácido para uma base. O fon H”, que nada mais é que 
um próton sem elétrons de valência, liga-se fortemente à água. 
Por essa razão, o fon hidrônio, H;0'(ag), é com frequência 
utilizado para representar a forma predominante de H* em água. 
em vez da forma mais simples H* (aq). 


Um ácido de Brynsted-Lowry é uma substância que doa um 
próton a outra; uma base de Brønsted-Lowry é uma substân- 
cia que recebe um próton de outra. A água é uma substância 
anfiprótica, que pode atuar como um ácido ou uma base de 
Bronsted-Lowry, dependendo da substância com a qual reage. 
A base conjugada de um ácido de Brynsted-Lowry é a espécie 
química que resulta quando um próton é removido do ácido. O 
“ácido conjugado de uma base de Bronsted-Lowry é a espécie 
“química formada pela adição de um próton à base. Juntos, um 
“ácido e a sua base conjugada (ou uma base e o seu ácido conju- 
gado) são chamados de par conjugado ácido-base. 

As forças ácido-base dos pares conjugados ácido-base estão 
relacionadas: quanto mais forte for um ácido, mais fraca será a 
sua base conjugada: quanto mais fraco for um ácido, mais forte 
será a sua base conjugada. Em todas as reações ácido-base, a 


posição do equilíbrio favorece a transferência de prótons do 
ácido mais forte para a base mais forte. 


AUTOIONIZAÇÃO DA ÁGUA (SEÇÃO 16.3) A água ioniza 
emum grau leve, formando H'(g) e OH (ag). À extensão dessa 
autoionização é expressa pela constante do produto iônico da 
água: Ky = [H+] [OH] = 1,0 X 107! (25 °C). Essa relação é 
mantida tanto para a água pura quanto para as soluções aquosas. 
A expressão Ky indica que o produto de [H" | e [OH] é uma 
constante, Assim, À medida que [H"] aumenta, [OH ] diminui. 
Soluções ácidas são aquelas que contêm mais H’ (aq) que OH 
(ag), enquanto soluções básicas contêm mais OH” (ag) que 
H'tag). Quando [H* ] = [OH ], a solução é neutra. 


ESCALA DE pH (SEÇÃO 16.4) A concentração de H' (ag) pode 
ser expressa em termos de pH: pH = -log [H°]. A 25 ºC, o pH 
de uma solução neutra é 7.00, enquanto que o pH de uma solução 
dida é inferior a 7,00, e o pH de uma solução básica é superior a 
700. Essa notação p também é usada para representar o logaritmo 
negativo de outras quantidades pequenas, como em pOH e pk, O 
PH de uma solução pode ser medida com um medidor de pH, ou 
estimado mediante ouso de indicadores ácido-base. 


ÁCIDOS E BASES FORTES (SEÇÃO 16.5) Ácidos fortes 
são eletrólitos fortes e se ionizam completamente em solução 
aquosa, Os ácidos fortes comuns são HCI, HBr, HI, HNO), 
HCIO;, HCIO; e H1504. As bases conjugadas dos ácidos fortes 
têm basicidade insignificante. 

Bases fortes comuns são os hidróxidos iônicos dos metais alca- 
linos e os metais alcalino-terrosos pesados. 


ÁCIDOS E BASES FRACAS (SEÇÕES 16.6 e 16.7) Os sci- 
dos fracos são eletrólitos fracos: apenas uma pequena fração das 
moléculas existe em solução sob a forma ionizada. O grau de 
ionização é expresso pela constante de acidez, Ka. que é a cons- 
tante de equilíbrio para reação HA (ag) == H" (aq) + A (ag). 
que também podem ser escrita da seguinte forma: HA (ag) + 
H0 (N = H0" (ag) + A` (ag). Quanto maior for o valor de 
Ka. mais forte será o ácido. Para as soluções de concentração 
igual, um ácido mais forte também tem maior percentual de 
ionização. À concentração de um ácido fraco e o seu valor de Ky 
podem ser usados no cálculo do pH de uma solução. 

Ácidos polipróticos, como o HyPOs, têm mais de um próton 
ionizável. Esses ácidos têm constante de acidez, cuja magnitude 
diminui na ordem Ky, > Ka > Kus: Como quase todos os H*(ag) 
em uma solução de cido poliprtico vêm da primeira apa da 
dissociação, o pH pode ser estimado satisfatoriamente, consi- 
derando-se apenas Kar. As bases fracas incluem NH, aminas 
e os Anions de ácidos fracos. A extensão em que uma base fraca 
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reage com a água para gerar o ácido conjugado correspondente 
€ OH” é medida pela constante de basicidade, Ki. Já K, é à 
constante de equilibrio da reação B (aq) + H20 (1) = HB* 
(aq) + OH (aq), em que B éa base. 


RELAÇÃO ENTRE K, E Ks (SEÇÃO 16.8) A relação entre a 
força de um ácido e a força de sua base conjugada é expressa 
quantitativamente pela equação Ky X Kg = Kim cM que Ke € Ki 
são constantes de dissociação para os pares conjugados ácido- 
base. Essa equação explica a relação inversa entre a força de um 
ácido e da sua base conjugada. 

PROPRIEDADES ACIDO-BASE DE SOLUÇÕES SALINAS 
(SEÇÃO 16.9) As propriedades ácido-base de sais podem 
ser atribuidas ao comportamento de seus respectivos cátions e 
nions. A reação entre os fons e a água, com uma consequente 
alteração no pH, é chamada de hidrólise. Os cátions de metais 
alcalinos e metais alcalino-terrosos, bem como os nions de 
ácidos fortes, a exemplo de CT", Br, I © NO; . não hidroli- 
sam. Eles são sempre fons espectadores na química ácido-base. 
Cátions que são ácidos conjugados de bases fracas produzem 
H” por hidrólise. 

Änions que são bases conjugadas de ácidos fracos produzem 
OH por hidrólise. 


COMPORTAMENTO ACIDO-BASE E ESTRUTURA QUI- 
MICA (SEÇÃO 16.10) A tendência que uma substância tem 
de apresentar características ácidas ou básicas em água pode 
ser correlacionada com a sua estrutura química. O caráter ácido 
requer a presença de uma ligação H-X altamente polar. A acidez 
também é favorecida quando a ligação H-X é fraca e o fon X” é 
muito estável. 

Para oxdácidos com números iguais de grupos OH e de átomos 
de O, a força ácida aumenta com o aumento da eletroncg 
vidade do átomo central. Para oxiácidos com o mesmo átomo 
central, a força ácida aumenta à medida que o número de átomos 
de oxigênio ligados ao átomo central aumenta. Os ácidas carbo- 
xílicos, que contêm o grupo COOH, são a classe mais importante 
de ácidos orgânicos. À presença de ligação w deslocalizada na 
base conjugada é um importante fator responsável pela acidez 
desses compostos. 

ÁCIDOS E BASES DE LEWIS (SEÇÃO 16.11) O conceito de 
ácido e base de Lewis enfatiza o par de elétrons compartilhado 
em vez do próton. Um ácido de Lewis é um aceptor de par de 
elétrons, e uma base de Lewis é um doador de par de elétrons. 
O conceito de Lewis é mais geral que o de Brvnsted-Lowry, 
porque pode ser aplicado a casos em que o ácido não apresenta 
H" eo solvente não é água. 


) RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, 
VOCÊ SERÁ CAPAZ DE: 


+ Definir identificar ácidos e bases de Arrhenius (Seção 16.1). 

+ Descrever a natureza do próton hidratado, representada 
como H*(aq) ou H;O*(aq) (Seção 16.2), 

+ Definir e identificar ácidos e bases de Bronsted-Lowry, ia- 
clicando os pares conjugados ácido-base (Seção 162). 


+ Corelacionar a força de um ácido e a força de sua base 
conjugada (Seção 162). 

+ Explicar como a posição de equilíbrio de uma reação de 
transferência de prótons está relacionada às forças dos ści 
dos e das bases envolvidos (Seção 16.3) 

+ Descrever a auoionização da água e explicar como [110º] 
e [OH estão relacionados por meio de Ky (Seção 163). 
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Calcular o pH de uma solução quando for dado [HO"]ou + 
LOHI (Seção 16.4). 

Calcular o pH de um seido forte ou de uma base forte quan- 
do for dada a sua concentração (Seção 16.5). - 
Calcular K, ou Kp para um ácido fraco ou uma base fraca 
quando forem dados a sua concentração e o pH da solução, + 
e vice-versa (seções 16,6 e 167). 

‘Calcular o pH de um ácido fraco, uma base fraca, oua sua =+ 
ionização percentual, quando forem dadas a sua concentra- 
são e Kp ou Ki (seções 16.6 e 167). 


Calcular Kp para uma base fraca quando for dada K, do seu 
ácido conjugado e, da mesma forma, calcular K, a parir de 
Ko (Seção 168). 

Prever se uma solução aquosa de um sal será ácida, básica 
ou neutra (Seção 169). 

Prever a força relativa de uma série de ácidos com base em 
sas estruturas moleculares (Seção 16.10). 

Definir e identificar ácidos e bases de Lewis (Seção 16.11). 


Produto iônico da água a 25°C 
Definição de pH 
Definição de pOH 

Relação entre pH e pOH 


Constame de acidez de um ácido fraco, HA 
Percentual de ionização de um ácido fraco 


Constante de basicidade de uma base fraca, B 


Relação entre as constantes de dissociação de um 
par conjugado ácido-base 
Definições de pk, e pk 


Ke = [HOOH] = [H"H] = 10x 1074 116.16] 
pH = og] 116.17] 
POH = ~iogl OHT] 116.18) 
pH + pOH = 1400 116201 
[Hora] 
ema He 11625) 
Percentual de ionização = tl levas go 11627] 
[HA Jus 
ja ENO, 11639) 
= W 
SINAR 116.40] 
PK, = -iogK, e pK, = -iog Ky nsan 
EXERCICIOS SELECIONADOS 
VISUALIZANDO CONCEITOS 


16.1 (a) Identifique o ácido e a base de Bronsted- 
Lowry na reação: 


w—- so 


>" O= O 


(b) identifique o ácido e a base de Lewis na rea- 
ção. [Seções 162 e 16.11] 

16.2 Os seguintes diagramas representam soluções 

aquosas de dois ácidos monopróticos, HA (A = 

X ou Y). As moléculas de água foram omitidas 

para maior clareza. (a) Qual é o ácido mais forte, 


HX ou HY? (b) Qual € a base mais forte, X” ou 
Y7? (0) Se você misturar concentrações iguais de 
HX e NaY o equilíbrio: 


HX(ag) + Y (ag) = HY(ag) + X (ag) 


se deslocará principalmente para a direita (K> 1) 
ou para a esquerda (K, < 1)? [Seção 16.2] 


Goa Ono o 
i w 

e 
e 

ə o 

2 
o 


16.3 O indicador alaranjado de metila foi adicionado 
às seguintes soluções. Com base nas cores, clas- 
sifique cada afirmação como verdadeira ou falsa: 
(a) O pH da solução A é definitivamente inferior 

a 7,00. 
(b) O pH da solução B é definitivamente supe- 
riora 7,00. 


(© O pH da solução B é maior que o da solu- 
ção À. [Seção 16.4] 


SoluçãoA Solução 
164 A sonda do medidor de pH mostrada aqui foi 
inserida em um líquido límpido, contido em um 
béquer. (a) É dito que o líquido é água pura, uma 
solução de HCI (ag) ou uma solução de KOH 
(aq). A qual ele corresponde? (b) Se o liquido for 
uma das soluções, qual é a sua concentração em 
quantidade de matéria? (e) Por que a temperatura é 
indicada no medidor de pH? [Seções 16.4 e 16.5] 


6.5 Os seguintes diagramas representam soluções 
aquosas de três ácidos, HX, HY e HZ. As molé- 
culas de água foram omitidas para facilitar o en- 
tendimento, e o próton hidratado é representado 
como H* em vez de H;0*. (a) Qual dos ácidos é 
um ácido forte? Explique. (b) Qual ácido teria a 
menor constante de acidez, K,? (c) Qual solução 
teria o maior pH? [Seções 16.5 e 16.6] 
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16.6 O gráfico a seguir mostra [H*] versus a concen- 
tração de uma solução aquosa de uma substân- 
cia desconhecida. (a) A substância é um ácido 
forte, um ácido fraco, uma base forte ou uma 
base fraca? (b) Com base em sua resposta para 
(a), você pode determinar o valor de pH da so- 
lução quando sua concentração for 0,18 M? (c) 
A linha contaria o ponto de origem do sistema 
cartesiano? [Seções 16.5 e 16.6] 


m — 
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16:7 (a) Qual destas três linhas representa o efeito da 
concentração sobre o percentual de ionização de 
um ácido fraco? (b) Explique em termos qualita- 
tivos a forma da curva que escolheu. [Seção 16.6] 


$ 
! 


o 
Concentração do ácido 


16.8 Cada uma das três moléculas mostradas a seguir 
tem um grupo OH, mas uma molécula atua como 
base, outra como ácido e a terceira não é ácido 
nem base. (a) Qual delas atua como uma base? 
Por que somente esta atua como base? (b) Qual 
molécula atua como um ácido? (e) Por que a mo- 
lécula restante não é ácida nem básica? [Seções 
1660 167] 


Molécula A 


169 Fenilefrina, uma substância orgânica com fór- 
mula molecular C;H,NO;, é usada como um 


descongestionamte nasal em medicamentos que 
não exigem receita médica. À estrutura molecular 
da fenilefrina é mostrada a seguir em nomenclatu- 
ra abreviada. (a) Uma solução de fenilefrina seria 
ácida, neutra ou básica? (b) Um dos princípios. 
ativos presentes no remédio para gripe Alka-Selt- 
zer PLUS? é o “cloridrato de fenilefrina”. Qual é 
a diferença entre esse composto e o mostrado na 
representação a seguir? (c) Uma solução de clori- 
drato de fenilefrina seria ácida, neutra ou básica? 
[Seções 16.8 € 16.9] 


16.10 Qual dos seguintes diagramas representa melhor 
uma solução aquosa de NaF? Para maior clareza, 
as moléculas de água foram omitidas, Esta solu- 
ção é ácida, neutra ou básica? [Seção 16.9] 


1611 Considere os modelos moleculares mostrados a se- 
guit, em que X representa um átomo de halogêneo. 


(a) Se X for o mesmo átomo em ambas as mo- 
léculas, qual delas será mais ácida? (b) A acidez 
de cada molécula aumenta ou diminui à medida 
que a eletronegatividade do átomo X aumenta? 
[Seção 16.10] 


H 


o 


16.12 (a) O diagrama a seguir representa a reação en- 
tre PCI; e CI”, Desenhe as estruturas de Lewis 
para reagentes e produtos, e identifique o ácido 
de Lewis e a base de Lewis na reação. 


or 2 
a o '0—-0 e3 

o Q 
(b) A reação a seguir representa um cátion hidra- 


tado perdendo um próton. Como a constante de 
equilíbrio da reação varia à medida que a carga 


do cátion aumenta? [Seções 16.9 e 16.11] 
sj Tr a is 
Sea + EEE a. d 

“ “ 


ÁCIDOS E BASES DE ARRHENIUS E BRONSTED- 
LOWRY (SEÇÕES 16.1 E 16.2) 


16.13 (a) Qual é a diferença entre as definições de áci- 
do de Brønsted-Lowry e Arrhenius? (b) NH3(g) 
e HCI(g) reagem para formar o sólido iônico 
NH,CIC). Que substância corresponde ao ácido 
de Brynsted-Lowry nessa reação? Qual é a base 
de Bronsted-Lowry? 

16.14 (a) Qual é a diferença entre as definições de base 
de Brynsted-Lowry e de Arrhenius? (b) Uma 
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substância pode se comportar como uma base 
de Arrhenius se não apresentar um grupo OH? 
Explique. 


16.15 (a) Indique a base conjugada dos seguintes áci- 


dos de Brynsted-Lowry: (i) HIO», (ii) NH4”. (b) 
Indique o ácido conjugado das seguintes bases de 
Brynsted-Lowry: (i) 07, (ii) HPO. 


16.16 (a) Indique a base conjugada dos seguintes ácidos 


1617 


de Brønsted-Lowry: (i) HCOOH, (ii) HPO;™. 
(b) Indique o ácido conjugado das seguintes ba- 
ses de Brønsted-Lowry: (i) SO, (ii) CH;NHa. 
Indique o ácido de Brønsted-Lowry e a base de 
Brynsted-Lowry presentes no lado esquerdo de 
cada uma das seguintes equações, além do ácido 
conjugado e da base conjugada presentes no lado 
direito de cada uma delas: 


(a) NHS (aq) + CN(og) = HCN(ag) + Nihs(ag) 
©) (CH) Nag) + HO(0) = 


(CHI) NH * (aq) + OH“(ag) 


(e) HCOOH(ag) + POP (ag) = 


16.18 


HCOO"(aq) + HPOŽ (ag) 
Indique o ácido de Brønsted-Lowry € a base de 
Brynsted-Lowry presentes no lado esquerdo de 
cada uma das equações, além do ácido conjugado 
e da base conjugada presentes no lado direito de 
cada uma delas. 


(a) HBrO(aqg) + H;O(1) = H,0'(ag) + BrO"(aq) 
(b) HSOF (ag) + HCO; (aq) = 


E ag) + H:COs(aq) 


(6) HSOS (aq) + 0° (aq) = H,SOs(ag) + H:O() 
16.19 (a) O fonhidrogenossulfito (HSOs ) é anfiprótico. 


1620 


1621 


1622 


Escreva a equação química balanceada mostran- 
do a sua atuação como ácido em relação à água, 
é outra equação que mostre a sua atuação como 
base em relação à água. (b) Qual é o ácido conju- 
gado de HSO? Qual é a sua base conjugada? 
(a) Escreva uma equação para a reação em que 
HaCgH40s tag) atua como base em Hz0(). 
(b) Escreva uma equação para a reação em que 
HaCgH1405 (aq) atua como ácido em H,O((). (c) 
Qual € o ácido conjugado de H;CgH;0s (aq)? 
Qual é a sua base conjugada? 

Classifique cada uma das soluções a seguir como 
base fonte, base fraca ou espécie química com 
basicidade insignificante. Em cada caso, escreva 
a fórmula do seu ácido conjugado e indique se 
o ácido conjugado é fonte, fraco ou uma espécie 
química com acidez insignificante: (a) CH COO”, 
(©) HCO, (e) O77, (d) CI, (e) NH. 

Classifique cada uma das soluções a seguir como 
ácido forte, ácido fraco ou espécie química com 
acidez insignificante. Em cada caso, escreva a 
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fórmula da sua base conjugada e indique se a base 
conjugada é forte, fraca ou uma espécie química 
com basicidade insignificante: (a) HCOOH, (b) 
Ho, (0), CHa, (d) HF, (e) NHG”. 

(a) Qual é o ácido de Brønsted-Lowry mais for- 
te, HBrO ou HBr? (b) Qual éa base de Brønsted- 
Lowry mais forte, F ou CT? 

(a) Qual é o ácido de Brønsted-Lowry mais for- 
te, HCIO; ou HCIO;? (b) Qual éa base de Brøns- 
ted-Lowry mais forte, HS” ou HSO; ? 

Preveja os produtos das seguintes reações ácido- 
base e verifique se o equilíbrio se deslocará para 
a esquerda ou para a direita da equação: 


1623 


1624 


1625 


Calcule [D*) e [OD] para DO puro (neutro) a 
essa temperatura. 


ESCALA DE pH (SEÇÃO 16.4) 


1633 Para variações de pH de (a) 2,00 unidades e (b) 
0.50 unidades, qual é a variação de [H"]? 

16.34 Considere duas soluções, a solução A e solução 
B. A [H*] na solução A é 250 vezes maior que a 
na solução B. Qual é a diferença entre os valores 
de pH das duas soluções? 

1635 Calcule os valores que faltam, indicando se a solu- 
ção é ácida ou básica, e complete a tabela a seguir. 


Im On (ag) pH pOH Ácido ou básico 


(a) (ag) + HOU 
(0) CHCOOH (ag) + HS”(a9) = 
(© NOF (aq) + HO() = 

16.26 Preveja os produtos das seguintes reações ácido- 
base e verifique se o equilibrio se deslocará para 
a esquerda ou para a direita da equação: 
(0) NH (ag) + Ofog) = 
(9) CHCOO (ag) + HO" (ag) = 
(© HCO; (ag) + F(a) = 


AUTOIONIZAÇÃO DA ÁGUA (SEÇÃO 16.3) 


16.27 Se uma solução neutra de água, com pH = 7,00. 
for resfriada até 10° C, o pH sobe para 7,27. Qual 
das três afirmações a seguir está correta, conside- 
rando-se a água resfriada: (i) [H*] > [OH Gi) 
IH" = [OH ] ou Gii) [H* IS [OH 1? 
(a) Escreva a equação química que ilustra a au- 
toionização da água. (b) Escreva a expressão 
para a constante de produto iônico da água, Kw- 
(e) Se uma solução for descrita como básica, qual 
das seguintes afirmações será considerada verda- 
deira: (i) [H*] > [0H"], Gi) [H*] = [OH] ou 
Gii) [H*] < [0H]? 
Calcule [H* ) para cada uma das soluções a seguir 
e indique se a solução é ácida, básica ou neutra: 
(a) [H7] =0,00045 M: (b) [H7] = 8,8 x 10” M: 
(€) uma solução em que [OH] é 100 vezes maior 
que (H', 
16.30 Calcule [OH] para cada uma das soluções a seguir 
e indique se a solução é ácida, básica ou neutra: 
(a) [E] = 0,0505 M; (b) [H7] =2.5 x 101º M: 
(6) uma solução em que [H*] é 1.000 vezes 
maior que [OH]. 
Na temperatura de solidificação da água (0 °C), 
Ky = 1,2 X 1075, Calcule [H*] e [OH ] para 
uma solução neutra a essa temperatura. 
16.32 O óxido de deutério (D:0, em que D é o deutério, 
o isótopo de hidrogênio-2) tem uma constante de 
produto iônico, Ku, igual a 8,9 X 10716 a 20 °C. 


1628 


1629 


1631 


75x 107M 
36x100M 
sas 
570 


1636 Calcule os valores que faltam, indicando se a solu- 
ção é ácida ou básica, e complete a tabela a seguir. 


pH pon pr) OW Acidooubásico 
535 
202 
saxo tm 
85x 102 


1637 O pH médio do sangue arterial normal é igual 
a 7,40. À temperatura normal do corpo (37 °C), 
Ke = 2,4 X 10H Calcule [H*)], [0H] e o pOH 
do sangue a essa temperatura. 

16.38 O dióxido de carbono presente na atmosfera é 
dissolvido em gotas de chuva, produzindo áci- 
do carbônico (HsCOs) e fazendo com que o pH 
da chuva limpa e não poluída varie entre 5,2 e 
5.6. Quais são as faixas de [H*] e [OH] nas 
gotas de chuva? 

1639 A adição do indicador alaranjado de metila auma 
solução desconhecida resulta em uma cor amare- 
la. A adição de azul de bromotimol a uma solu- 
ção igual também resulta em uma cor amarela. 
(a) A solução é ácida, neutra ou básica? (b) Qual 
éa faixa (em números inteiros) de valores possf- 
veis de pH da solução? (e) Existe outro indicador 
que você poderia usar para diminuir a faixa de 
possíveis valores de pH da solução? 

1640 A adição de fenolftaleina a uma solução incolor 
desconhecida não causa uma mudança de cor. 
A adição de azul de bromotimol a uma solução 
igual resulta em uma cor amarela. (a) A solução 
é ácida, neutra ou básica? (b) Qual das seguintes 
informações a respeito da solução você pode es- 
tabelecer (i) um pH mínimo, (ii) um pH máximo, 
ou (ii) uma faixa específica de valores de pH? (c) 


Que outro indicador ou indicadores você usa- 
ria para determinar o pH da solução de maneira 
mais precisa? 


ÁCIDOS E BASES FORTES (SEÇÃO 16.5) 


16.41 Cada uma das seguintes afirmações é verdadeira 
ou falsa? (a) Todos os ácidos fortes contêm um ou 
mais átomos de H. (b) Um ácido forte é um eletró- 
Tito forte, (e) Uma solução de 1,0 M de um ácido 
forte terá pH = 10. 

16.42 Determine se cada uma das seguintes afirmações. 
é verdadeira ou falsa: (a) Todas as bases fortes 
são sais do fon hidróxido. (b) À adição de uma 
base forte à água produz uma solução de pH > 
7,0. (e) Como o Mg(OH) não é muito solável, 
ele não pode ser uma base forte. 

643 Calcule o pH de cada uma das seguintes soluções 
de ácido forte: (a) HBr 85X 10° M, (b) 1,52 g de 
HNO; em 575 ml. de solução, (e) 500 mL. 
de HCIO% 0,250 M diluídos a 50,0 ml, (d) uma 
solução formada pela mistura de 10,0 mL. de HBr 
0,100 Me 20,0 ml. de HC10,200 M. 

16.44 Calcule o pH de cada uma das seguintes soluções. 
de ácido fone: (a) HNO, 0,0167 M, (b) 0.225 g 
de HCIO, em 2,00 L de solução, (c) 15,00 mL de 
HCI 1,00 M diluídos a 0.500 L, (d) uma mistura 
formada pela adição de 50,0 mL de HC1 0,020 M 
€ 125 mL de H1 0,010 M. 

1645 Calcule a [OH] € o pH para (a) Sr(OH): 1.5 x 
103 M, (b) 2,250 g de LIOH em 250,0 ml de 
solução, (e) 1,00 mL de NaOH 0,175 M diluído a 
2,00 L, (d) uma solução formada pela adição de 
5,00 mL de KOH 0,105 M a 15,0 mL de Ca(OH)z 
9,5X 10°? M. 

16.46 Calcule a [OH] e o pH para cada uma das se- 
guintes soluções de base forte: (a) KOH 0,182 
M, (b) 3,165 g de KOH em 500,0 mL de solu- 
ção, () 10,0 mL de Ca(OH)z0.0105 M diluídos a 
500,0 mL, (d) uma solução formada pela mistura 
de 20,0 ml. de Ba(OH) 0.015 M e 40,0 mL de 
NaOH 82x 102 M. 

16.47 Calcule a concentração de uma solução aquosa 
de NaOH que tenha um pH de 11,50, 

1648 Calcule a concentração de uma solução aquosa 
de Ca(OH); que tenha um pH de 10,05. 


ÁCIDOS FRACOS (SEÇÃO 18.6) 


16.49 Escreva a equação química e a expressão de Ka 
para a ionização de cada um dos seguintes áci- 
dos em uma solução aquosa. Em primeiro lugar, 
mostre a reação com H'(aq) como um produto 
e, em seguida, a reação com o fon hidrônio: (a) 
HBrO3, (b) CaHsCOOH. 
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16.50 Escreva a equação química e a expressão de Ka 
para a dissociação de cada um dos seguintes áci- 
dos em uma solução aquosa. Em primeiro lugar, 
mostre a reação com H'(aq) como um produto e, 
em seguida, com o íon hidrânio: (a) CgHsCOOH, 
(HCO. 

1651 O ácido láctico (CH;CH(OH)COOH) tem um 
hidrogênio ácido. Uma solução de ácido láctico 
0,10 M tem um pH igual a 2,44. Calcule Ka- 

1652 O ácido fenilacético (CoHsCH;COOH) é uma das 
substâncias acumuladas no sangue de pessoas com 
fenilcetonária, uma doença hereditária que pode 
causar retardo mental ou até mesmo a morte, Uma 
solução de CjHsCH;COOH 0,085 M tem um pH 
de 2.68. Calcule o valor de K para esse ácido. 

16.53 O ácido cloroacético (CICH;COOH), em uma 
solução de 0,100 M, apresenta ionização de 
11,0%. Com base nessa informação, calcule 
ICICH;COO”, [H'], ICICH;COOH] e K, para 
o ácido cloroacético. 

1654 O ácido bromoscético (BrCH;COOH), em uma. 
solução de 0,100 M, apresenta ionização de 
13,2%. Calcule [H°], [BrCH;COO"], [BrCH3 
COOH] e K, para o ácido bromoacético. 

16.55 Uma amostra em particular de vinagre tem um 
pH de 2,90. Se o ácido acético for o único ácido 
presente no vinagre (Ky = 1,8 X 107%), calcule a 
concentração de ácido acético no vinagre. 

16.56 Considerando que uma solução de HF (K, = 68X 
107%) tem um pH de 3,65, calcule a concentração 
de ácido fluoridrico. 

1657 A constante de acidez do ácido benzoico 
(CsHsCOOH) é 6,3 x 10%, Calcule as concen- 
trações de equilíbrio de H30*, CoHsCOO” e 
CyHsCOOH na solução se a concentração inicial 
de CyHsCOOH for 0,050 M. 

1658 A constante de acidez do ácido cloroso (HCIO) 
é 1,1 X 107, Calcule as concentrações de H,O*, 
CIO7 e HCIO; no estado de equilíbrio se a con- 
centração inicial de HCIOs for 0,0125 M. 

16.59 Calcule o pH de cada uma das soluções a seguir 
(valores de Ka € Kp são dados no Apêndice D): (a) 
0,095 M de ácido propanoico (CaHsCOOH). (b) 
0,100 M de fons de hidrogenocromato (HCO, ). 
(€) 0,120 M de piridina (CSHsN). 

16.60 Determine o pH de cada uma das soluções a seguir 
(valores de Ka e K, são dados no Apêndice D): (a) 
0.095 M de ácido hipocloroso, (b) 0,0085 M de 
hidrazina, (c) 0,165 M de hidroxilamin 

16.61 Sacarina, um substituto do açúcar, é um ácido 
fraco com pK, =2,32a 25 °C. Ela ioniza em solu- 
ção aquosa, como mostra a equação a seguir: 
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16.62 


16.63 


16.64 


1665 


16.66 


BASES FRACAS (SEÇÃO 16. 


16.67 


16.68 


HINC;H4SOs(ag) = H’ (ag) + NC;H,SO; (ag) 


Qual é o pH de uma solução de 0,10 M dessa 
substância? 

O princípio ativo da aspirina é o ácido acetilsalici- 
lico (HC9H0.), um ácido monoprótico com K= 
3,3 X 10™% a 25 °C. Qual é o pH de uma solução 
obtida mediante a dissolução de dois comprimi- 
dos de aspirina, contendo 500 mg de ácido acetil- 
salicflico cada um, em 250 mL. de água? 

Calcule o percentual de ionização de ácido 
hidrazoico (HNs) em soluções com as seguintes 
concentrações (Ka é dada no Apêndice D): (a) 
0,400 M, (b) 0,100 M, (€) 0,0400 M. 

Calcule o percentual de ionização de ácido propa- 
noico (C)HsCOOH) em soluções com as segui 
tes concentrações (K, é dada no Apêndice D): (a) 
0,250 M, (b) 0,0800 M, (€) 0,0200 M. 

O ácido chirico, que está presente nas frutas citri- 
cas, é um ácido triprótico (Tabela 16.3). (a) Calcu- 
le o pH de uma solução de ácido cítrico 0,040 M. 
(b) Você teve de fazer alguma aproximação ou 
suposição para concluir os seus cálculos? (e) A 
concentração de fon citrato (CgHs0") é igual, 
menor ou maior que a concentração de fons H*? 
O ácido tartárico é encontrado em muitas frutas, 
a exemplo das uvas, e é parcialmente responsável 
pela textura seca de certos vinhos. Calcule o pH 
e a concentração de fon tartarato (C4H,06*) em 
uma solução de ácido tartárico 0.250 M. A cons- 
tante de acidez está listada na Tabela 16.3. Vocè 
teve de fazer alguma aproximação ou suposição 
em seu cálculo? 


Considere a base hidroxilamina, NH2OH. (a) 
Qual é o ácido conjugado da hidroxilamina? 
(b) Quando atua como uma base, que átomo da 
hidroxilamina recebe um próton? (c) Há dois 
átomos da hidroxilamina com pares de elétrons 
não ligantes, que podem agir como aceplores de 
prótons. Use estruturas de Lewis e as cargas for- 
mais co» (Seção 8.5) para deduzir por que um 
desses átomos é melhor aceptor de prótons do 
que o outro. 

O fon hipoclorito, CIO”, atua como uma base fra- 
ca. (a) O CIO” E uma base mais forte ou mais fra- 
ca que a hidroxilamina? (b) Quando o CIO atua 
como uma base, qual átomo, CI ou O, atua como 
aceptor de prótons? (c) Você pode usar cargas 
formais para responder à parte (b)? 
Escreva a equação química e a expressão de Kp 
para a reação de cada uma das seguintes bases 


com água: (a) dimetilamina, (CHs);NH; (b) fon 
carbonato, CO3%™; (e) fon formato, CHO;. 

16.70 Escreva a equação química e a expressão de Kh 
para a reação de cada uma das seguintes bases 
com água: (a) propilamina, C3H;NHx; (b) fon 
monohidrogenofosfato, HPO4™; (e) fon benzoato, 
CeHsCOF. 

16771 Calcule a concentração em quantidade de matéria 
de OH” em uma solução de 0,075 M de ctilamina 
(CoHgNHy: Kp = 6,4 X 10%, Calcule o valor de 
pH dessa solução. 

16.72 Calcule a concentração em quantidade de matéria 
de OH” em uma solução de 0,724 M de fon hi- 
pobromito (BrO; K, = 4,0 x 10%), Qual é o pH 
dessa solução? 

1673 Efedrina, um estimulante do sistema nervoso cen- 
tral, é utilizada em sprays nasais como um des- 
congestionante. Esse composto é uma base orgà- 
nica fraca: 


ColsON(a9) + MOU) == Cah ONH (ag) 
+ OH (ag) 


Uma solução de efedrina 0,0359 M tem pH igual 
a 11,33, (a) Quais são as concentrações de equi- 
líbrio de CioHisON, CioHisONH" e OH"? (b) 
Calcule a K da efedrina. 

16.74 Codeína (CisHzNO;) é uma base orgânica fraca. 
Uma solução de codeína 5,0 X 10? M tem pH 
igual a 9,95, Calcule o valor de Ky dessa substân- 

Qual é o pK dessa base? 


RELAÇÃO ENTRE K, E Kp; PROPRIEDADES. 
ÅCIDO-BASE DE SOLUÇÕES SALINAS (SEÇÕES 
18.8E 16.9) 


1675 Embora a constante de dissociação (K,) do fe- 
nol (CoHsOH) esteja listada no Apêndice D, 
constante de dissociação (K4) do fon fenolato 
(C6H0) não está. (a) Explique por que não é 
necessário listar a Ką do fenol e a K do fon fe- 
nolato. (b) Calcule K, do fon fenolato. (c) O fon 
fenolato é uma base mais fraca ou mais forte que 
a amônia? 

16:76 Considere as constantes de dissociação listadas 
na Tabela 16.3 para organizar estes oxiânions da 
base mais forte para a mais fraca: SO”, CO;”, 
soe PO. 

16.77 (a) Sabendo que a K, do ácido acético é igual a 
1.8 X 10” e a do ácido hipocloroso, 3,0 x 10%, 
qual éo ácido mais forte? (b) Qual é a base mais 
forte, o fon acetato ou o fon hipoclorito? (c) Cal- 
cule os valores de Ks do CH;COO” e do CIO”. 


16.78 (a) Sabendo que a K da amônia é igual a 1.8 X 
10% e a da hidroxilamina é igual a 1,1 X 107%, 
qual é a base mais forte? (b) Qual éo ácido mais 
forte, o fon amônio ou o hidroxiamónio? (c) Cal- 
cule os valores de K, para o NH4” e o H;NOH". 
Com base nos dados do Apêndice D, calcule [OH] 
€ o pH de cada uma das seguintes soluções: (a) 
0,10 M de NaBrO, (b) 0,080 M de NaHS, (c) uma 
mistura de NaNO; 0,10 M e Ca(NO;)z 0.20 M. 
Com base nos dados do Apêndice D, calcule 
[0H] e o pH de cada uma das seguintes solu- 
ções: (a) 0,105 M de NaF, (b) 0,035 M de NasS, 
(e) uma mistura de NaCH;COO 0,045 M e 
Ba(CH;CO0); 0.055 M. 

Uma solução de acetato de sódio (NaCH;COO) 
tem um pH igual a 9,70. Qual é a concentração 
em quantidade de matéria da solução? 

Brometo de piridínio (CsHsNHBr) é um ele- 
trólito forte que se dissocia completamente em 
CsHgNH" e Br”. Uma solução de brometo de pi- 
ridínio tem um pH igual a 2.95. Qual é a concen- 
tração em quantidade de matéria da solução? 
Preveja se soluções aquosas dos seguintes com- 
postos são ácidas, básicas ou neutras: (a) NH4Br, 
(b) FeCly, (€) Na;COs, (d) KCIO, (e) NaHC:0;. 
Preveja se soluções aquosas dos seguintes com- 
postos são ácidas, básicas ou neutras: (a) AICI, 
(b), NaBr, (e) NaCIO, (d) [CHyNHs]NOs, (e) 
No50. 

Um sal desconhecido pode ser NaF, NaCI ou hi- 
poclorito de sódio. Quando 0,050 mol do sal é 
dissolvido em água, formando 0,500 L de solu- 
ção, o pH dela passa a ser de 8,08. Qual é a iden- 
tidade do sal? 

Um sal desconhecido pode ser KBr, NH;CI, 
KCN ou KiCO;. Se uma solução de 0.100 M do 
sal for neutra, qual será a identidade do sal? 


CARÁTER ÁCIDO-BASE E ESTRUTURA QUÍMICA 
(SEÇÃO 16.10) 


16.87 Explique as seguintes observações: (a) HNO; é 
um ácido mais forte que HINO); (b) H:S é um 
ácido mais forte que H20; (e) HsSOy é um áci- 
do mais forte que HSO, ; (d) H250; é um ácido 
mais forte que H;ScO,; (e) CCI;COOH é um áci- 
do mais forte que CHsCOOH. 

Explique as seguintes observações: (a) HCI é um 
ácido mais forte que Hs; (b) HsPO, é um ácido 
mais forte que H5AsOs: (c) HBrO; é um ácido 
mais fonte que HBrOz; (d) HzC20; é um áci- 
do mais forte que HC;Oy ; (e) Ácido benzoico 
(CoHsCOOH) é um ácido mais forte que o fenol 
(C6H;OH). 


16.80 


1682 


1683 


1684 


1685 


16.86 


1688 
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16489 Com base em suas composições e estruturas e nas 
relações ácido-base conjugados, selecione a base 
mais forte em cada um dos seguintes pares: (a) 
BrO” ou CIO”, (b) BrO” ou BrOy”, (c) HPOS” 
ou HiPOÇ. 
1690 Com base em suas composições e estruturas, e nas 
relações ácido-base conjugados, selecione a base 
mais forte em cada um dos seguintes pares: (a) 
NO; ou NO7, (b) PO ou As04™, (e) HCO; 
ou CO; 
Indique se cada uma das seguintes afirmações é 
verdadeira ou falsa. Para cada afirmação que for 
falsa, corrija-a para tomá-la verdadeira. (a) De 
modo geral, a acidez de ácidos binários aumen- 
ta da esquerda para direita, em um dado período 
da tabela periódica. (b) Em uma série de ácidos 
que têm o mesmo átomo central, força do ácido 
aumenta com o número de átomos de hidrogê- 
nio ligados ao átomo central. (e) O ácido telúrico 
(HyTe) é um ácido mais forte que o HS, porque 
Te é mais eletronegativo que S. 
Indique se cada uma das seguintes afirmações 
é verdadeira ou falsa. Para cada afirmação que 
for falsa, corrija-a para tomá-la verdadeira. (a) A 
força do ácido em uma série de moléculas H-A 
aumenta com o aumento do tamanho de A. (b) 
Para ácidos com a mesma estrutura geral, mas 
com átomos centrais apresentando diferentes ele- 
tronegatividades, a força diminui com o aumento 
de eletronegatividade do átomo central, (c) O áci- 
do mais forte é o HF, porque o flor é o elemento 
mais eletronegativo. 


ÁCIDOS E BASES DE LEWIS (SEÇÃO 16.11) 


16.93 Se uma substância for uma base de Arrhenius, 
ela é necessariamente uma base de Bronsted-Lo- 
wry? Ela é necessariamente uma base de Lewis? 

16.94 Se uma substância for um ácido de Lewis, ela é 
necessariamente um ácido de Brnsted-Lowry? 
Ela é necessariamente um ácido de Arrhenius? 

16.95 Identifique o ácido de Lewis e a base de Lewis 
entre os reagentes de cada uma das seguintes 
reações: 

(9) Fe(CIOU) (9) + 6H:OU) 

Fe(H,0)6 (ag) + 310, (aq) 

C) CN (ag) + HOU) === HCN(ag) + OH (ag) 

(© (CHo)N(s) + BFs(a) = (CH;)NBR(s) 

(a) HIO(to) + NHF (dg) = Ntitg) + 10(l9) 

(lg denota amônia liquida como solvente) 


16.96 Identifique o ácido de Lewis e a base de Lewis 
entre os reagentes de cada uma das seguintes 
reações: 


1691 


1692 


16,99 


16100 


16.101 


[16.102] 


16.103 
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(a) HNO;(aq) + OH“ (as) === NOF (aq) + HO(D) 
(b) FeBr(s) + Br'(ag) == Febry (aq) 
(9) Za (aq) + 4NHi(aq) == Zo(NHy)É (ag) 


(9) SOs) + H:O() = HSOs(og) 


1697 


1698 


Preveja qual membro de cada par produz a solu- 

ção aquosa mais ácida: (a) K* ou Cu??, (b) Fe?* 
"OAP" ou Ga”, 

Qual membro de cada par produz a solução aquo- 

sa mais ácida: (a) ZnBrą ou CCI (b) CuCl ou 

Cu(NOs)a, (€) Ca(NOs); ou NiBr; 


EXERCÍCIOS ADICIONAIS 


Indique se cada uma das seguintes afirmações. 

é correta ou incorreta. 

(a) Todo ácido de Bronsted-Lowry é também 
um ácido de Lewis. 

(b) Todo ácido de Lewis é também um ácido de 
Brønsted-Lowry. 

(©) Ácidos conjugados de bases fracas produzem 
soluções mais ácidas que os ácidos conjuga- 
dos de bases fortes. 

(d) fons K* são ácidos em água porque fazem 
com que as moléculas de água de hidrata- 
ço se tornem mais ácidas. 

(e) A ionização percentual de um ácido fraco em 
“água aumenta à medida que a concentração 
do ácido diminui 

Uma solução é preparada mediante adição de 

0,300 g de Ca(OH)z6). 50.0 mL de HINO; 1.40 M 

e água suficiente para completar o volume final 

de 750 mL. Supondo que todos os sólidos são 

dissolvidos, qual é o pH da solução final? 

O odor de peixe deve-se sobretudo às aminas, 

especialmente à metilamina (CHINH). Peixes 

são frequentemente servidos com um pouco de 

limão, que contém ácido cítrico. A amina e o 

ácido reagem formando um produto sem odor, 

o que toma o peixe um pouco menos fresco, 

mais apetitoso, Usando dados do Apêndice D, 

calcule a constante de equilíbrio da reação en- 

tre ácido cítrico e a metilamina, considerando 
que apenas o primeiro próton do ácido cítrico 

(Kai) é importante na reação de neutralização. 

Para soluções de um ácido fraco, um gráfico de 

PH versus o logaritmo da concentração inicial 

do ácido deve ser uma linha reta. Qual é a mag- 

nitude da inclinação da reta? 

A hemoglobina exerce um papel em uma série 

de equilíbrios, envolvendo protonação-despro- 

tonação e oxigenação-desoxigenação. A reação 
global é aproximadamente como à seguinte: 


HoH (ag) + Only) == HbO;(aq) + H'(04) 


[16.104] 


16.105 


Em que Hb significa hemoglobina e HbO. 
oxi-bemoglobina. 

(8) A concentração de Oy é maior nos pulmões e 
menor nos tecidos. Que efeito a alta concentra- 
ção de Os tem sobre a posição desse equilíbrio? 
(b) O pH normal do sangue é 74. O sangue é 
ácido, básico ou neutro? (c) Se o pH do sangue 
diminuisse por causa da presença de grandes 
quantidades de produtos ácidos do metabo- 
lismo, resultaria em uma condição conhecida 
como acidose. Qual é o efeito que a diminuição 
do pH do sangue tem sobre a capacidade da he- 
moglobina de transportar O3? 

Calcule o pH de uma solução feita mediante 
adição de 2,50 g de óxido de tio (Liz0) à água 
suficiente para completar 1,500 L de solução. 
O ácido benzoico (CsHsCOOH) e a anilina 
(COHsNH) são derivados do benzeno. O ácido 
benzoico é um ácido com Kg = 6,3 x 10% ca 


€ uma base com Kg = 4,3 X 1019, 

O, „70H EN 
A Ed 
Ácido benzoico Anilina 


(a) Quais são a base conjugada do ácido ben- 
zoico e o ácido conjugado da anilina? (b) O 
cloreto de anilina (CgHsNHsCI) é um eletró- 
lito forte que se dissocia em fons de anilina 
(C6HSNH3^) e cloreto. Qual será mais ácida, 
uma solução de ácido benzoico 0,10 M ou uma 
solução de cloreto de anilina 0,10 M? (e) Qual 
€o valor da constante de equilíbrio para o se- 
guinte equilíbrio? 


CH;COOH(ag) + CHNH (ag) = 
CH,COO (04) + CHINH; (ag) 


16.106 


16.107 


16.108 


16.109 


16.110 


16111 


[16.112] 


Qual é o pH de uma solução de NaOH 2.5 X 
10? M? Sua resposta faz sentido? Que su- 
posições normalmente fazemos que não são 
válidas nesse caso? 

O ácido oxálico (H;C204) é um ácido dipróti- 
co, Com base nos dados do Apêndice D, deter- 
mine se cada uma das seguintes afirmações é 
verdadeira: (a) H;C20, pode servir tanto como 
um ácido de Brynsted-Lowry como uma base 
de Bronsted-Lowry. (b) C204% é a base con- 
jugada de HC;O, . (e) Uma solução aquosa do 
eletrólito forte KHC;O terá um pH < 7. 

O ácido succínico (H:CsHg04), que vamos re- 
presentar como H;Suc, é um ácido diprótico 
biologicamente relevante; sua estrutura é mos- 
trada a seguir. Ele é muito semelhante a0 áci- 
do tartárico e ao ácido málico (Figura 16.1). A 
25 "C, as constantes de acidez do ácido succi- 
nico são Ka; = 69X 10% e Kg = 2,5 x 10%. 
(a) Determine o pH de uma solução de HaSue 
0,32 M a 25 °C, assumindo que apenas a primei- 
ra ionização é relevante. (b) Determine a con- 
centração em quantidade de matéria de Suc™ 
na solução da parte (a). (e) O pressuposto que 
você fez na parte (a) justifica-se pelo resultado 
da parte (b)? (d) Uma solução do sal NaHSuc é 
ácida, neutra ou básica? 


O ácido butíico é responsável pelo mau cheiro 
da manteiga rançosa. O pk, do ácido butírico 
€ 484. (a) Calcule o pK, do fon butirato. (b) 
Calcule o pH de uma solução de ácido butírico 
0,050 M. (e) Calcule o pH de uma solução de 
butirato de sódio 0,050 M. 

Organize as seguintes soluções de 0,10 M em 
ordem crescente de acidez (pH decrescente): 
G) NHNO». (ii) NaNO», (iii) CH;COONH. 
(iv) NaF, (v) CH;COONa. 

Uma solução de um sal de NaA 0,25 M tem um 
pH =9,29. Qual é o K, do ácido HA? 

As seguintes observações foram feitas a respei- 
to de um ácido diprótico HzA: (i) Uma solução 
de H3A 0,10 M tem pH = 3,30. Gii) Uma solu- 
ção do sal de NaHA 0,10 M é ácida. Qual dos 


16113 


16114 
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seguintes valores pode ser o do pk para HjA: 
G) 3,22, Gi) 530, Gii) 7,47 ou (iv) 9,82? 

Muitas moléculas orgânicas moderadamente 
grandes com átomos de nitrogênio básicos não 
são tão solúveis em água quanto moléculas neu- 
tras, mas são, de modo geral, muito mais solúveis 
do que os sais ácidos. Partindo do princípio de 
que o pH no estômago € igual a 2,5, indique se 
Cada um dos seguintes compostos estaria presen- 
te no estômago como a base neutra ou sob a for- 
ma protonada: nicotina, K =7.0 X 107; cafeína, 
0X 10%; 


O aminoácido glicina (HjN-CH;-COOH) 
pode participar dos seguintes equilíbrios em 
meio aquoso: 


HN—CH;—COOH + H0 = 


Ha 


16115 


HN—CH;— C00" + HO" K, = 43X 10°? 


H —COOH + H0 = 
HIN—CH;— COOH + OH“ 


Ky = 60x 10% 


(a) Utilize os valores de Kg € Kp para estimar 
a constante de equilíbrio no processo de 
transferência intramolecular de próton, que 
resulta na formação de um zwitterion: 


HiN—CH;—C00H == *HN—CH;—C00" 


(b) Qual é o pH de uma solução aquosa de gli- 
cina 0,050 M? 

(€) Qual seria a forma predominante de glicina 
em uma solução com pH igual a 13? E com 
pHiguala 1? 

A fórmula estrutural do ácido acético é mostrada 

na Tabela 16.2. Substituir átomos de hidrogênio 

ligados ao carbono por átomos de cloro causa um 
aumento da acidez, como vemos a seguir: 


Ácido Fórmula 
Acto CHCOOH 
Coroscético  CHCICOOH 14x10? 
Didoroacétko  CHChCOOH 33x10? 
Tidoroacétio  CCICOOH 2x10 


Combasenasestruturasde Lewis como funda- 
mento de sua discussão, explique a tendën- 
cia observada na série com relação à acidez. 
Calcule o pH de uma solução de 0,010 M de 
cada ácido. 
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EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


16.116 


16117 


16.118 


16.119 


16.120 


16.121 


Calcule o número de fons H'(aq) em 1,0 mL 
de água pura a 25 °C, 

Quantos mililitros de solução de ácido clori- 
drico concentrado (36,0% de HCI em massa, 
densidade = 1,18 g/mL) são necessários para 
produzir 10,0 L de uma solução que tem um 
pH igual a 2,057 

O volume do estômago de um adulto varia de 
cerca de 50 mL, quando está vazio, a 1 L, quan- 
do cheio, Se o volume do estômago for igual a 
400 ml. e seu conteúdo tiver um pH igual a 2, 
quantos mols de H* estão presentes no estô- 
mago? Partindo do princípio de que todo o H* 
“vem do HCI, quantos gramas de hidrogenocar- 
bonato de sódio neutralização totalmente o ácido 
do estômago? 

Os níveis atmosféricos de CO; subiram quase 
20% nos últimos 40 anos, de 315 ppm para 380 
ppm. (a) Sabendo que hoje o pH médio da água 
da chuva limpa, não poluída, é igual a 5.4, de- 
termine o pH da chuva não poluída há 40 anos. 
Considere que o ácido carbônico (H)CO)) for- 
mado pela reação entre CO3 e água é o único 
fator que influencia o pH. 


Cos) + HO(1) = HiCO(ag) 


(b) Qual é 0 volume de CO3 a 25 °C € 1,0 atm, 
dissolvido em um balde com 20,0 L de água da 
chuva atual? 

A 50"C, a constante de produto iônico da H20 
tem o valor de K, = 5,48 X 1074. (a) Qual é 
o pH da água pura a 50 °C? (b) Com base na 
variação de K com a temperatura, diga se AH 
é positivo, negativo ou zero para a reação de 
autoionização da água: 


2H0(1) == H,0'(a9) + OH-(a4) 


Em muitas reações, a adição de AICI; produz o 
mesmo efeito que a adição de H”, (a) Desenhe 
uma estrutura de Lewis para AIC em que os 
átomos não tenham cargas formais e determine 
a sua estrutura, utilizando o método VSEPR. 
(b) Que caraterística da estrutura da parte (a) 
nos ajuda a entender o caráter ácido de AICIs? 
(€) Preveja o resultado da reação entre o AICIy 
e NH; em um solvente que não participe como 
reagente. (d) Qual teoria ácido-base é mais 


16.122 


16.123 


16.124 


16.126 


adequada para discutir as semelhanças entre 
AICh e H’? 

Qual é o ponto de ebulição de uma solução de 
NaHSO, 0,10 M, considerando que ela tem 
uma densidade de 1,002 g/mL? 

Com base nas entalpias médias de ligação pre- 
sentes na Tabela 8.4 estime as entalpias das se- 
guintes reações em fase gasosa: 


Reação 1: HF(g) + H.0(5) === F(s) + M,0'(8) 
Reação 2: HCI(g) + H:O(s) == CI (g) + H,0'(g) 


Ambas são reações exotérmicas? Como esses 
valores referem-se às diferentes forças dos áci- 
dos fluoridrico e clorídrico? 

A cocaina é uma base orgânica fraca cuja fór- 
mula molecular é C1H2 NO4 Verificou-se que 
uma solução aquosa de cocaína tem um pH 
igual a 8,53 e uma pressão osmótica de $2,7 
torr a 15 °C. Calcule o valor de Ky da cocaína, 


[16.125] O fon iodato é reduzido pelo sulfito de acordo 


com a seguinte reação: 


1057 (aq) + 3807 (ag) — T (aq) + 330 (a4) 


A velocidade dessa reação é de primeira 
dem para 10;7, S03% e H*. (a) Escreva a lei 
de velocidade para essa reação. (b) Qual será 
a variação da velocidade de reação se o pH for 
reduzido de 5,00 para 3,507 A reação será mais 
rápida ou mais devagar a um pH menor? (c) 
Utilizando conceitos discutidos na Seção 14.6, 
explique como a reação pode depender do pH, 
apesar de H* não aparecer na reação global. 
(a) Usando as constantes de dissociação pre- 
sentes no Apêndice D, determine o valor da 
constante de equilíbrio de cada uma das se- 
guintes reações. 


G HCOr (ag) + OH"(a9) = COP (aq) + H:O() 
Gi) NH (aq) + COF (ag) = NHs(aq) + HCOs (aq) 


do a reação no sentido direto é significativa (K 
muito maior que 1) ou quando os produtos são 
removidos do sistema, de modo que o equilí- 
brio nunca é estabelecido. Se seguirmos essa 
convenção, qual destes equilíbrios pode ser es- 
crito ao utilizar uma única seta? 
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) ELABORE UM EXPERIMENTO 


Seu professor fornece uma garrafa que contém um liqui- 
do translúcido, Você foi informado de que o líquido é 
uma substância pura volátil e solúvel em água, podendo 
ser um ácido ou uma base. Elabore um experimento para 
elucidar os seguintes pontos sobre essa amostra desco- 
nhecida. (a) Determine se a substância na amostra é um 
ácido ou uma base. (b) Suponha que a substância seja 
um ácido, Como você determinaria se cla é constituída 
de um ácido forte ou um ácido fraco? (c) Se a substância 
fosse um ácido fraco, como você determinaria o valor 


de K? (d) Suponha que a substância seja um ácido fra- 
co e que você tenha recebido também uma solução de 
NaOH (aq) com concentração em quantidade de matéria 
conhecida. Qual procedimento você usaria para isolar 
uma amostra pura do sal de sódio da substância? (e) 
“Agora, suponha que a substância seja uma base, em vez 
de um ácido. Que modificações você faria nos procedi- 
mentos das partes (b) e (c) para determinar se a substân- 
cia é uma base forte ou fraca. Caso seja fraca, como você 
obteria o valor de K,? 


fe l7 


ASPECTOS COMPLEMENTARES DO 
EQUILIBRIO EM MEIO AQUOSO 


Agua, o solvente mais comum e importante na Terra, ocupa uma posição de destaque não 
somente pela abundância, mas também por sua excepcional capacidade de dissolver uma grande 
variedade de substâncias. Os recifes de coral são um exemplo notável da ação da química aquosa 
existente na natureza, Esses recifes são formados por minúsculos animais, chamados corais duros, 
que produzem um exoesqueleto rigido de carbonato de cálcio. Com o tempo, esses corais formam 
grandes redes de carbonato de cálcio sobre as quais o recife se desenvolve. O tamanho de tais 
estruturas pode ser imenso, como no caso da Grande Barreira de Corais da Austrália. 


Os corais duros formam seus exoesqueletos a partir de fons Ca? e CO}? dissolvidos. 
Esse processo é facilitado pela concentração supersaturada de CO;™ em grande parte do 
oceano, No entanto, aumentos comprovados na quantidade de CO, na atmosfera ameaçam 
perturbar a química aquosa da qual os corais duros dependem. À medida que aumentam os 
níveis de CO) atmosférico, a quantidade de CO; dissolvido no oceano também se eleva. 
Isso reduz o pH do oceano, levando a uma diminuição na concentração de COs”-. Como 
resultado, toma-se mais dificil para os corais duros e outras importantes criaturas oceâni- 
cas manterem seus exoesqueletos. Mais adiante neste capítulo, vamos examinar melhor as 
consequências da acidificação do oceano, 

Para entender a química responsável pela formação dos recifes de coral e de outros 
processos no oceano e em sistemas aquosos, como as células vivas, devemos conhecer 
os conceitos de equilíbrio em meio aquoso. Neste capítulo, damos um passo em direção 
à compreensão dessas soluções complexas, ao estudar outras aplicações de equilíbrios 
ácido-base. Nosso objetivo é analisar as soluções de um único soluto e também aqueles 
que contêm uma mistura deles. Em seguida, ampliaremos nossa abordagem para incluir 
mais dois tipos de equilíbrio aquoso: aqueles que envolvem sais ligeiramente solúveis e 
aqueles que envolvem a formação de complexos metálicos em solução. Em sua maior par- 
te, as discussões e os cálculos apresentados neste capítulo são extensões do que estudamos 
nos capítulos 15 e 16. 


17.1 | EFEITO DO ÍON COMUM 


No Capítulo 16, examinamos as concentrações no equilíbrio de fons em soluções que 
contém um ácido fraco ou uma base fraca. Agora, vamos analisar soluções que contêm um 


O QUE VEREMOS 


17.1 | Efeito do ion comum Começaremos estudan- 
do um exemplo específico do princípio de Le Châtelier, 
conhecido como o efeito do ion comum. 


172 | Tampões Examinaremos a composição das 
soluções tampão e aprenderemos como elas resistem 
à mudança de pH quando são adicionadas pequenas 
quantidades de um ácido forte ou de uma base forte. 
17.3 | Titulações ácido-base Examinaremos as ti- 
tulações ácido-base e veremos como determinar o pH 
em qualquer ponto de uma titulação ácido-base. 

17.4 | Equilibrios de solubilidade Aprenderemos 
a usar as constantes de produto de solubilidade para 


É 


UMA VISÃO MICROSCÓPICA DE UM CORAL EDAAREIA. fay} 
A imagem mostra particulas de um coral e de areia 


a 


Se 100 vezes, 


determinar o quanto um sal pouco solúvel se dissolve 
na água. 


17.5 | Fatores que afetam a solubilidade Investi- 
garemos alguns dos fatores que afetam a solubilidade, 
incluindo o efeito do íon comum e o efeito dos ácidos. 

17.6 | Precipitação e separação de ions Aprende- 
remos como usar diferenças de solubilidade para sepa- 
rar lons por precipitação seletiva. 

17.7 | Análise qualitativa de elementos metá- 
licos.Aprenderemos como aplicar princípios de equili- 
brio de solubilidade e complexação para identificar fons 
em solução. 


762 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


ácido fraco, a exemplos do ácido acético (CHCOOH) e 
um sal solúvel desse ácido (no caso, CH;COON4). Note 
que essas soluções contêm duas substâncias que partilham 
um fon comum, CH;COO”. É instrutivo observar essas. 
soluções sob a perspectiva do princípio de Le Châtelier. 
c= (Seção 15.7) 

O acetato de sódio é um composto iônico solúvel e, 
portanto, um eletrólito forte «== (Seção 4.1). Como con- 
sequência, ele é completamente dissociado em solução 
aquosa para formar fons Na” e CH;COO": 


CH;COONa(aq) — Na'(aq) + CH;COO"(ag) 


Por outro lado, CH;COOH é um eletrólito fraco que 
se ioniza apenas parcialmente, representado pelo equilí- 
brio dinâmico: 
CH;COOH(ag) == H'(ag) + CHSCOO (ag) 
(AN 
A constante de equilíbrio para a Equação 17.1 é K, = 


1,8X 10 a 25 °C (Tabela 16.2). Se adicionarmos ace- 
tato de sódio a uma solução de ácido acético em água, o 


JIDO 17 


CHSCOO” a partir de CH;COONa fará com que as con- 
centrações de equilíbrio das substâncias na Equação 17.1 
esloquem-se para a esquerda, diminuindo, assim, a con- 
centração de equilíbrio de H° (aq): 


CH;COOH(ag) == H'(ag) + CH;COO”(ag) 


as 
mt) 


Em outras palavras, a presença do fon acetato adicio- 
nado faz com que o ácido acético ionize menos do que o 
normal. À constante de equilibrio em si não é alterada; 
são as concentrações relativas de produtos e reagentes na 
equação do equilíbrio que mudam. 

Sempre que um eletrólito fraco e um eletrólito forte 
que contém um (on comum estão juntos em uma solução, 
o eletrólito fraco se ioniza menos do que se estivesse sozi- 
nho na solução. Chamamos isso de efeito do fon comum. 


Cálculo do pH quando um fon comum está envolvido 
Qual é o pH de uma solução preparada a0 adicionar 0,30 mol de ácido acético e 0.30 mol de acetato de sódio a uma quantidade 


suficiente de água para fazer 1.0 L de solução? 


SOLUÇÃO 

Analise Deve-se determinar o pH de uma solução de um ele- 
trólito fraco (CHCOOH) e um eletróio forte (CHyCOONa) 
que partilham um fon comum, CH;COO”. 

Planeje Para todos os problemas em que devemos determinar 
o pH de uma solução contendo uma mistura de solutos, é sl 
seguir uma série de ctapas lógicas. São elas: 


(1) Verificar quais solutos são eletrólitos fores e eletrólitos. 
fracos, identificando as principais espécies na solução. 
(3) Identificar a reação de equilíbrio de interesse, ou seja, 
aquela que é a fonte de H” e, portanto, determina o pH. 
(3) Calcular as concentrações de fons envolvidas no equilíbrio. 
(4) Aplicar a expressão da constante de equilibrio para calcular 

He, em seguida, o pH. 
Resolva Em primeiro lugar, visto que CH;COOH é um ele- 
trólito fraco e CH;COONa é um eletróito fone, as principais 


espécies na solução são CH;COOM (um ácido fraco), Na* 
(que não é nem ácido nem básico, sendo um “espectador” na 
química ácido-base) e CH;COO” (que é a base conjugada de 
CHCOOH). 

Em segundo lugar, [H°] e o pH da solução são controlados 
pelo equilibrio de dissociação de CHCOOH: 


CH;COOH(ag) = H*(aq) + CH;C00" (aq) 


(Escrevemos o equilíbrio usando H° (aq) em vez de H;O* (ag), 
mas ambas as representações do fon hidrogênio hidratado são 
igualmente válida.) 

Em terceiro lugar, calculamos as concentrações inicial « no 
equilíbrio, como fizemos na resolução de outros problemas de 
equilíbrio nos capitulos 15 e 16: 


CHCOOHES) == Hiag) + CHCOO Tag) 
w 030 o 030 

Variação (M) ex kad sr 

Egizio | 030-3 x (03050) 
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A concentração no equilibrio de CH;COO” (ion comum) é a 
concentração inicial relativa a CHyCOONa (0,30 Mf) mais a va- 
riação na concentração (x) relativa à ionização de CH;COOH. 
Agora, podemos usar a expressão da constante de equilibrio: 
[H ][cH,co0] 
[CH;CO0H] 

A constante de acidez para o CH;COOH a 25 °C pode ser en- 
contrada na Tabela 16.2 ou no Apêndice D; de qualquer forma. 
a adição de CH;COONa não altera o valor dessa constante. 
Substituindo as concentrações da constante de equilíbrio na 
nossa tabela pela expressão de equilibrio, temos: 

«(030 + x) 

0301 

Em virtude de K, ser pequena, assumimos que x é pequeno 
em comparação às concentrações iniciais de CH;COOH e 
CHSCOO” (0,30 M cada uma). Podemos, assim, desprezar o x 
muito pequeno em relação a 0.30 M, obtendo: 


raissos O 


K, =18X10*= 


K = 18105 = 


O valor resultante de x é realmente pequeno em relação a 0,30, 
justificando a aproximação feita no problema. 


am 18X OM = (H°) 


Por fim, calculamos o pH a partir da concentração no equilí- 
brio de H'(ag). 


pH = —og(1.8 x 102) = 474 


Comentário Na Seção 1656, vimos que uma solução 0,30 M 
de CH; COOM tem pH de 2.64, correspondendo a [H']=23% 
10° M. Portao, a adição de CH;COONa diminui substan- 
cialmente a [H°], como seria esperado pelo princípio de Le 
Chitelier. 

Para praticar: exercicio 1 

Para o equilibrio genérico HA (aq) === H' (aq) + A ag). 
qual das seguintes afirmações é verdadeira? 

(a) A constante de equilibrio para essa reação muda, acompa- 
mhando a mudança de pH. 

(©) Ao adicionar o sal solúvel KA a uma solução de HA que 
está em equilibrio, a concentração de HA diminui. 

(6) Ao adicionar o sal solúvel KA a uma solução de HA que 
está em equilíbrio, a concentração de A” diminui. 

(8) Ao adicionar o sal solúvel KA a uma solução de HA que 
está em equilíbrio, o pH aumenta, 


Para praticar: exercício 2 
Calcule o pH de uma solução 0,085 M de ácido nitroso (HNO: 
Ka 4,5 X 107) e nitrito de potássio 0,10 M (KNOX) 


Cálculo das concentrações de ion quando um ion comum está envolvido 
Calcule a concentração de fon fluoreto e o pH da solução de HF 0,20 M e de HCI 0,10 M. 


SOLUÇÃO 

Analise Deve-se determinar a concentração de F- e o pH em 
uma solução contendo o ácido fraco HF e o ácido forte HCL. 
Nesse caso, o fon comum é H°. 

Planeje Podemos aplicar novamente as quatro ctapas descritas 
no Exercício resolvido 17.1. 

Resolva Uma vez que HF é um ácido fraco e HCI é um ácido 
forte, as principais espécies em solução são HF, H* e CF. O 
CT, que é a base conjugada de um ácido forte, representa um. 
fon espectador em uma química ácido-base. O problema pede 
(E), que se forma pela ionização de HF, Assim, o equilibrio 
principal é: 


HF(ug) == H'(ag) + F (aq) 
O fon comum, nesse problema, é o fon hidrogênio (ou hidr- 


nio). Agora, podemos tabelar as concentrações inicial e final 
de cada espécie envolvida nesse equilibrio: 


Ha) = mag) + Flog) 
Inicial (MM) 020 010 o 
Variação) | = E w 
Equiio M | 020-4 | 00-9 | x 


A constant de equilibrio para a oezação de HF, com base no 
Apêndice D, é 6,8 x 107*. Substituindo as concentrações no 
equilíbrio da expressão de equilíbrio, temos: 
IME) ( (010 + nx) 

(mr 7020 


Se admítirmos que x é pequeno em relação a 0,10 ou 0,20 M, 
essa expressão é simplificada para: 


K, = 68x 10* = 
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(0 10)(x 


=68x 104 


020 E iN = 
Dao(6S X 104) = 14 x 1072 = [F] 


Essa concentração de F- é substancialmente menor do que 
em uma solução 0.20 M de HF sem adição de HCI. O fon 
comum, Hº, suprime a ionização de HF. A concentração de 
Hay) & 


[H*] = (010 + x) M = 010M 


pH=1,00 


Comentário Note que, para todos os propósitos práticos, a 
concentração de fon hidrogenado deve-se imeiramente a HCI; 
HF tem contribuição comparativa desprezível 

Para praticar: exercício 1 

Calcule a concentração do fon lactato em uma solução 
00 M de ácido lático (CH;CH(OH)COOH, pK, = 3,86) e 
OSO M de HCI. 

(a) 4.83 M, (b) 00800 M, (6)7.3X 10° M, (d) 3,65 10° M, 
(173X 104M. 


Para praticar: exercicio 2 
Calcule a concentração do fon formato € o pH de uma solu- 
são 0,050 M de ácido fórmico (HCOOH; K, = 1,8 X 1074) e 
0,10 M de HNO3. 


Os Exercícios resolvidos 17.1 e 17.2 envolvem áci- 
dos fracos. A ionização de uma base fraca também di- 
minui com a adição de um fon comum. Por exemplo, a 
adição de NH4” (a partir do eletrólto forte NH.CI) faz 
com que as concentrações de equilíbrio dos reagentes na 
Equação 17.2 sejam deslocados para a esquerda, dimi- 
nuindo a concentração de OH” no equilíbrio e baixando 
opH: 

Nhs(ag) + HhO(1) == NH; (aq) + OH"(ag) 
1172] 


Reflita 


Se as soluções de NHsC'(ag) e NHs(aq) forem misturadas, quais. 
ions na solução resultante serão ions espectadores em qualquer 
química ácido-base que ocorta na solução? Qual reação de 
Equilibrio determina [OH] e, portanto, o pH da solução? 


17.2 | TAMPÕES 


Soluções que contêm altas concentrações (10° M 
ou mais) de um par ácido-base conjugado fraco e que 
podem resistir a variações drásticas de pH com a adição 
de pequenas quantidades de ácido ou base forte são cha- 
madas soluções tampão (ou simplesmente tampões). 


O sangue humano, por exemplo, é uma solução tam- 
pão complexa, que mantém o pH a aproximadamente 
74 (Seção 17.2, A Química e a vida: o sangue como 
uma solução tampão), Grande parte do comportamen- 
to químico da água do mar é determinada pelo seu pH, 
tamponado em aproximadamente 8,1 a 8,3 próximo à 
superfície (Seção 17.5, A Química e a vida: acidifica- 
ção do oceano). As soluções tampão também têm mui- 
tas aplicações importantes no laboratório e na medicina 
(Figura 17.1), Várias reações biológicas ocorrem com 
velocidades otimizadas somente quando estão adequa- 
damente tamponadas. Se algum dia você trabalhar em 
um laboratório de bioquímica, muito provavelmente terá 
de preparar tampões específicos para executar suas rea- 
sões bioquímicas. 


2 


Figura 17.1 Tampões padrão Para vabalhos em laboratório, tampöes 
rê-embalados em valores espedicos de pH podem ser adquiridos. 
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COMPOSIÇÃO E AÇÃO DOS TAMPÕES 


Um tampão resiste às variações no pH porque contém 
espécies ácidas para neutralizar os íons OH” e espécies 
básicas para neutralizar os fons H*. Entretanto, as espé- 
cies ácidas e básicas que constituem o tampão não devem 
consumir umas às outras pela reação de neutralização => 
(Seção 4.3). Esses requisitos são preenchidos por um par 
ácido-base conjugado, como CH,COOH/CH;COO” ou 
NHy'/NHs, À chave é ter concentrações praticamente 
iguais tanto de ácido fraco quanto de sua base conjugada. 
Existem duas formas de preparar um tampão: 


1. Misture um ácido fraco ou uma base fraca com um 
sal desse ácido ou base, Por exemplo, o tampão 
CH;COOHICH;COO” pode ser preparado pela adi- 
ção de CH;COONa a uma solução de CH;COOH. 
Do mesmo modo, o tampão NH,'/NH, pode ser pre- 
parado pela adição de NH,CI a uma solução de NH;. 

2. Prepare o ácido ou a base conjugada a partir de uma 
solução de ácido ou base fraca, adicionando um ácido 
ou base forte, Por exemplo, para fazer o tampão CH 
COOHICH;COO”, pode-se partir de uma solução de 
CH;COOH e adicionar um pouco de NaOH à solução 
— o suficiente para neutralizar cerca de metade do 
CH;COOH segundo a reação. 


CHCOOH + OH“ —* CH;COO + HO 


<=» (Seção 4.3) Reações de neutralização apresentam 
constantes de equilíbrio muito grandes, de modo que a 
quantidade de acetato formado será limitada apenas pelas 
quantidades relativas do ácido e da base forte que são 
misturadas. A solução resultante é igual à que adicionou 
acetato de sódio à solução de ácido acético: quantidades 
comparáveis de ácido acético e de sua base conjugada 
em solução, 

Ao escolher os componentes apropriados e ajustar as 
respectivas concentrações relativas, podemos tamponar 
uma solução a praticamente qualquer pH. 


Reflita 


Qual destes pares ácido-base conjugados não funcionará como 
um tampão: Cos COOH e CHsCOO”, HCO” e Os?” ou HNO3 
eNO? Explique. 


Para entender melhor como um tampão funciona, va- 
mos considerar um composto de um ácido fraco HA e um 
de seus sais MA, em que M” poderia ser Na”, K” ou qual- 
quer outro cátion que não reaja com água. O equilíbrio 
de dissociação do ácido nessa solução tampão envolve o 
ácido e a sua base conjugada: 


HA(aq) = H'(aq) + A (ag) 1173) 


A expressão da constante de acidez correspondente é: 
IH'A] 


na 
174) 
Resolvendo canscipassião paca (10, em 

HA) us) 


weri 


Com base nessa expressão, vemos que [H*] e, conse- 
quentemente, o pH são determinados por dois fatores: 
valor de Ka para o componente ácido fraco do tampão e 
a razão das concentrações do par ácido-base conjugado, 
IHAVIA”]. 

Se fons OH” são adicionados à solução tampão, eles 
irão reagir com o componente ácido do tampão para pro- 
duzir água c A": 


OH (ag) + HA(ag) — H:O(1) + A (aq) 
e adicionada 

Essa reação de neutralização faz com que [HA] dimi- 
nua € [A] aumente. Contanto que as quantidades de HA 
€ A” no tampão sejam grandes em comparação à quan- 
tidade de OH” adicionada, a razão [HAJA "] não varia 
muito, tornando a variação no pH pequena. 

Se fons H* são adicionados, eles vão reagir com o 
componente básico do tampão: 


H'(ag) + A (aq) — HA(ag) 
ds scioasdo 
Essa reação também pode ser representada usando 
Ho!: 


H,0"(a9) + A (ag) — HA(ag) + KOl 


117.6) 


u7n 


Seja qual for a equação usada, a reação faz com que 
[AT diminua e [HA] aumente. Desde que a variação na 
razão [HAVIA] seja pequena, a variação no pH também 
será pequena. 

A Figura 17.2 mostra um tampão HAJA” que con- 
siste em concentrações iguais de ácido fluoridrico e fon 
fluoreto (centro). A adição de OH” (esquerda) reduz [HF] 
e aumenta {F7}, enquanto a adição de H* reduz [F7] e 
aumenta (HF). 

É possível arruinar um tampão adicionando ácido ou 
base muito fortes. Examinaremos isso em detalhes mais. 
adiante neste capítulo. 


Reflita 


(2) O que acontece quando NaOH é adicionado a um tampão 
composto por CHsCOOH e CHyCOO"? 

(b) O que acontece quando HCI é adicionado a esse mesmo 
tampão? 
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HO + P e HF + 0H 


PA — HF 


Figura 17.2 Ação do tampão O pH de uma solução tamponada HE tem pequena variação em resposta à 


ação de um ido ou base. 


CÁLCULO DO pH DE UM TAMPÃO 


Visto que os pares ácido-base conjugados compar- 
tilham um fon comum, podemos usar o mesmo proce- 
dimento para calcular o pH de um tampão que utilizamos 
para tratar o efeito do fon comum no Exercício resolvido 
17.1. Uma abordagem alternativa é baseada em uma equa- 
ção derivada da Equação 17.5. Considerando o logaritmo 
negativo na base 10 (cologaritmo) de ambos os lados da 
Equação 17.5, temos: 


ksa [HA] [HA] 

ii aa [A] )-- aT 
Uma vez que -iM j = pH -op = pk temos: 

ot = pk,- weel = pk + or 08) 


(Relembre as regras de logaritmos no Apêndice A 2 
se não tiver certeza de como esse cálculo funciona.) 


De modo geral, 


[base] 
[ácido] 


em que [ácido] e [base] referem-se às concentrações no 
equilibrio do par ácido-base conjugado. Observe que 
quando [base] = [ácido]. pH = pk. 

A Equação 17.9 é conhecida como equação de Hen- 
derson-Hasselbalch. Biólogos, bioquímicos e outros 
profissionais que trabalham frequentemente com tam- 
pòes costumam usar essa equação para calcular o pH dos 
tampões. Ao fazermos cálculos de equilíbrio, vimos que 
geralmente podemos desprezar as quantidades de ácido e 
base do tampão que ionizam. Dessa forma, podemos usar 
as concentrações iniciais dos componentes ácido e básico 
“do tampão diretamente na Equação 17.9, como vimos no 
Exercício resolvido 17.3. No entanto, a hipótese de que as 
concentrações iniciais dos componentes ácidos e básicos. 
do tampão sejam iguais às concentrações de equilíbrio 
não passa de uma suposição. Pode haver momentos em 
que será preciso ter mais cuidado, como veremos no Erer- 
cicio resolvido 174. 


pH = pK, + log 1179) 


Cálculo do pH de um tampão 
Qual é o pH de um tampão de 0.12 M em ácido lático [CH;CH(OHCOOH ou HCSHS03] € 0.10 Af em lactato de sódio 
ICH;CHOH)COONa ou NaC; 50]? Para o ácido lático, Ka = 18X 10%. 


SOLUÇÃO 
Analise Deve-se calcular o pH de um tampão contendo áci- 
do lático (HC3H;0;) e sua base conjugada, o fon lactato 
(CO). 
Planeje Em primeiro lugar, determinaremos o pH, com base 
no método descrito na Seção 17.1. Visto que HCHO; é um 


eletro fraco « Na 38,0; é um eletrólito forte, as espécies 
principais na solução são HC5Hs0;. Na* e CjHsOy". O fon Na” 
é espectador. O par ácido-base conjugado HC3H;O;/CsHsO37 
determina [H* | c, desse modo, o pH: [H*] pode ser determinada 
so utilizar o equilibrio de dissociação do ácido lático, 
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Resolva A concentração inicial e a concentração no equilíbrio das espécies envolvidas nesse equilibrio são: 


CHSCHONCOOHag) == Hiag) + CHCHOHKCOOTaq) 


risia o o 010 
Variação W) = E E 
Equilibrio W) 012-3) x (010-3) 
As concentrações no equilibrio são governadas pela expressão [base] 
de equilíbrio: Libbs od vão 


[H*](CH;05) 
THCH,0,] 
Visto que K, é pequena e um fon comum está presente, espera- 
«se que x seja pequeno em relação a 0,12 M ou 0,10 M. Assim, 

a equação pode ser simplificada para: 


a(010 + a) 


Kixote or 


x(0,10) 
oz 
Resolvendo x, obtemos um valor que justifica a aproximação: 


Das = tn wM 


K=14xI0t= 


pH = —log(1,7 x 104) = 377 


Uma alternativa seria aplicar a equação de Henderson-Has- 
selbalch com as concentrações iniciais de ácido e base para 
calcular o pH diretamente: 


= 385 + (-008) = 377 


Para praticar: exercício 1 
Se o pH de uma solução tampão é igual ao pK, do ácido no 
tampão, o que isso nos diz sobre as concentrações relativas das 
formas de ácido e base conjugada dos componentes do tampão? 
(a) A concentração de ácido deve ser igual a zero, (b) A con- 
centração de base deve ser igual a zero. (c) As concentrações, 
“de ácido e base devem ser iguais. (d) As concentrações de áci- 
do é base devem ser iguais a Ky. (€) A concentração de base 
deve ser 2,3 vezes maior que a concentração de ácido. 


Para praticar: exercício 2 
Calcule o pH de um tampão composto de ácido benzoico 
0,12 M'e benzoato de sódio 0.20 M. (Consulte o Apêndice D.) 


Calculando o pH quando a equação de Henderson-Hasselbalch não 
oferecer precisão 

calcule o pH de um tampão que contém inicialmente 1,00 X 10"? M de CHCOOH e 1,00 10% M de CH;COONa das seguintes 
formas: (i) aplicando a equação de Henderson-Hasselbalch e (ii) não fazendo suposições sobre quantidades (o que pressupõe o- 
uso da equação quadrática). Considere que a K, de CH;COOH é 1,80 x 1073. 


SOLUÇÃO 

Analise Deve-se calcular o pH de um tampão de duas manei- 
tas. Conhecemos as concentrações iniciais do ácido fraco e 
sua base conjugada, além do K, do ácido fraco. 

Planeje Em primeiro lugar, vamos aplicar a equação de Hender- 
son-Hasselbach, que relaciona o pk, a razão de concentrações. 
ácido-base ao pH. Iso será direto. Então, vamos refazer o 
cálculo sem supor as quantidades, o que significa escrever as 
concentrações iniciais, de variação e no equilíbrio, como já 
fizemos. Além disso, vamos resolver as quantidades usando a 
equação quadrática (uma vez que não podemos fazer suposições. 
sobre as incógnitas serem pequenas). 

Resolva 

(A equação de Henderson-Hasselbalch é 


E [base] 
PH PK, + 108 Tecido] 
Sabemos o Ky do ácido (1,8 X 10%), portanto, sabemos que 
PKs (PK, = -log Ky = 4,74). Conhecemos as concentrações 
iniciais da base, do acetato de sódio e do ácido acético, que 
“vamos supor que são iguais às concentrações no equilibrio. 

Portanto, temos 


(100 x 1074) 


P=4 4 T0) 
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Porno, (G) Agora, vamos refazer o sul, sem quaisquer suposições 
Vamos resolver. a de H* noes- 
m-am a mo 
CH3COOHlag) = CHyCOOTag) + Hiag) 
mamn | noxo | noxo | o 
Variação WN) E * * 
Equilibrio W) | (1,00x 103») | (1,00x 10442) x 
[cncoo IH") | y, 
Tencoon) = * 
(100 x 10% + x)(x) 
axa Mx 10? 


100% 10r + aè = 18X 10100 x 103 — x) 


aè + 100 X 0% = 18x 10* — 


ETET ARSTER] 
x 10º + VOIE KIO a(s 10%) 
21) 
18 x 10! + V8.5924 x 10* 
EN LER 


= 876 x 103 = [1 


pH = 406 


Comentário No Exercício resolvido 17.3, o pH calculado será 
o mesmo quando este é resolvido pela equação quadrática ou 
ao fazer a suposição simplificadora de que as concentrações de 
equilíbrio de ácido e base sejam iguais às suas concentrações. 
iniciais. A hipótese simplificadora funciona porque as con- 
centrações do par ácido-base conjugado são ambas mil vezes. 
maiores do que K, Neste Exercício resolvido, as concentra- 
ções do par ácido-base conjugado são apenas 10-100 vezes 
maiores que Ko. Portanto, não podemos supor que x seja pe- 
queno quando comparado às concentrações iniciais (isto é, que 
as concentrações iniciais são essencialmente iguais às concen- 
trações no equilíbrio). A melhor resposta para este exercício é 
pH = 4,06, obtida sem supor que x seja pequeno, Assim, vemos 
que os pressupostos da equação de Henderson-Hasselbalch 
tomam-se menos precisos à medida que o ácido/base fica mais 
forte ou a sua concentração fica menor. 


18x 10% 


Para praticar: exercício 1 
Um tampão é preparado com acetato de sódio (CHjCOONa) 
e ácido acético (CHCOOH); o Ke para o ácido acético é de 
1,80% 107, O pH do tampão é 3.98. Qual é a razão da concen- 
tração no equilfbrio do acetato de sódio pela do áido acético? 
(a) 0,760, (b) 0,174, (€) 0,840, (d) 575, (e) Não há informa- 
são suficiente para responder a esta pergunta. 

Para praticar: exercicio 2 

Calcule o pH de equilibrio final de um tampão que contém ini- 
cialmente 6,50 104 M de HOCI €7,50 104 M de N1OC1. 
OK, de HOCI 630x10. 


No Exercício resolvido 17.3, calculamos o pH de uma 
solução tampão. Muitas vezes, precisaremos trabalhar na 
direção oposta, calculando as quantidades do ácido e da 


) EXERCÍCIO 


sua base conjugada, necessárias para atingir um valor de 
PH específico. Esse cálculo é ilustrado no Exercício re- 
solvido 17.5. 


Preparo de um tampão 


Qual é a quantidade de matéria de NH.CI a ser adicionada a 2.0 L de NH 0,10 M para formar um tampão cujo pH é 9,00? (Su- 


ponha que a adição de NH,CI não altere o volume da solução.) 
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SOLUÇÃO 

Analise Deve-se determinar a quantidade de fon amônio ne- 
cessári para preparar um tampão de pH específico. 
Planeje As principais espécies na solução serão NH’, CI" e 
NH, Destas, o fon CI- é um espectador (a base conjugada de 
um ácido fonte). Portanto, o par ácido-base conjugado NH.'/] 
NH determinará o pH da solução tampão. À relação no equi- 
Morio entre NH e NH) é dada pela reação de dissociação 
para NH: 


NHs(ag) + H0(1) = NHy'(ay) + OH" (ag) 


„ (stc jon] 


Tim Mex 10 


K 


A chave para este exerício é usar essa expressão de Kp para 
calcular [NH;*]. 
Resolva: Obtemos [OH] do pH dado: 


POH = 14,00 = pH = 14,00- 9,00 = 5,00 
de modo que 
10H 7=1,0x10%M 


Visto que K é pequena e o fon comum [NHg"] está presente, 
a concentração de NHs no equilibrio será praticamente igual à 
concentração inicial: 

EN] = 0.104 


Agora, usamos a expressão para K, com o objetivo de obter 
INHA 


sat] 


(0.10) 
= Mion] 


(19x 10 


[NH] 


= (18 x 10” = 018M 


Assim, para que a solução tenha pH= 9,00, [NHsº] deve ser 
igual a 0.18 M. A quantidade de matéria de NH,CI necessária 
para produzir essa concentração é dada pelo produto do volu- 
me da solução e sua concentração em quantidade de matéria: 


(2.0 LX(0,18 mol NHCUL) = 0,36 mol NH;CI 


Comentário Em virtude de NH” c NH serem um par ácido- 
base, poderíamos aplicar a equação de Henderson-Hasse 
balch (Equação 17.9) para resolver esse problema, Para isso, 
primeiro, é preciso usar a Equação 16.41 para calcular o pk, 
pera NH4’ com base no valor de pk para NH, Sugerimos que 
experimente essa abordagem para se convencer de que pode 
usar a equação de Henderson-Hasselbalch com tampões para 
os quais se tem K, para a base conjugada em vez de K, para o 
ácido conjugado. 

Para praticar: exercício 1 

Calcule a quantidade de gramas de cloreto de amônio que 
deve ser adicionada em 2,00 L de uma solução de amoníaco. 
0.500 M para obter um tampão de pH = 9,20, Assuma que o 
volume do solução não muda com a adição do sólido. Consi- 
dere que a Kp para amônia 1,80 x 10, 

(a) 60.7, (b) 304 g. (€), 1,52 g. (A), 0.568 g, (e) 1,59x 10 g. 
Para praticar: exercicio 2 

Calcule a concentração do benzoato de sódio que deve 
estar presente em uma solução 0,20 M de ácido benzoi- 


co (C6HsCOOH) para produzir um pH de 4,00, Consulte 
o Apêndice D. 


CAPACIDADE TAMPONANTE E 
FAIXA DE pH 


Duas características importantes de um tampão são 
sua capacidade e sua faixa de pH. A capacidade tampo- 
nante representa a quantidade de ácido ou base que um 
tampão pode neutralizar antes que o pH comece a variar 
a um grau apreciável. A capacidade tamponante depen- 
de da quantidade de ácido e de base usada para preparar 
o tampão, De acordo com a Equação 17.5, por exemplo, 
o pH de 1 L de uma solução 1 M em CHsCOOH e 1 
M em CHCOONa será o mesmo que para 1 L de uma 
solução 0,1 M em CH:COOH e 0,1 M em CHsCOONa. 
Entretanto, a primeira solução tem maior capacidade tam- 
ponante, pois contém maior concentração das espécies. 
CH;COOH e CH;COO”. 

Já a faixa de pH, representa o intervalo de pH ao lon- 
go do qual o tampão atua de forma eficaz. Os tampões re- 
sistem com mais eficácia à variação de pH em qualquer 
direção quando as concentrações de ácido fraco e base 


conjugada são aproximadamente iguais, Considerando a 
Equação 17.9, vemos que, quando as concentrações de 
do fraco e base conjugada são iguais, pH = pk. Essa rela- 
ção fomece o pH ideal de qualquer tampão. Por essa razão, 
tentamos selecionar um tampão cuja forma ácida tem pKa 
próximo do pH descjado. Na prática, descobrimos que, se 
a concentração de um componente do tampão é mais do 
que 10 vezes a concentração do outro componente, a ação 
tamponante é pobre. Visto que log 10 = 1, normalmente os. 
tampões têm um intervalo de pH utilizável na faixa de +1 
unidades de pK (ou seja, um intervalo de pH = pK, +1). 


Reflita 

Os valores de K para o ácido nitroso (HNO;) e o ácido hipo- 
clorosa (HCIO) são 4,5 x 10"* e 3,0 x 107º, respectivamente. 
Qual seria mais apropriado para uso em uma solução tampão a 
“um pH = 7,02 Quais outras substância seriam necessárias para 
preparar o tampão? 
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ADIÇÃO DE ÁCIDOS OU BASES FORTES 
AOS TAMPÕES 


Agora, vamos analisar de maneira mais quantitativa a 
resposta de uma solução tampão à adição de um ácido ou 
base forte. Nessa discussão, é importante entender que as. 
reações de neutralização entre ácidos fortes e bases fra- 
cas prosseguem praticamente até se completarem, assim 
como acontece com as reações entre bases fortes e ácidos 
fracos. Isso ocorre porque a água é produto da reação, e 
tem-se uma constante de equilíbrio de 1/Ky = 10!º a fa- 
vor quando água é produzida. ==> (Seção 16.3) Portanto, 
desde que não excedamos a capacidade tamponante do 
tampão, podemos supor que o ácido forte, ou a base fone, 
é completamente consumido pela reação com o tampão. 
Considere um tampão que contenha um ácido fraco 
HA e sua base conjugada A”. Quando um ácido forte é 
adicionado a esse tampão, o H* é consumido por A” para 
produzir HA; portanto, [HA] aumenta e [A7] diminui 


Ácido forte reage com componente 


de base conjugada do tampão 
Adição de ácido fone 


m 


Tampão contendo 
HA eA 


Adição de base forte 


de ácido fraco do tampão 


(Equação 17.7). Em contrapartida, quando um ácido forte 
é adicionado ao tampão, OH” é consumido por HA para 
produzir A”; nesse caso, [HA] diminui e [A7] aumenta 
(Equação 17.6). Essas duas situações são resumidas na 
Figura 17.2. 

Para calcular como o pH do tampão responde à adi- 
são de ácido forte ou base forte, seguimos a estratégia 
apresentada na Figura 17.3: 


1. Considere a reação de neutralização ácido-base e 
“determine seu efeito em [HA] e [A7]. Essa etapa do 
procedimento é o cálculo estequiométrico de reagen- 
te limitante, oe (seções 3.6 e 3,7) 

2. Use os valores calculados de [HA] e [A7] com Ka 
para calcular [H°]. Esta etapa é um cálculo de equilí- 
brio e pode ser mais fácil de executar com a equação 
“de Henderson-Hasselbalch (se as concentrações do 
par ácido-base fraca são muito grandes em compara- 
são à K, para o ácido). 


AH — HA 5 


Calcular novos Usar Ke, [HA], 
valoresde  —> ejA]para 
IHAJeA] calcular [H') 


i HA OH — A+ 0 T) 


Base forte reage com componente 


Figura 17.3 Cálculo do pH de uma solução tampão depois da adição de um ácido forte ou uma base forte. 


Cálculo de variações de pH em tampões 
Urm tampo é preparado com adição de 0.300 mol de CH;COOH e 0.300 mol de CH;COONa em água suficiente para fazer 1,00 L- 
de solução, O pH do tampão é 4,74 (Exercício resolvido 17.1). (a) Calcule o pH dessa solução após a adição de 5,0 ml. de NaOH (ag) 
4,0 M: (b) Por comparação, calcule o pH de uma solução com a adição de 5,0 mL de NaOH (aq) 4,0 M a 1,00 L de água pura. 


SOLUÇÃO 

Analise Deve-se determinar o pH de um tampão após a adição 
de uma pequena quantidade de base forte e comparar a varia- 
ção de pH que resultaria se fosse adicionada a mesma quanti- 
dade de base forte à água pura. 

Planeje A resolução desse problema envolve as duas etapas. 
resumidas na Figura 17.3. Em primeiro lugar, devemos fazer 
um cálculo de estequiometria para determinar de que modo o 


OH adicionado afeta a composição do tampão. A seguir, usa- 
mos a composição do tampão resultante e a equação de Hender- 
son-Hasselbalch, ou a expressão da constante de equilíbrio do 
tempão, para determinar o pit 

Resolva 

(a) Cálculos estequiométricos: O OH” fomecido pelo NaOH 
reage com CHCOOH, o componente ácido fraco do tampão. 
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Uma vez que os volumes estão mudando, é prudente verificar 
quantos mols de reagentes e produtos seriam produzidos e, 
em seguida, dividir pelo volume final para obter as concen- 
trações, Antes da reação de neutralização, existem 0,300 mol 
de CH;COOH e CH;COO”. A quantidade de base adicionada 
€0,0050 L X 4,0 M = 0,020 mol. Neutralizar 0,020 mol de 


OM requer 0.020 mol de CH;COOH. Consequentemente, a 
quantidade de CHCOOH diminui em 0,020 mol e a quantida- 
de do produto da neutralização, CH;COO , aumenta em 0,020 
mo. Podemos criar uma tabela para verificar como a composi- 
ção do tampão varia em razão da sua reação com OH": 


ccoo) + orog) — WON + Chcooag) 
Antes da reação (moi) 0,300 0,020 Ema 0,300 
Variação (reagente limitante) (mol) -0.020 -0020 - +0,020 
Após reação (mol) 0280 o = 0320 


Cálculos de equilibrio: agora, voltamos para o equilibrio que 
determinará o pH do tampão, isto é a ionização do ácido acético. 


FREA een! (O) KOENA 


Usando as novas quantidades de CHCOOH e CH;COO” rema- 
nescentes no tampo após a reação com a base forte, podemos 
determinar o pH ao aplicar a equação de HendenonHasselbalch. 
O volume da solução é agora 1.000 L + 0,0050 L = 1,005 L por 
causa da adição da solução de NaOH: 


0320 mol/1,005L. 


PSA + gago mol/LAOSL 


430 


(b) Para determinar o pH de uma solução preparada pela adi- 
ção de 0,020 mol de NaOH a 1.00 L de água pura, em primeiro 
lugar, podemos determinar a concentração de OH” na solução, 


[OH] = 0,020 mot/1.005 L. = 0020Mt 
Aplicamos ewe valor na Equação 16.18 para calcular o pOH e. 


em seguida, usamos o valor de pOH calculado na Equação 
16.20 para obter o pH: 


POH = ~log[OH"] = -iog(0020) = +1.70 
pH = 14 — (+1,70) = 1230 


Tampão de 1,000 L 
0,300 M de CH;COOH Adicionar 5,0 ml de 
OIOOMdeCHICOO  NaOHlaq) 40M 


d -j 


pH aumenta em 
0,06 unidades de pH 


Comentário Observe que a pequena quantidade de NaOH 
altera significativamente o pH da água, já o pH do tampão 
varia pouco quando o NaOH é adicionado, como resumido na 
Figura 11.4. 


Para praticar: exercício 1 

Qual das seguintes afirmações é verdadeira? (a) Se você adi- 
cionar um ácido ou uma base forte a um tampão, o pH nunca 
será alterado, (b) Para fazer cálculos em que é adicionado um 
ácido ou uma base forte a um tampão, basta usar a equação de 
Henderson-Haselbalch. (c) Bases fortes reagem com ácidos 
fores, mas não com ácidos fracos. (d) Se você adicionar um 
ácido ou uma base fone a um tampão, o pR, ou pk do tam- 
pão vai mudas. (e) Para fazer cálculos em que um ácido ou 
uma base forte é adicionada a um tampão, é preciso calcular as 
quantidades de substâncias a partir da reação de neutralização 
e, em seguida, balancear. 


Para praticar: exercício 2 
Determine (a) o pH original do tampão descrito no Exercício 
resolvido 17.6, depois da adição de 0,020 mol de HCI; e (b) o 
PH da solução que resultaria da adição de 0,020 mol de HCI a 
1.00L de água pura. 


Adicionar 5,0 mL de 
1,000 L de H;0 Nata) 4,0 M 
— Rá mos 
pH aumenta em 
8530 unidades de pH 


A Efeito da adição de uma base a uma solução tampão e ò água. 
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As reações químicas que ocorrem nos seres vivos são, muitas 
vezes, extremamente sensíveis ao pH. Muitas das enzimas que 
catalisam reações bioquímicas importantes são eficientes ape- 
nas dentro de uma faixa estreita de pH. Por essa razão, o corpo. 
humano mantém um notável e complexo sistema de tampões. 
O sangue, fluido que transporta o oxigênio por todas as paries 
do corpo, é um dos exemplos mais notáveis da importância dos 
tampões nos seres vivos, 

O sangue humano (em um pH normal de 735 a 745. Qualquer 
desvio dessa faixa pode tr efeitos extremamente danosos à esta- 
bilidade das membranas celulares, às estruturas das proteinas e à 
atividade das enzimas. Caso o pH fique abaixo de 6,8 ou acima de 
7,5, haverá um risco que pode ser fatal. Quando o pH baixa mais 
que 7,35, a condição é chamada acidose; e quando sobe acima de 
7AS, a condição é chamada alcalose. A acidose é a tendência mais 
comum porque o metabolismo normal gera vários ácidos no corpo. 
O principal sistema tampão usado para controlar o pH no san- 
gue é o sistema tampão ácido carhônico-bicarbonato. O ácido 
carbônico (HCO) e o fon bicarbonato (HCO; ) são um par 
ácido-base conjugado. Além disso, o ácido carbônico pode se 
decompor em dióxido de carbono e água. Os principais cquili- 
brios envolvidos nesse sistema são: 


Hº(a4) + HCOS (ag) = 
HCO (as) == H.0(1) + CO:(g) 


Virios aspectos desses equilibrios são notáveis, Em primeiro lugar, 
apesar de o ácido carbônico ser diprótico, o fon carbonato (CO;*-) 
não é importante nesse sistema. Em segundo lugar, um dos 
componentes desse equilíbrio, CO», é um gås que fomece um 
mecanismo para o corpo se ajustar sos equilibrios. A remoção 
de CO; por exalação desloca o equilíbrio para a direita, conso- 
mindo fon H°. Em terceiro lugar, o sistema tampão no sangue 
opera a um pH de 7,4, que é completamente removido do valor 
do pKa de HCO) (6,1 na temperatura fisiológica). Para que o 
tampão tenha pH de 74, a razão [base ácido) deve ser igual a 
20. No plasma sanguíneo normal, a» concentrações de HCO, € 
HCO; são aproximadamente 0.024 M e 0,0012 M, respectiva- 
mente. Como consequência, o tampão tem alta capacidade para 
neutralizar o dida adicional, porém apresenta baixa capacidade 
para neutralizar a base adicional. 

Os principais órgãos que regulam o pH do sistema tampão ácido 
Carböðnco-bicarbonato são os pulmões e os nns. Quando a con- 
centração de CO; mumenta. os equilibrios na Equação 17.10 
são deslocados para a esquenta, levando à formação de H e a 
uma queda no pH. Essa variação é detectada por receptores no 
cérebro que disparam um reflexo para respirar mais rápido e 
mais profundamente, aumentando a velocidade de eliminação 
de CO; dos pulinões € deslocando o equilibrio de volta para 
a direita Quando o pH no sangue fica excessivamente alto, os 
fins removem HCO; do tangue. Isso desloca as concentrações 
no equillbrio para a esquerda, levando a concentração de W°. 
Conseguentemente, o pH diminui. 

A regulagem do pH do plasma sanguineo está diretamente rela- 
ciomada ao transporte efetivo de ©; para o» tecidos compórcos. 


117.10] 


O oxigênio é carregado pela proteina hemoglobina, encontrada 
nas células de glóbulos vermelhos (Figura 17.5). A bemoglo- 
bina (Hb) liga reversivelmente tanto o Hº quanto o O. Essas 
duas substâncias competem pela Hb, e esta competição pode ser 
representada de maneira simplificada polo seguinte equilíbrio: 


Home + uan 


e = HbO; + H* 
O oxigênio entra no sangue pelos pulmões, passa para dentro 
das células dos glóbulos vermelhos e se liga à Hb. Quando o 
sangue atinge os tecidos nos quais a concentração de Os é baixa, 
o equilíbrio na Equação 17.11 é deslocado para esquerda e O; 
é liberado. 

Em períodos de esforço vigoroso, três fatores atuam em conjun- 
to para garantir a entrega de O% aos tecidos ativos. O papel de 
cada fator pode ser compreendido pela aplicação do princípio de 
Le Chatêlier à Equação 17.11: 


1. Oz é consumido, fazendo com que as concentrações no equi- 
Mio se destaquem para a esquenda, liberando mais O 

2 Grandes quantidades de CO; são produzidas pelo metabolis- 
mo, aumentando [H°] € fazendo com que as concentrações 
mo equilibrio se desloquem para a esquerda, liberando O 

3. A temperatura corporal eleva-se. Visto que a Equação 17.11 
é exotérmica, o aumento da temperatura desloca as concen- 
trações no equilíbrio para a esquerda, liberando O) 

Além dos fatores que causam a liberação de O para os tecidos, 

a diminuição no pH estimula um aumento da taxa de respiração, 

que fornece mais Oz e elimina CO. Sem essa série elaborada de 

deslocamentos de equilírio e variações de pH, o O; nos tecidos 

se esgotaria rapidamente, impossibilitando mais atividade. Sob 

tais condições, a capacidade tamponante do sangue e u exalação 

de CO; pelos pulimhes são essenciais para impedir que o pH cala 

demais e provoque a acidon. 

Exercícios relacionados: 17.29, 17.97 


Taaza 17.5 Glóbulos vermelhos Mirogaña eletrônica de varredura 
dos gados vermelhos no sangue percorrendo um pequeno ramo de uma 
antra Esses gil tbm ceca e 0.910 esmero de dimero. 
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17.3 | TITULAÇÕES ÁCIDO-BASE 


Titulações são procedimentos em que um reagente é 
adicionado lentamente a uma solução de outro reagente, 
enquanto as concentrações de equilíbrio ao longo do ca- 
minho são monitoradas. == (Seção 4.6) Há duas razões 
principais para fazer titulações: (1) conhecer a concentra- 
ção de um dos reagentes, ou (2) conhecer a constante de 
equilíbrio para a reação. 

Em uma titulação ácido-base, uma solução que con- 
tém uma concentração desconhecida de base é adicionada. 
lentamente a um ácido (ou vice-versa). «so (Seção 4.6) 
Os indicadores ácido-base podem ser usados para sinali- 
zar o ponto de equivalência de uma titulação (o ponto em 
que as quantidades estequiometricamente equivalentes 
de ácido e de base foram conciliadas). Uma altemativa. 
é utilizar um medidor de pH para monitorar o progres- 
so da reação (Figura 17.6), produzindo uma curva de 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Em que direção pode-se esperar que o pH varie à medida que 
NaOH é adicionado à solução de HCI? 


titulação de pH, um gráfico de pH em função do volume 
de titulante adicionado. A forma da curva de titulação per- 
mite determinar o ponto de equivalência na titulação. A 
curva também pode ser usada para selecionar indicadores. 
apropriados e determinar K, do ácido fraco ou K da base 
fraca que está sendo titulada. 

Para entender por que as curvas de titulação têm deter- 
minados formatos, examinaremos três tipos de titulação: 
(1) ácido forte-base fonte; (2) ácido fraco-base forte; 
(3) ácido poliprótico-base forte. Também analisaremos 
brevemente como essas curvas se relacionam com aquelas. 
envolvendo bases fracas. 


TITULAÇÕES ÁCIDO FORTE-BASE FORTE 


A curva de titulação produzida quando uma base forte 
€ adicionada a um ácido forte tem o formato geral mostrado. 
na Figura 17.7. Essa curva descreve a variação de pH 
que ocorre à medida que se adiciona NaOH 0,100 M a 50,0. 
mL. de HCI 0,100 M. O pH pode ser calculado em vários 
estágios da titulação. Para facilitar a compreensão desses. 
cálculos, podemos dividir a curva em quatro regiões: 


1. pH inicial: o pH da solução antes da adição de qual- 
quer base é determinado pela concentração inicial 
do ácido forte, Para uma solução de HCI 0,100 M, 
1H" = 0,100 M e pH = -og (0,100) = 1,000. Assim, 
o pH inicial é baixo. 

2 Entre o pH inicial e o ponto de equivalência: à 
medida que NaOH é adicionado, o pH aumenta lenta- 
mente e, depois, de maneira mais rápida nas proximi- 
dades do ponto de equivalência. O pH da solução antes. 
do ponto de equivalência é determinado pela concen- 
tração do ácido que ainda não foi neutralizado, Esse 
cálculo é ilustrado no Exercício resolvido 17.7(a). 

3. Ponto de equivalência: no ponto de equivalência, 
uma mesma quantidade de matéria de NaOH e HCI 
reagiu, deixando apenas uma solução do seu sal, 
NaCI. O pH da solução é 7,00 porque o cátion de uma 
base forte (nesse caso, Na”) e o ânion de um ácido 
forte (nesse caso, CI”) não são nem ácidos nem bases 
e não têm efeito apreciável no pH oco (Seção 6.9). 

4. Depois do ponto de equivalência: o pH da solução 
após o ponto de equivalência é determinado pela con- 
centração do excesso de NaOH na solução. Esse cál- 
culo é ilustrado no Exercício resolvido 17,7(b). 


Cálculos de uma titulação ácido forte-base forte 
Calcule o pH quando as seguintes quantidades de solução 0.100 M de NaOH forem adicionadas a 50,0 ml. de solução 0,100 M 
de HCI: (a) 49,0 mL: (b) 51.0 mL. 


SOLUÇÃO 

Analise Deve-se calcular o pH em dois pontos na titulação de 
um ácido forte com uma base forte. O primeiro ponto é exata- 
mente anterior ao ponto de equivalência, logo, esperamos que 
O pH seja determinado pela pequena quantidade de ácido fone 


que ainda não foi neutralizada. O segundo ponto é exatamen- 
te após o ponto de equivalência, de modo que esperamos que 
esse pH seja determinado pela pequena quantidade de excesso 
de base fonte. 
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Planeje (a) À medida que a solução de NaOH é adicionada à de 
HCI, H'(ag) reage com OH (ag) para formar HO, Tanto Na” 
quanto CT são fons espectadores, exercendo um efeito despre- 
vel sobre o pH, Para determinar o pH da solução, devemos de- 
terminar a quantidade de matéria de H” originalmente presente 
e a quantidade de matéria de OH” que foi adicionada. Depois, 
podemos calcular a quantidade de matéria de cada fon que per. 
manece após a reação de neutralização. Para calcular [H*] e o 
pH, também devemos lembrar que o volume da solução aumen- 
tou conforme adicionamos o titulante, diluindo a concentração 
de todos os soltos presentes. Portanto, é melhor vatar primeiro 
com quantidade de matéria (em mols) e, depois, converter para 
concentração em quantidade de matéria usando volumes totais 
de solução (volume de ácido mais volume de base). 

Resolva A quantidade de matéria de H* na solução original de 
HCI é dada pelo produto do volume da solução e sua concen- 
tração em quantidade de matéria. 


0.100 mol de H* 
mon a mia aeae) 


= 500 x 10moldeH* 


Analogamente, a quantidade de matéria de OH" em 49,0 ml- 
de NOH 0.10001 é 

010 molde OH 

(amo emo (PETER) 


= 490 x 10° mol de OH 


Uma vez que ainda não atingimos o ponto de equivalència, 
existe mais quantidade de matéria de H presente do que de 
OH". Assim, OH" é o reagente limitante, Cada mol de OH 
reagirá com um mol de H". Usando a convenção introduzida 
no Exercício resolvido 176, temos 


Weg) + Orig) — Hon 


Antes da reação (mol) 


50x10 


49x102 


Variação (reagente imitante) (mo) 


=490x 107 


=490x 103 


Após reação (mol) 


010x10? 


O volume da mistura reacional aumenta à medida que a solu- 
ção de NaOH é adicionada à de HCI. Portanto, nesse ponto da 
titulação, a solução tem volume igual a 

SOOmL + 490mL = 990mL = 049990 
Assim, a concentração de H°(ag) na solução é 


ol de H*( 3 
qu = Udo tag) | 0.10 x 10? mol 


O pH corespondente é igual a 
=log(L0 x 10) = 300 


Planeje (b) Procedemos da mesma forma que fizemos no item 
(2), mas, neste caso, passamos do ponto de equivalência e te- 
mos mais OH na solução do que H°. Como antes, a quantidade 
de matéria inicial de cada reagente é determinada a partir dos 
seus volumes e concentrações. O reagente presente em menor 


rp pro DO quantidade estequiomética (o reagente limitante é consumido 
= 10 X 1024 completamente, deixando um excesso de fon hidróxido. 
Resolva 
Wag) + oag) — Hon 
Antes da reação (mol) 500x102[ sox] — 
Variação (reagente imitante) (mol) | -500x 10? | -5,00x 103 — 
Após reação (ol) g oox] = 


Nesse caso, o volume total da solução € 
S00mL + S1OmL = 10L0mL = 0,1010L 
Dessa forma, a concentração de OH (aq) na solução é: 


„mols de OH (09) 010 x 10° mol 
[OH] = Tosdesolação ” GIDIOL 


10x 1024 


Etemos 


POH = —log(10 x 10°) = 3400 
pH = 1400 — pOH = 1400 — 3,00 = 11,00 


Comentário Note que o pH aumentou apenas duas unidades, 
de 1,00 (Figura 17.7) para 300, depois da adição dos primeiros 
49,0 ml. de solução de NaOH. No entanto, saltou oilo unidades de 
PH, de 3,00 para 11,00, à medida que 2.0 ml de solução de base 
foram adicionados perto do ponto de equivalência Tal ascensão 
rápida em pH próximo ao ponto de equivalência é uma caracterís- 
tica de titulações que envolvem ácidos fortes e bases fortes. 
Para praticar: exercício 1 

Uma titulação ácido-base € realizada: 250,0 mL de uma 
concentração desconhecida de HCI (aq) são titulados para o 
ponto de equivalência, com 3677 mL de uma solução aquosa 
de 0,1000 M de NaOH. Qual das afirmações a seguir não é 
válida para essa titulação? 
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(a) A solução de HCI é menos concentrada do que a de NaOH. 
(b) O pH € inferior a 7 após a adição de 25 ml. de solução de 
NaOH. 

(6) O pH no ponto de equivalência é 7,00. 

(d) Se mais 1,00 mL de solução de NaOH for adicionado de- 
e e pó de ido pda São sc sp 
a700. 


E) No ponto de equivalència, a concentração de OH” na solu- 
S306 367X 10? M. 

Para praticar: exercício 2 

Calcule o pH quando as seguintes quantidades de HNO; 
0,100 M forem adicionadas a 25,0 ml. de solução 0,100 M de 
KOH: (a) 24,9 mL; (b) 25,1 mL. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual volume de NaOH (aq) seria necessário para atingir o ponto de equivalência se a concentração da base adicionada fosse 0,200 M? 


pH 


ml. de NaOH 
a OD) sigo 
@ a “de um ácido forte com 
uma base forte. Oph da 
om curva de titulação para 50,0 
@ o| @o P de una sagho OM 
de bodo rir com 
dama solução 0,100 M de 
EE ÉH consumido quando | gy H” completamente |g Nenhum H restou para” NaOH (ag). Para factar a 
Eora OH" é adicionado, meutraizado por || reagir com excesso de E 
titulação. formando Hh <70) | OH-(pH=7; H>7, 
LO (pH <70)) | OH(9H=70) || OH (PH>) des e va 
A titulação de uma solução de base for- 14 
te com uma solução de ácido forte produzi- 
ria uma curva análoga de pH versus ácido n 
adicionado. Entretanto, nesse caso, o pH 
seria alto no início da titulação e baixo no 10] 
nal (Figura 17.8). O pH no ponto de equi 
valência ainda é 7,0 (a 25 *C), exatamente 3| 
como a titulação ácido forte-base forte. a 
Reflita “i À Figura 17.8 Titulação 
' de uma base forte, com 
Qual é o pH no ponto de equivalência quando 2 H um ácido forte. Cuna de pH 
0,10 M de HNO; é usado para titular um volume ! pr dação des de 
de solução contendo 0,30 g de KOH? 01020 30 40 50 60 70 80 SMisohdo Vea 


BO base forte com urna oução 


pdoe ça 0,100 M de um ácido forte. 
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TITULAÇÕES ÁCIDO FRACO-BASE FORTE 


A curva para titulação de um ácido fraco por uma 
base forte tem formato semelhante à curva na Figura 17.7. 
Considere, por exemplo, a curva de titulação de 50,0mL 
de ácido acético 0,100 M com NaOH 0,100 M, mostrada 
na Figura 17.9. Podemos calcular o pH nos pontos ao 
longo dessa curva, usando os princípios que abordamos 
anteriormente, ou seja, dividir a curva em quatro regiões: 
1. pH inicial; usamos K, para calcular o pH, como mos- 
tramos na Seção 16.6. O pH calculado de CH;COOH 
0,100 M é 2,89, 


2. Entre o pH inicial e o ponto de equivalência: an- 
tes de atingir o ponto de equivalência, o ácido está 
sendo neutralizado e a sua base conjugada está sendo 
formada: 


CH;COOH(ag) + OH (aq) 
— CH;CO0" (aq) + HiO(1) 


Portanto, a solução contém uma mistura de 
CH;COOH e CHSCOO”. O cálculo do pH nessa região 
envolve duas etapas. Em primeiro lugar, analisamos a 
reação de neutralização entre CH;COOH e OH” para 


1712) 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se o ácido acético que está sendo titulado aqui fosse substituido por ácido clordrico, a quantidade de base necessária para atingir 
o ponto de equivalência sofreria variação? O pH no ponto de equivalência seria alterado? 


PH>70 no ponto de 


Ú Soio de 
CH;COOH(o0) 
artes da titulação. 


Figura 17.9 Titulação de um ácido fraco com uma base forte. Cera e př para ttulaço de 50,0 ml de uma soluço 0,100 M de dido 
actio com uma solução 0,100 M de NaOH (ag). Para facilitar a compensãa, as moléculas de água foram omitidas da ate molecular 
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determinar [CH;COOH] e [CH;COO”]. Em seguida, cal- 

culamos o pH desse par tampão usando os procedimentos 

desenvolvidos nas seções 171 e 172. O procedimento geral 

estárepresentado na Figura 17.10 e ilustrado no Exercício 

resolvido 177. 

3. Ponto de equivalência: o ponto de equivalência é 
atingido após a adição de 50.0 mL de NaOH 0.100 M 
a 50,0 mL de CH;COOH 0,100 M. Nesse ponto, 
5,00x 107º mol de NaOH reage completamente com 
5,00 x 107* mol de CH;COOH para formar 5,00 x 
10? mol de CH;COONa. O fon Na" desse sal não 
tem efeito significativo no pH. Entretanto, o fon 
CHSCOO” é uma base fraca cuja reação com água 
não € desprezível, e o pH no ponto de equivalência 
é, consequentemente, maior que 7. De modo geral, 
o pH no ponto de equivalência está sempre acima de 
7 em uma titulação ácido fraco-base forte, porque o 


Anion do sal formado é uma base fraca. O procedi- 
mento para o cálculo do pH da solução de uma base 
fraca é descrito na Seção 167 e mostrado no Exercício 
resolvido 17.8. 

Depois do ponto de equivalência: nessa região, 
[OH resultante da reação de CH;COO” com água 
é desprezível em relação a [OH] resultante do ex- 
cesso de NaOH. Portanto, o pH é determinado pela 
concentração de OH" a partir do excesso de NaOH. 
Portanto, o método para calcular o pH nessa região 
é parecido com aquele ilustrado no Exercício resol- 
vido 17.7(b). Assim, a adição de 51,0 mL de NaOH 
0,100 M a 50,0 mL. de HCI 0,100 M ou CH;COOH 
0,100 M produz o mesmo pH, 11,00. Observe nas 
figuras 17.7 e 17.9 que as curvas de titulação do 
ácido forte e do ácido fraco são iguais no ponto de 
equivalência. 


Reação de neutralização: 
[HA] diminui 
TA aumenta 
Solução Calcular novos Use Ka, [HA] 
contendo —— HA+OW — A+HO —e vaoresde —> elA]para 
ácido fraco Adicionar IHAJe [A] calcular [10] 


base forte 


Em 


Figura 17.10 Procedimento para cálculo de pH quando um ácido fraco é neutralizado parcialmente por uma base forte. 


Cálculos para uma titulação ácido fraco-base forte 
Calcule o pH da solução formada quando 45,0 ml. de NaOH 0,100 M forem adicionados a 50,0 mL de CHjCOOH 0,100 M 


(Kg = 18X 105, 


SOLUÇÃO 

Analise Deve-se calcular o pH antes do ponto de equivalência 
da titulação de um ácido fraco com uma base forte. 

Planeje Primeiro, devemos determinar a quantidade de maté- 
ria de CHCOOH e CH;COO” presente após a reação de peu- 
tralização (cálculo estequiométrico). Então, calculamos o pH 
usando Ky, [CHCOOH] e [CH;COO" (cálculo de equilibrio). 
Resolva 

Cálculo estequiomérico: o produto do volume pela concentra- 
ção de cada solução fornece a quantidade de matéria de cada 
reagente presente antes da neutralização: 


= 500 x 10molCH;COOH 


00 mot de! 
(04450 esotas) (SO de 


= 4,50 X 10° mol de NaOH 


450% 10° de NaOH consome 4,50X 10? de CH;COOH: 


CHCOOH) + Otag) — Choo + Hom) 


Antes da reação (mol) 500x102] 450x102 o — 
Variação (reagente imitante) (mo) | —4.50X 1077 | -450x107 | +450x102 = 
Após ração (mol) 050x103] O 490x107 5 
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O volume total da solução é: 
45,0 mL. + 50,0 mL =950 mL. = 0,0950 L 


As concentrações em quantidade de matéria resultantes de 
CHsCOOH e CH;COO” após a reação são, portanto, 


950 x 10? mol 
tenscoon) = ET et 7 OOS 
tctcoo] - 0X 10200. goma 


Cálculo do equilibrio: o equilibrio entre CH;COOH e 
CHSCOO” deve obedecer à expressão da constante de acidez 


pero COOK: 
[remco] P 
Temcoon] ~” 18x 105 
Resolvendo para [H"), temos: 
é = g, x Coon] 
(°= 4% Temco] 
= (18x 10) x (G0) = 20x 10ta 


pH = -log(20 x 10) = 570 


Comentário Poderíamos ter achado igualmente o pH usando a 
equação de Henderson-Hasselhalch na última etapa. 

Para praticar: exercício 1 

Se você pensar cuidadosamente sobre o que acontece durante 
o curso de uma titulação ácido fraco-base forte, poderá apren- 
der algumas lições muito interessantes. Por exemplo, vamos 
rever a Figura 179 e fingir que desconhecemos que o ácido 
acético era o ácido a ser titulado. É possível descobrir o pk 
“de um ácido fraco simplesmente pensando na definição de Ka 
e olhando para o ponto cento da curva de titulação. Qual das. 
seguintes opções é a melhor maneira de se fazer isso? 

(a) No ponto de equivalência, pH = pk. 

(BA meio caminho do ponto de equivalência, pH = pKa- 
(6) Antes de qualquer base ser adicionada, pH = pk 

(4) No topo do gráfico com excesso de base adicionada, 
PH=pk, 

Para praticar: exercício 2 

(a) Calcule o pH na solução formada pela adição de 10,0 ml. 
de NaOH 0,050 M a 40,0 ml. de ácido benzoico 0.0250 M 
(CHCOOH, K, = 63X 107%, 

(b) Calcule o pH na solução formada pela adição de 10,0 ml- 
Se HC1 0,100 M a 20,0 ml. de NH 0,100 M. 


A fim de controlar ainda mais a evolução do pH em função da base adicionada, podemos calcular o valor do pH 


no ponto de equivalência. 


) Ri RES 
Cálculo do pH no ponto de equivalência 


Calcule o pH no ponto de equivalência na titulação de 50,0 mL de CH;COOH 0,100 M com NaOH 0,100 M. 


SOLUÇÃO 

Analise Deve-se determinar o pH no ponto de equivalência 
da titulação de um ácido fraco com uma base forte. Como a 
neutralização de um ácido fraco produz o seu ânion, uma base 
conjugada capaz de reagir com água, esperamos que o pH no 
ponto de equivalência seja maior que 7. 

Planeje A quantidade inicial de matéria de ácido acético € 
igual à quantidade de matéria de fon acetato no ponto de equi- 
valência. Usamos o volume da solução no ponto de equivalên- 
cia para calcular a concentração de fon acetato. Visto que o fon 
acetato é uma base fraca, podemos calcular o pH usando K e 
[CH;C007. 

Resolva A quantidade de matéria de ácido acético na solução 
inicial € obtida a partir do volume e da concentração em quan- 
tidade de matéria da solução. 


Mols = M X L = (0,100mol/L)(00500L) 
= 500 x 10? mol de CH;COOH 


Portanto, 5,00 X 107? mol de CH;COO” é formado. Serão ne- 
cessários 50,0 mL de NaOH para alcançar o ponto de equiva- 
ncia (Figura 17.9). O volume dessa solução de sal no ponto 
de equivalência representa a soma dos volumes de ácido e 
base, 50,0 ml. + 50.0 mL = 100,0 mL =0,1000 L. Portanto, a 
concentração de CH;COO” 


540 x 10° mol 
OIL 


[CH;c007] vason 


O fon CHSCOO € uma base fraca: 
CHCOO™(ag) + H:O() = CH;COOH(ag) + OH(ag) 
O K, para CH;COO" pode ser calculado a partir do valor de 


K do seu ácido conjugado, Kp = K IKa = (10x 10 (I,8 x 
10%)=5,6x 10°. Ao aplicar a expressão de K, temos: 
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ta) 


Toso — 


_ Icucoon jon 
[criscoo"] 


K =s6x 10º 


Fazendo a aproximação de que 0,0500 — x = 0,0500 e resol- 
vendo para x, temos x= [OH ]=5,3X 10 M, que fornece um 
pOH=528 e um pH =8,72. 

Confira O pH está acima de 7, como esperado para o sal de 
um ácido fraco e uma base forte. 


Para praticar: exercício 1 
Por que o pH no ponto de equivalència € maior do que 7. 
“quando você titula um ácido fraco com uma base forte? (a) Há 


excesso de base forte no ponto de equivalência, (b) Há excesso. 
“Se ácido fraco no ponto de equivalência. (c) A base conjugada 
formada no ponto de equivalência é uma base forte (d) A base 
conjugada formada no ponto de equivalência reage com água. 
(6) Essa declaração é falsa: o pH é sempre igual a 7 em um 
ponto de equivalência de uma titulação de pH. 

Para praticar: exercício 2 

Calcule o pH no pomo de equivalência quando (a) 40,0 ml de. 
ácido benzoico 0,025 M (CJHSCOOH, Ky = 6,3 X 103) são 
titulados com NaOH 0.050 M: (b) 40,0 mL. de NH3 0.100 M 
são titulados com HC1 0,100 M. 


A curva de titulação de pH de uma titulação de ácido 
fruco-base forte (Figura 17.9) difere da curva para uma 
titulação de ácido forte-base forte (Figura 17.7) de três 
maneiras evidentes: 


1. A solução do ácido fraco tem um pH inicial maior que 
a solução de um ácido forte com mesma concentração. 

2. A variação de pH na parte de crescimento rápido da 

curva próxima ao ponto de equivalência é menor para 

o ácido fraco do que para o ácido forte. 

O pH no ponto de equivalência está acima de 7,00 

para a titulação do ácido fraco. 


Reflita 


Descreva as razões pelas quais a terceira afirmação vista ante- 
riormente é verdadeira 


Quanto mais fraco o ácido, mais pronunciadas tor- 
nam-se essas diferenças. Para ilustrar esse ponto, anali- 
se a família de curvas de titulação mostradas na Figura 
12.11, Observe que à medida que o ácido fica mais fraco 
(isto é, Ka toma-se menor), o pH inicial aumenta e a va- 
riação do pH próximo ao ponto de equivalência torna-se 
menos marcante. Além disso, o pH no ponto de equiva- 
lència aumenta da maneira uniforme à proporção que Ka 
diminui, porque a força da base conjugada do ácido fraco 
aumenta. É virtualmente impossível determinar o ponto 
de equivalência quando pk, é 10 ou maior, porque a va- 
ração do pH é demasiada pequena e gradual. 


TITULANDO COM UM INDICADOR 
ÁCIDO-BASE 


Muitas vezes, em uma titulação ácido-base, usa-se 
um indicador em vez de um medidor de pH. O indica- 
dor é um composto que muda de cor em uma solução ao 
longo de um intervalo de pH específico. Idealmente, um 
indicador deve mudar de cor no ponto de equivalência em 
uma titulação. No entanto, na prática, o indicador não pre- 
cisa marcar com precisão o ponto de equivalência. O pH 
varia muito rapidamente perto do ponto de equivalência 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


De que maneira o pH no ponto de equivalência varia à medida 
que o ácido a ser titulado toma-se mais fraco? De que forma 
vara o volume de NaOH (ag) necessário para atingir o ponto 
de equivalência? 


14 


T 
12 


0 10 


w 30 40 50 o 


Figura 17.11 Um conjunto de curvas mostrando o efeito da 
Força do ácido sobre as caracteristicas da curva de titulação, 
quando um ácido fraco é titulado por uma base forte. Cada ca 
representa a vação de 0.0 mt de ido 0.10 M com NaOH O, 10 M. 


e, nessa região, uma gota de titulante pode alterar o pH 
por várias unidades. Desse modo, um indicador que ini- 
cia e termina a sua mudança de cor em qualquer parte da 
elevação rápida da curva de titulação fornece uma medida 
suficientemente precisa do volume de titulante necessário 
para alcançar o ponto de equivalência. O ponto de uma 
titulação em que a cor do indicador muda é chamado 
ponto final, para distingui-o do ponto de equivalência do 
qual se aproxima. 

A Figura 17.12 mostra a curva de titulação de uma 
base forte (NaOH) com um ácido forte (HCI). Verificamos 


780 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


a fenolftaleina como indicador, pois a 
mudança de cor ocorre nessa faixa (Figura 
16.8). Vários outros indicadores também 
seriam satisfatórios, incluindo o vermelho 
de metia, o qual, como mostra a banda de 
cor inferior na Figura 17.12, muda de cor no 
intervalo de pH de 4,2 a 6,0 (Figura 16.8). 

Como observado na discussão da 
Figura 17.11, visto que a variação de pH 
próximo ao ponto de equivalência torna- 
~se menor à medida que Ka diminui, a 
escolha do indicador para uma titulação 
ácido fraco-base forte é mais crítica do 
que para uma titulação ácido forte-base 
forte. Quando CH;COOH 0,100 M (K, = 
1,8X 1075) é titulado com NaOH 0,100 M, 
por exemplo, o pH aumenta rapidamente 
apenas no intervalo entre cerca de 7 e 11 
(Figura 17.13). Assim, a fenolftaleina € 
um indicador ideal porque muda de cor na 
faixa de pH entre 8,3 e 10,0, próximo ao 
PH no ponto de equivalência. Entretanto, 
o vermelho de metila é uma escolha ruim 
porque sua mudança de cor ocorre entre 
4,2 € 6,0, ou seja, bem antes de atingir o 
ponto de equivalência. 

A titulação de uma base fraca (como 
NHs 0,100 M) com uma solução de 
“do forte (como HCI 0,100 M) leva à curva de titulação, 
mostrada na Figura 17.14. Nesse exemplo, o ponto de 
equivalência ocorre com pH =5.28. Assim, o vermelho de 
metila seria um indicador ideal enquanto a fenolftaleina 


E 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


O vermelho de metila é um indicador adequado para a titulação de um ácido 
forte com uma base forte? Explique sua resposta. 


Ponto de equivalência HERE 


0 10 20 30 40 w 60 W 80 


ml. de CI 
1% Uso de Indicadores de cor para titulação de base 
com ácido forte. Tanto a fencifaleina quarto o vermelho de metia 
matam de cor na parte de elevação acenda da una de tação 


pela parte vertical da curva que o pH varia rapidamente, 
de cerca de 11 para 3, perto do ponto de equivalência. 
Consequentemente, um indicador para essa titulação pode. 
alterar a cor em qualquer ponto dessa faixa. A maioria das. 
titulações de ácido forte-base forte é realizada utilizando 


Indicador fenolfateina 
Intervalo de mudança de cor: 83 < pH < 10,0 


Indicador vermelho de metila 
pa trato de mudança de cor: 42 < pH < 60 


g: 


ou ) a 
é f ' 
4 | 4 f 
Dust TO 
00 20 30 40 50 6 70 80 Oo 20 30 w so 6 70 8 

mL de NOH mi. deNaoH 

Indicador adequado para titulação ácido | Indicador inadequado para titulação ácido 
fraco base forte, pos o ponto de equivalència | fraco-base forte, pois a mudança de cor 
A e A EA, ee artes do porto de equânia 


Figura 17.13 Indicador adequado e inadequado para a titulação de um ácido fraco com uma base forte. 
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Indicador fenolftaleina 
Intervalo de mudança de cor: 8.3 < pH < 10,0 


Indicador vermelho de metila 
Intervalo de mudança de cor: 4,2 < pH < 6,0 


sa IEE 


fraca deido forte. posa mudança de cor 
ocorre antes do ponto de equaalência 


fraca ácido forte. po o ponto de equivalência 


Indicador adequado para ttulação de base 
“ocorre dentro do etervalo de mudança de cor. 


Figura 17.14 Indicador adequado e inadequado para a titulação de uma base fraca com um ácido forte. 


Reflita 


Por que a escolha do indicador é mais importante para 
uma titulação ácido fraco-base forte do que para uma 
de ácido forte-base forte? 


TITULAÇÕES DE 
ÁCIDOS POLIPRÓTICOS 

Quando ácidos fracos apresentam mais de um 
átomo de H ionizável, a reação com OH” ocor- 
re em uma série de etapas. A neutralização do 
HsPO; prossegue em dois estágios (o terceiro H 
está ligado ao P e não ioniza): 


HyPOs(ag) + OH (ag) 
— POr (a) + HOM (1713) 


HPOy (aq) + OH (aq) 
— HPO (aq) + H:0(1) 10734) 


Quando as etapas de neutralização de um áci- 
do poliprótico ou base polibásica estão suficiente- 
mente separadas, a titulação apresenta múltiplos 
pontos de equivalência. A Figura 17.15 mostra 
os dois pontos de equivalência que correspondem 
às equações 17.13 17,14. 


“2 é da Ze 


EZA EEES da HPO éa 
espécie domnarte. 


% 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100110 
mL de NOH 

Figura 17.15 Curva de dação de um cido dipróticn. Aa 

mei avatção de pH quando SL O) 0.0 M são os 

ENON a 10M. 
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Reflita 


Esboce uma curva de titulação aproximada para a titulação de 
NayCOs com HCL 


Pode-se usar dados de titulação, como mostra a Fi- 
gura 17.15, para descobrir os pK,s do ácido poliprótico 
fraco, Por exemplo, vamos escrever as reações Kay € Kia 
para o ácido fosforoso: 


HyPOs(aq) = H;POs (ag) + H*(aq) 
ci 


HPOy'(aq) ==: HPOZ” (aq) + H*(ag) 
g = (PORN) 
se HO; 
Se reorganizarmos essas expressões de equilíbrio, ob- 
teremos equações de Henderson-Hasselbaleh: 


HPOy 
pH = pKa + veio 


HPO- 


Portanto, se as concentrações de cada um dos pares 
de ácidos e bases conjugados fossem idênticas para cada 
equilíbrio, log (1) = O e, assim, pH = pKa. No entanto, 
quando isso acontece durante a titulação? No início da 
titulação, o ácido é HyPOs; mas, no primeiro ponto de 
equivalência, tudo se converte em HPOJ". Portanto, a 
meio caminho do primeiro ponto de equivalência, metade. 
do HyPO; é convertido em H;PO;. Consequentemente, 
a meio caminho do ponto de equivalência, a concentra- 
ção de HyPO; é igual à de HoPOY”, e nesse ponto pH = 
PKar- Lógica semelhante é válida para a segunda reação 
de equilíbrio: a meio caminho de seu ponto de equivalên- 
cia, pH = pkga. 

Podemos, então, verificar os dados de titulação e 
estimar os pgs para o ácido poliprótico diretamente a 
partir da curva de titulação. Esse procedimento é especial- 
mente útil quando estamos tentando identificar um ácido 
poliprótico desconhecido. Na Figura 17.15, por exemplo, 
o primeiro ponto de equivalência ocorre para 50 mL de 
NaOH adicionado, A meio caminho do ponto de equiva- 
Jência, corresponde a 25 mL de NaOH. Visto que o pH a 
25 mL de NaOH é de cerca de 1,5, podemos estimar pKa 
= 1,5 para o ácido fosforoso. O segundo ponto de equiva- 
lència ocorre em 100 mL de NaOH adicionado; a meio 
caminho (a partir do primeiro ponto de equivalência), é 
de 75 mL de NaOH adicionado. O gráfico indica que o 


pH em 75 mL de NaOH adicionado é de cerca de 6.5. 
Portanto, estimamos o pKs> do ácido fosforoso em 6,5. 
Os valores reais para os dois pKs são pKa = 1,3 e pKa = 
677 (valores próximos de nossas estimativas). 


17.4 | EQUILÍBRIOS DE 
SOLUBILIDADE 


Os equilíbrios que examinamos até aqui envolveram 
ácidos e bases. Além disso, foram homogêneos; isto é, 
todas as espécies estavam na mesma fase, A partir deste 
momento, vamos analisar neste capítulo os equilíbrios. 
envolvidos na dissolução ou na precipitação dos compos- 
tos iônicos. Essas reações são heterogêncas, 

A dissolução e a precipitação de compostos são 
fenômenos que ocorrem tanto dentro de nós quanto 
ao nosso redor. Por exemplo, o esmalte dos dentes é 
dissolvido em soluções ácidas, provocando cáries dentá- 
rias; a precipitação de determinados sais nos rins produz. 
pedras nesses órgãos; as águas da Terra contêm sais que 
se dissolve quando elas passam sobre o solo e através 
dele; a precipitação de CaCO; proveniente da água do 
subsolo é responsável pela formação de estalactites e 
estalagmites no interior das grutas de calcário; entre 
tantos outros exemplos. 

Em nossa abordagem anterior sobre reações de pre- 
cipitação, consideramos algumas regras gerais para deter- 
minar a solubilidade de sais comuns em água <o> (Seção 
42), Essas regras fornecem a noção qualitativa quanto a um 
“composto ter solubilidade baixa ou alta em água. Por outro 
ado, ao analisar os equilíbrios de solubilidade, podemos 
fazer previsões quantitativas sobre a solubilidade. 


CONSTANTE DO PRODUTO DE 
SOLUBILIDADE, Kps 


Lembre-se de que uma solução saturada é aquela que 
está em contato com o soluto não dissolvido == (Se- 
são 13.2). Considere, por exemplo, uma solução aquosa sa- 
turada de BaSO., que está em contato com o sólido BaSO,. 
Por ser um composto iônico, o sólido é um eletrólito forte 
“e produz fons Ba?*(ag) e SOy (aq) quando dissolvido em 
“água, estabelecendo prontamente o seguinte equilíbrio: 


BasO,(s) ==* Bè” (ag) + SOF- (ag) 117.15) 
Assim como ocorre com qualquer equilibrio, a exten- 
são em que essa reação de dissolução acontece é expressa 
pela ordem de grandeza da sua constante de equilíbrio. 
Em virtude de essa equação de equilíbrio descrever a dis- 
solução de um sólido, a constante de equilíbrio, que indica 
quão solúvel é o sólido em água, é chamada de constante 
do produto de solubilidade (ou, simplesmente, produto 
de solubilidade), Essa constante é representada por Kps. 
“em que o subscrito ps significa produto de solubilidade. 


CAPÍTULO 17 ASPECTOS COMPLEMENTARES DO EQUILÍBRIO EM MEIO AQUOSO | 783 


) EXERCÍCIO RESOLVIDO 17.16 


Escrevendo expressões de produto de solubilidade (Kps) 
Escreva a expressão para a constante do produto de solubilidade para CaF; e procure o valor correspondente de Kpy no Apêndice D. 


SOLUÇÃO 

Analise Deve-se escrever a expressão da constante de equi- 
brio para o processo pelo qual CaF é dissolvido em água. 
Planeje Aplicamos as mesmas regras para escrever qualquer 
expressão da constante de equilibrio, excluindo o reagente só- 
lido da expressão. Supomos que o composto é completamente 
dissociado em seus fons constituintes: 


Cai(o) = CR (aq) +28 (ag) 
Resolva A expressão para Kp é 
Kp = [CPP 


No Apêndice D, vemos que Kp, tem valor de 3,9 1 


Para praticar: exercicio 1 
Qual das seguintes expressões indica corretamente a constante 
“de produto de solubilidade para AgiPO4 em água? (a) [Ag] 
IPOS) TAS UPOP MOTAS! PIPO LOIA UPO? T. 
(As! PIPOS P. 

Para praticar: exercício 2 

Fomeça as expressões da constante do produto de solubilidade 


cos valores de Kpy (consulte o Apêndice D) para: (a) carbonato 
e bário; (b) sulfato de prata. 


A expressio da constante de equilíbrio para o equi- 
Mbrio entre um sólido e uma solução aquosa de seus fons 
componentes (ps) é escrita de acordo com as mesmas 
regras aplicadas a qualquer expressão da constante de 
equilíbrio, Lembre-se de que os sólidos não aparecem nas 
expressões da constante de equilíbrio para equilíbrios he- 
terogêncos cce (Seção 15.4). 

Portanto, a expressão do produto de solubilidade para 
o equilíbrio expresso na Equação 17.15 é: 


Kp = [BÊ* 802] 


117.16) 


De modo geral, o produto de solubilidade (Kp) de um 
composto é igual ao produto da concentração dos íons 
envolvidos no equilíbrio, cada um elevado à potência do 
seu coeficiente na equação de equilíbrio. O coeficiente 
para cada fon na equação de equilíbrio também é igual ao 
seu subscrito na fórmula química do composto. 

Os valores de Kp, a 25 °C para muitos sólidos iðni- 
cos estão tabelados no Apêndice D. O valor de Kpy para 
BaSO, é 1,1 X 10719, um número muito pequeno, indi- 
cando que apenas uma diminuta quantidade do sólido será 
dissolvida em água a 25 °C. 


SOLUBILIDADE E Kps 


É importante fazer uma distinção cuidadosa entre 
solubilidade e constante do produto de solubilidade. 
A solubilidade de uma substância representa a quanti- 
dade dissolvida para formar uma solução saturada == 


(Seção 13.2), normalmente expressa em gramas de so- 
luto por litro de solução (g/L). Já a solubilidade molar 
éa quantidade de matéria de soluto dissolvida para for- 
mar um litro de solução saturada de soluto (M). A cons- 
tante do produto de solubilidade (Kp) € à constante de 
equilíbrio para o equilíbrio entre um sólido iônico e sua. 
solução saturada. 


Reflita 


Sem fazer o cálculo, determine qual desses compostos tem a 
maior solubilidade molar em água: AgCI (ps = 1,8 x 10779), 
AGB (Kps = 5,0 X 1079) ou Agi Kos = 8,3 X 10777). 


A solubilidade de uma substância pode variar con- 
sideravelmente em resposta a uma série de fatores. 
Por exemplo, a solubilidade de sais hidróxidos, como 
Me(OH)a, depende sobretudo do pH da solução. A so- 
lubilidade também é afetada pelas concentrações de ou- 
tros fons em solução, principalmente fons comuns. Em 
outras palavras, o valor numérico da solubilidade de 
determinado soluto é alterado conforme outras espécies. 
em solução variam. No entanto, a constante do produto 
de solubilidade, Kpn tem apenas um único valor para 
certo soluto em uma temperatura específica. A Figura 
17.16 resume as relações entre as várias expressões de 
solubilidade € Kps- 

Em princípio, é possível usar o valor de K,, de um 
sal para calcular a solubilidade sob uma variedade de 


* Ino é estritamente verdadeiro apenas para soluções muito dida, pois os valores de K ão, de certa forma. akerados quando aumenta a 
concentração total de substâncias inicas em água. Entretanto, ignoraremos esses efeitos, que são considerados apenas para trabalhos que precisam 


de excepcional exatidão. 
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Solubilidade em 
massa do composto = 
w) 
Peso da Equilibrio de 
Sormin solubilidade Pigura 17.16 Processo de conversão 
ah ente solubilidade € Kpy. A parir da 
Solubilidade molar empírica Concentração souisdade em massa, a as setas verdes 
do composto 7 moar para determinar Kps A parte de RS a5 
w p  detom setas vermehas pr determina a solbidade 


molar ou a sohbidade em massa. 


condições. Na prática, deve-se tomar muito cuidado a0 seção. A concordância entre a solubilidade medida e a cal- 
fazê-lo, pelas razões indicadas no quadro Olhando de per- culada a partir de Kp, costuma ser melhor para sais cujos. 
to: limitações dos produtos de solubilidade, ao final desta. fons têm cargas baixas (1+ e 1-) e não se hidrolisam. 


Cálculo de 
O cromato de prata sólido é adicionado à água pura a 25 *C, e parte do sólido permanece não dissolvida no fundo do frasco, 
A mistura é agitada por vários dias para certificar que o equilibrio entre Ag:CYO.(5) não dissolvido e a solução foi atingido. A 
análise da solução em equilibrio mostra que a concentração do seu fon prata é 1,3 X 10"! M. Supondo que Ag;CKO dissociase 
completamente em água e que não existem outros equilíbrios importantes envolvendo os fons Ag* ou CrO,™ em solução, calcule 


Kps à partir da solubilidade 


a Kpa para esse composto. 


soLução 

Analise Com base na concentração no equilíbrio de Ag” em 
uma solução saturada de Ags CO, devemos determinar o va- 
lorde Kpa para AgsCrOs. 

Planeje A equação do equilibrio e a expressão para Kpy são: 


ARCrOL(s) = 2 Ag*(u9) + CrO? (ag) 
Kp™ [Ag'PICHOS =) 


Parn clear Kpy precisamos das concentrações no equilibrio 
de Ag" e CrO;™. Sabemos que, em equilibrio, [Ag' 
107% M. Todos os fons Ag* e CrO? na solução são provenien- 
tes de AgsCTO, que se dissolve. Assim, podemos usar [48º] 
para calcular (C02). 
Resolva Com base na fórmula química do cromato de prata, 
sabemos que devem existir dois fons Ag“ em solução para cada 
fon CrO,™ em solução. Consequentemente, a concentração de 
CrO, é a metade da concentração de Ag”: 
2-) m (13X 10tmotde Ag'N /1 mol de COS” 
tore (2 Nasan) 


=65X10*M 
eKpé 
Ku = [A8 PCO] 
13 X 102P(65 x 1 


MESI 


Confira Obtemos um valor pequeno, como esperado para um 
sal pouco solúvel. Além disso, o valor calculado está de acordo. 
“com aquele apresentado no Apêndice D, 1,2% 10-12 

Para praticar; exercício 1 

Você adiciona 10.0 gramas de fosfato de cobre sólido (II), 
Cuy(PO.9;, a uma proveta e, em seguida, adiciona 100,0 ml. de 
“água no béquer em T= 298 K. O sólido parece não se dissol- 
ver. Espera um longo período de tempo, mexendo ocasional- 
mente, é acaba medindo a concentração de equilibrio de Cu?" 
(ag) na água como 5,01 X 10 * M. Qual é a Kpy do fosfato de 
cobre qm? 

(ms oix10+ 

m2sox 10! 

(0420x103 

(aa 16x 107 

(o 140x10 


Para praticar: exercício 2 
Uma solução saturada de Mg(OH) em contato com Mp(OH):6) 
näo dissolvido é preparada a 25°C. O pH da solução é determi- 
nado como 10.17, Supondo que não existem outros equilíbrios. 
simultâneos envolvendo os fons Mg?* ou OH” na solução, cal- 
cule K, para esse composto. 
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A Kp, para Cal € 3,9 X 10™ a 25 °C. Supondo que haja equilibrio entre o CaF sólido e o dissolvido, e que não existam outros 
equilíbrios importantes afetando as solubilidades, calcule a solubilidade de CaF em gramas por litro. 


SOLUÇÃO 

Analise Com base no valor de Kp, para CaF, devemos de- 
terminar a sua solubilidade. Lembre-se de que a solubilidade. 
“de uma substância é a quantidade que pode ser dissolvida no. 
solvente, ao passo que a constante do produto de solubilidade, 
Kpn uma constante de equilíbrio. 

Planeje Para pasar da Kpy à solubilidade, seguimos os passos 
indicados pelas setas vermelhas na Figura 17.16, Primeiro, es- 
crevemos a equação química da dissolução e elaboramos uma 


tabela de concentrações iniciais e no equilibrio. Em seguida, usa- 
tos a expressão da constante de equilibrio. Neste caso, conhe- 
cemos Kp, c, assim, resolvemos as concentrações dos fons em 
solução, Uma vez determinadas essas concentrações utilizamos 
a unidade de fórmula para determinar a solubilidade em g/l- 
Resolva Suponha que, inicialmente, nenhum sal tenha se dis- 
solvido e, então, deixe que x M de Ca dissocie-se completa- 
mente quando o equilibrio é atingido: 


G) = ahu) + 2Flog) 


Concentração inicial W) = 0 o 
Varação W) = a +a 
Concentração de equilibrio W | — x Ej 


A estequiometria do equilibrio determina que 2x M de F` são 
produzidos por cada x M de CaF que é dissolvido, Agora, usa- 
mos a expressão de Kp, € substitulmos as concentrações no 
equilíbrio para achar o valor de x: 


Kp ™ [CÈ [F = (1)(21)? = 4? = 39x 107% 


(Lembre-se de que YF = 12) Sendo assim, a solubilidade mo- 
lar de CaF} é 2,1 X 10% M. 


GEL 


4 


A massa de CaF que é dissolvida em água para formar | L 
de solução é: 


(E 78lgde Car; 


TL desolação Tmol de CaF; 


= 16 X 10” g CaF/L desolação 

Confira Esperamos um número pequeno para a solubilidade 
“de um sal pouco solúvel. Se invertermos o cálculo, devemos 
ser capazes de calcular o produto da solubilidade: Kp = (2.1 X 
104,2 X 104% = 3,7 x 1071, um valor próximo do fome- 
cido no enunciado do problema: 3.9 X 10", 


Comentário Visto que F- é o ânion de um ácido fraco, 
poderíamos esperar que a hidrólise do fon afetase a solubilidade 
de CaF, Entretanto, a basicidade de F“ é tão pequena (Kp = 
1,5% 107!) que a hidrólise ocorre de modo limitado e não in- 
Nuencia significaivamente a solubilidade. O valor tabelado é 
0017 g/L 225°C, em concordància com nossos cálculos. 


Para praticar: exercício 1 

Dos cinco sais enumerados a seguir, qual contém a maior con- 
centração de cátion em água? Assuma que todas as soluções 
salinas são saturadas e que os fons não passam por nenhuma 
outra reação em água. 

(a) Cromato de chumbo(I), Au = 2,8% 10 

(b) Hidróxido de cobalto), Kp, = 1,3% 10718 

(6) Sulfeto de cobalto(TM), Kp, = 5X 10°? 

(d) Hidróxido de cromo(HD. Kp = 1,6X 1070 

(© Sulfeto de prata, Kp = 6% 105" 


Para praticar: exercício 2 
A Kpa para LaF; € 2,0% 1077”, Qual €a solubilidade de LaF; 
em água, em M (mols por litro)? 


A 


OLHANDO DE PERTO IMITAÇÕES 


Às vezes, as concentrações de fons calculadas a partir de valo- 
res da Kg, desviam-se significativamente daquelas determina- 
“las de modo experimental. Em parte, esses desvios acontecem 
em razão de interações eletrostáticas entre os fons em solu- 
ção, que podem levar a pares de fons <= (Seção 13.5). Essas 


75 PRODUTOS DE SOLUBILIDADE 


interações aumentam em magnitude à medida que aumentam as 
concentrações dos fons e suas cargas. A solubilidade calculada 
de Kp, tende a ser baixa, a menos que seja corrigida em função 
dessas interações. 
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Como exemplo do efeito dessas iterações, considere CaCO 
(calcita), cujo produto de solubilidade, 4,5 > 109, fomece uma 
solubilidade calculada de 6,7 X 10 M; corrigindo as interações 
iônica na solução, temos 7,3 X 10% M. Entretanto, a solubili- 
dade reportada é de 1,4 X 10-* M, indicando que devem haver 
fatores complementares envolvidos. 

Outra fonte comum de erro no cálculo de concentrações de fons 
a partir da Kp, consiste em ignorar outros equilibrios que ocor- 
rem simultaneamente na solução. É possível, por exemplo, que 
equilibrios ácido-base ocorram em simultaneidade com equilí- 
rios de solubilidade, Em particular, tanto Anions quanto cátions 
básicos com alta razão carga/raio passam por reações de hidró- 
lise que podem elevar de forma mensurável as soluilidades dos 


seus sais. Por exemplo, CaCO; contém o fon carbonato básico 
(Ky=1,8X 10%) que reage com água: 


COF- (aq) + HO() == HCO; (ag) + OH" (ag) 


Se examinamos o efeito das interações fon-fon, bem como a 
solubilidade simultânea € os equilibrios Ki. calculamos uma 
solubilidade 1,4 X 10% M, de acordo com o valor medido para 
a calcita. 

Por fim, normalmente assumimos que os compostos iónicos são 
dissociados por completo quando se dissolvem, mas nem sem- 
pre essa suposição é válida. Quando o MgF é dissolvido, por 
exemplo, produz Mg?" fons F” e também fons MeF”. 


17.5 | FATORES QUE AFETAM 
A SOLUBILIDADE 


A solubilidade é afetada tanto pela temperatura quan- 
to pela presença de outros solutos. A presença de um áci- 
do, por exemplo, pode ter importante influência na solu- 
bilidade de certa substância. Na Seção 17.4, analisamos a 
dissolução de um composto iônico em água pura. Agora, 
nesta seção, examinaremos três fatores que afetam a so- 
lubilidade de compostos iônicos: (1) a presença de fons 
comuns, (2) o pH da solução e (3) a presença de agentes. 
complexantes, Veremos também o fenômeno do anfore- 
rismo, que está relacionado aos efeitos do pH e dos agen- 
tes complexantes. 


EFEITO DO ÍON COMUM 


A presença de Ca?*(aq) ou F'(aq) em uma solução 
reduz a solubilidade de CaF, deslocando o seu equilíbrio 
de solubilidade para a esquerda. 


Cafi(s) == C*(ag) + 2F (ag) 


Essa redução de solubilidade € outra aplicação do 
efeito do fon comum, que vimos na Seção 17.1. De modo 
geral, a solubilidade de um sal pouco solúvel é diminuída 
pela presença de um segundo soluto que fornece um fon 
“comum, como mostra a Figura 17.17 para o CaFs, 


TA soNdbidade de CaF; menu 
acentuadamente quando um fon 
“comum (F) é adconado à solução. 


O 0050.10 0,15 0,20 
Concentração de 
NFUN 
Figura 17.17 Efeito do ion comum. Observe que a solubilidade 
de Ca está em escala logartenica. 


Cálculo do efeito de um íon comum na solubilidade 
Calcule a solubilidade molar de CaF a 25 *C nas seguintes soluções: (a) 0.010 M em Ca(NOs);: (b) 0.010 M em NaF. 


SOLUÇÃO 
Analise Deve-se determinar a solubilidade de CaF na presen- 
ça de dois eletrólitos fores, sendo que cada um contém um 
fon comum ao CaF», Em (a), o fon comum é o Ca?” enquanto 
NOY é um fon espectador. Em (b), o fon comum é F", e Na 
é um fon espectador. 


Planeje Uma vez que o composto pouco solúvel é CaFz, pre- 
cisamos usar Kpn, que o Apêndice D indica como 3,9 X 101! 
O valor de Kp, não é alterado com a presença de solutos adi- 
cionais. No entanto, por causa do efeito do fon comum, a so- 
Jubilidade do sal diminui na presença de fons comuns, Usamos. 
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técnicas de equilibrio habituais começando com a equação para. 
dissolução de CaF, ao claborar uma tabela de concentrações. 
inicial e no equilíbrio e usar a expressão da Kp para determinar 
a concentração do fon que deriva somente de Car. 


Resolva 
(a) A concentração inicial de Ca?* é 0010 M em razão de 
Ca(NOs); dissolvido: 


Gid) === ed + 2rteg) 


Concentração inca (mol) = 0010 o 
Variação (mol) -= + + 
Concentração de equilibrio (mol) = (0010+) Ed 


Substituindo na expressão do produto de solubilidade, obtemos: 
Ku = 39X 10H = [CEPE = (0010 + 1) (21)? 
Se admitirmos que x é pequeno se comparado a 0,010, temos. 
39x 10! = (0010)(2r)? 
39x 104 
== ooo 
x= VISK IO? = 34 x 103M 
O valor muito pequeno de x valida a suposição de simplificação 
que fizemos, O cálculo indica que 3,1 X 10? mol de CaF; sólido 
é dissolvido por liro de solução 0,010 M de Ca(NO). 
(9) O fon comum é F. No equilibrio, temos: 

[cèt] =x e (F]= 0010+ 2e 
Supondo que 2x seja bem menor do que 0,010 M Gsto é 
0,010 + 2e = 0,010), temos: 

39% I = (x)(0010 + 2e)? = (0010)? 
„39x 10" 
(010 
Portanto, devemos ter uma dissolução de 3,9 X 107 mol de 
CaF sólido por litro de solução OOIO M de NaF. 


=98x 100 


=39x 1074 


Comentário A solubilidade molar de Cal? em água é de 2,1 X 
10% M (Exercício resolvido 17.12). Em comparação, nos- 
sos cálculos resultam em uma solubilidade de CaF, de 3,1 x 
10°% M, na presença de 0,010 M de Ca? e 3,9 X 107 M na 
presença de 0,010 M de fon F- Assim, a adição de Ca?” e 
FF a uma solução de CaF diminui a solubilidade. Entretanto, 
o efeito de E” é mais pronunciado que o de Ca?* porque [F] 
aparece elevado ao quadrado na expressão de Kpy para CaF. 
enquanto [Ca?*] aparece elevado à primeira potência. 


Para praticar: exercício 1 

Considere uma solução saturada do sal MA), na qual M é um 
cátion de metal com carga 3+ e A, um ânion com carga I=, em 
“água a 298 K. Qual das seguintes condições afetará a Kpy de 
MAs na água? 

(a) A adição de mais M” à solução. 

(O) A adição de mais A” à solução. 

(OA diluição da solução. 

(4) elevação da temperatura da solução. 

(6) Mais de uma resposta anterior é válida. 


Para praticar: exercício 2 
Para o hidróxido de manganês), Ma(OHD, Kpu = 1,6% 107, 


Calcule a solubilidade molar do Ma(OH); em uma solução. 
ue contém 0,020 M de NaOH. 


SOLUBILIDADE E pH 


O pH de uma solução afeta a solubilidade de qualquer 
substância cujo ânion seja básico. Por exemplo, considere 
Mg(OH), para o qual o equilíbrio de solubilidade é: 


MelOH)a(s) == Mg" (ag) + 20H"(uy) 
K = 18X 10 


Uma solução saturada de Mg(OH); tem um pH 
calculado de 10,52 e a concentração de [Mg?"] é 1,7 xX 
10 M. Agora, suponha que Mg(OH); sólido esteja em 
equilíbrio com uma solução tamponada a um pH mais 
ácido de 9,0. O pOH, consequentemente, é 5.0, de modo 
que [OH] = 1,0X 10%. Inserindo esse valor para [OH] 
na expressão do produto de solubilidade, temos: 


Ko = [MEt OH F = 1,8 x 10" 


AU] 


[MICO x 1052 = 1,8 x 107" 


Mele Toa = 


. Mg(OH); é dissolvido na solução até que 
18 M. Fica claro que Mg(OH) é bem mais 


Se a concentração de OH” fosse ainda mais reduzi- 
da, tornando-se uma solução mais ácida, a concentração 
de Mg” precisaria aumentar para manter a condição 
de equilíbrio. Portanto, uma amostra de Mg(OH)a(s) se 
dissolverá completamente, caso seja adicionado ácido 
suficiente, como vimos na Figura 4.9. 

A solubilidade de quase todos os compostos iôni- 
cos é afetada quando a solução se toma suficientemente 
ácida ou básica. Os efeitos são notáveis, porém, somente 
quando um dos fons é, pelo menos, moderadamente ácido 
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ACIDIFICAÇÃO DO OCEANO 


A água do mar é uma solução ligeiramente básica, com valores 
de pH normalmente entre 8,0 e 8,3. Essa faixa de pH é mantida. 
por meio de um sistema tampo de cido carbônico, semelhante 
ao do sangue (Equação 17.10). Visto que o pH da água do mar 
é maior que o do sangue (7,35-7.45), a segunda dissociação do 
ácido carbônico não pode ser negligenciada, e CO;™ toma-se 
uma espécie aquosa importante. 

A disponibilidade de fons carbonato desempenha um papel im- 
portante na formação de conchas para uma série de organismos 
marinhos, incluindo os corais duros (Figura 17.18). Esses orga- 
nismos, referidos como caleficadores marinhos, desempenham 
um papel importante nas cadeias alimentares de quase todos os 
ecossistemas oceânicos e dependem de fons dissolvidos de Ca?* 
€ CO” para formar suas conchas e exoesqueletos. À constante 
do produto de solubilidade relativamente baixa do CaCO5, 


CACO (5) == Cs? (aq) + COP-(09) Kp = 45 X 10° 


e o fato de que o oceano contém concentrações saturadas de 
Ca?" e COy significa que, uma vez formado, o CaCO costu- 
ma ser bastante estável, Na realidade, esqueletos de carbonato 
de cálcio de criaturas que morreram milhões de anos atrás não 
são incomuns em registros fósseis 

Assim como no corpo humano, o sistema tampão de ácido 
carbônico pode ser perturbado pela remoção ou adição de 
CO:(8). A concentração de CO; dissolvido no oceano é sensível 
às mudanças nos níveis de CO na atmosfera. Como veremos 
no Capítulo 18, a concentração de CO; atmosférico aumentos. 
cerca de 30% ao longo dos últimos três séculos até o nível atual 
de 400 ppm. A atividade humana desempenhou um papel pre- 
dominante nesse aumento. Cientistas estimam que de um terço 
a metade das emissões de CO; resultantes da atividade humana 
foram absorvidos pelos oceanos da Terra. Embora essa absorção. 
ajude a atenuar o efeito estufa do CO3, a quantidade extra de 
CO; no oceano produz ácido carbônico, reduzindo o pH. Visto 


que CO)?” é a base conjugada do ácido fraco HCO”, o fon car- 
Bonato se combina prontamente com o fon hidrogênio: 


COF- (aq) + H(04) — HCO; (aq) 


Esse consumo de fon carbonato desloca o equilíbrio da disso- 
lução de CaCO; para a direita, aumentando a sua solubilidade 
e levando à dissolução parcial de conchas é eroesqueletos de 
carbonato de cálcio Se a quantidade de CO, na atmosfera con- 
tinuar a aumentar à taxa atual, cientistas estimam que o pH da 
“água do mar cairá para 7,9 em algum momento ao longo dos 
próximos $0 anos. Embora possa parecer pequena, essa variação. 
traz ramificações drásticas para os ecossistemas oceânicos. 
Exercício relacionado: 17.99 


Figura 17.18 Colcificadores marinhos. Mutos organismos que vivem 
o mar usam CaCO; para formar suas conchas e enoesqueletos. Exemplos 
achat coral dro, crustáceos algus faopiiactons e equinodermes, como 
aigos e esveas do mar 


ou básico. Os hidróxidos metálicos, como Mg(OH)z, são 
exemplos de compostos que contêm um fon fortemente 
básico, o fon hidróxido. 

De modo geral, a solubilidade de um composto con- 
tendo um Anion básico (isto é, o ânion de um ácido fraco) 
aumenta à medida que a solução se torna mais ácida. 
Como vimos, a solubilidade de Mg(OH) aumenta enor- 
memente à medida que a acidez da solução aumenta. A 
solubilidade de PbF também é elevada conforme a soh 
ção fica mais ácida porque F- é uma base (a base conju- 
Zada do ácido fraco HF), Como resultado, o equilíbrio de 
solubilidade de PbF; é deslocado para a direita à medida 
que a concentração de fons F- é reduzida pela protonação 
para formar HF. Portanto, o processo de dissolução pode 
ser entendido em termos de duas reações consecutivas: 


Pors(s) 


Flag) + H'(a4) 


Pt?* (ag) + 2 (ag) 117.18) 


HF(og) 


11749) 


A equação para o processo total é: 


PbF;(s) + 2H'(ag) == Pt? (aq) + 2HF(ag) 
117.20) 


A Figura 17.19(a) mostra o processo responsável 
pelo aumento em solubilidade de PbF; em solução ácida. 

Outros sais com ânions básicos, como CO;*, PO,” 
CN" ou S%, comportam-se de modo análogo. Esses exem- 
plos ilustram uma regra geral: a solubilidade de sais li- 
geiramente solúveis contendo ânions básicos aumenta à 
medida que [H*] aumenta (conforme o pH é reduzido). 
Quanto mais básico o ânion, mais a solubilidade é in- 
fluenciada pelo pH. A solubilidade dos sais com ânions 
de basicidade desprezível (ânions de ácidos fortes), como 
CT, Br, Te NOy”, não é afetada pelas variações de pH, 
“como mostra a Figura 17.19(b). 
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Sal cujo inion é a base conjugada do ácido fraco: 
a solublidade aumenta è medda que o pH dminui 


Sal cujo non é a base conjugada do ácido forte: 
a solubidade não é ofetada por alterações no pH 


o IO) 


Figura 17.19 Resposta de dois compostos lônicos à adição de um ácido forte. (a) A solubilidade de Po aumenta com ação de ácida. 
b) A solubilidade de Po não é afetada pela adição de dido. Para factar a comgreesão, as moléculas de água e o Srion do cia forte foram omitidos. 


Prevendo o efeito de um ácido na solubilidade 
Quais das seguintes substâncias são mais solúveis em solução ácida do que em solução básica: (a) Ni(OH)a(9); (b) CaCOs(s); 
(6) Bar) (d) Ag CI? 


SOLUÇÃO 
Analise O problema relaciona quatro sais ligeiramente solúveis e pede-se para determinar quais serão mais solúveis a um pH 
baixo do que a um pH alto. 
Planeje Vamos identificar os compostos iônicos que se dissociam para produzir um ânion básico, visto que são consideravel- 
mente soldveis em solução ácida. 
Resolva 
(a) Ni(OH)z(5) é mais solúvel em soluções ácidas por causa da basicidade de OH”; o fon Hº reage com OH”, formando água: 
Ni(OH)(5) == N° (ag) + 20H"(ag) 
20H (ag) + 2H'(a9) —» 2H,0(1) 
Ton NI(ON)s() + 2H"(ag) == NF (ug) +2H,0(1) 

(b) Analogamente, CaCO (5) dissolve-se em soluções ácidas porque CO;™ é um Anion básico: 

CaCOs(s) = CF (aq) + COF" (ag) 

COP- (ag) + 2H"(ag) HCOs(ag) 
HiCOs(09) == CO (9) + Ho(n) 
Toal: CaCO) + 2H'(aq) = CE (ag) + CO:(s) + HOU) 

A reação entre CO;™ e H* ocorre em etapas, de modo que primeiro é formado HCO”, e HCO; é formado em quantidades. 
consideráveis apenas quando o fon [H*] é suficientemente elevado. 
K6) A solubilidade de BaF é aumentada pela redução de pH. porque F- é um ânion básico, 


BaF;{s) == Bê“ (aq) + 2F (ag) 


2F'(ag) + 2H"(og) == 2HF(oq) 
Tonk BR) + 2H (a9) (9) + 2HF(ag) 
(d) A solubilidade de AgCI não é afetada pelas variações no pH porque CI” é o ânion de um ácido forte c, portanto, tem basici- 
dade desprezível. 
Para praticar: exercicio 1 Para praticar: exercicio 2 
Qual das seguintes ações vai aumentar a solubilidade de AgBrna Escreva a equação iônica simplificada para a reação entre um 


água? (a) Aumentar o pH: (b) diminuir o pH; (© adicionar NaBr; ácido forte e (a) CuS: (b) Cu(Ns)a. 
(8) adicionar NaNO: (e) nenhuma das alternativas anteriores. 
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ICA EA 


) aq 


O esmalte dos dentes consiste principalmente em um mineral 
chamado hidroxispatita, Cajo(PO (0H), a substância mais 
dura no corpo humano. Quando ácidos dissolvem o esmae, ca- 
vidades são formadas nos dentes: 


Can(POs)(OH):(s) + SH* (aq) 
— VOCE (ag) + 6HPOZ"(a9) + 2H,0(0) 


Os fons Ca? e HPO? difundem do esmalte dos dentes e são 
carregados pela saliva, Os ácidos que atacam a hidroxiapatita 
são formados pela ação de bactérias específicas, presentes nos 
açúcares e em outros carboidratos, na placa que adere aos dentes. 
O fon fluoreto, presente na água potável e na pasta de dentes, 
pode reagir com a hidroxiapatita para formar Muoroapatita, 


CajlPO Oy, Esse mineral, no qual F” substitui OH, é muito 


FORMAÇÃO DE ÍONS COMPLEXOS 


Uma propriedade característica dos fons metálicos 
é a sua capacidade de atuar como ácidos de Lewis na 
presença de moléculas de água, que agem como uma 
base de Lewis co (Seção 16.11). Outras bases de Lewis. 
(exceto água) também podem interagir com fons metá- 
licos, em especial os íons de metais de transição. Tais 
interações podem afetar drasticamente a solubilidade de 
um sal metálico. Por exemplo, AgCI (Kp, = 1,8 X 10719) 
é dissolvido na presença de amônia aquosa porque Ag” 
interage com a base de Lewis NH3, como mostra a Fi- 
gara 17.20, Esse processo pode ser visto como a soma 
de duas reações: 


AgCI(s) == Ag" (ag) + CT (ag) 117. 
Ag'(ag) + 2 NHs(ag) = 


Ag(NHs)r (ag) (17.22) 
Total: AgCI(s) + 2 NH;(ag) == 

Ag(NH)' (aq) 

+ CI (ag) 1723) 


A presença de NH; impulsiona a reação para a di- 
reita — a dissolução de AgCI — à medida que Ag*(aq) 
é consumido para formar Ag(NH3);*, uma espécie bas- 
tante solúvel. 


CÁRIE DENTÁRIA E FLUORETAÇÃO 


mais resistente o ataque de ácidos porque o fon fluoreto é uma 
Base de Bronsted-Lowry muito mais fraca que o fon hidróxido. 
A concentração usual de F- na água de abastecimento público 
€ de 1 mg/L. (1 ppm). O composto adicionado pode ser NaF ou 
NasSifé O fvossilicato de sódio reage com água para liberar 
fons flvoreto: 


SFR- (aq) + 2H0(0) — 6F (ag) + 4H'(0g) + SOs(9) 


Cerca de 80% de todos os cremes dentais atualmente vendidos 
vos Estados Unidos contêm compostos de fluoreto, geralmente 
Do nível de 0,1% de fluoreto em massa. Os compostos mais 
“comuns são o fluoreto de sódio (NaF), o monofluorofosfato de 
sódio (Na,PO3F) e o fluoreto estanoso (Sa). 

Exercícios relacionados: 17.100, 17.118 


Para uma base de Lewis como NH3 aumentar a solu- 
bilidade de um sal metálico, ela deve ser cupaz de inte- 
ragir mais fortemente com o fon metálico do que a água. 
Em outras palavras, NH3 deve ser capaz de deslocar as 
moléculas de H;O de solvatação ces (seções 13.11 e 16.11) 
para formar [Ag(NHs)i]": 


Ag'(aq) + 2NHs(aq) = Ag(NHs); (aq) 
117.24) 


O agrupamento de um fon metálico com as bases de 
Lewis ligadas a cle, como Ag(NHs)”, € chamado fon 
complexo. Os fons complexos são muito solúveis em água. 
A estabilidade de um fon complexo em solução aquosa pode 
ser julgada pelo tamanho da constante de equilíbrio para a 
sua formação, a partir do fon metálico hidratado, Por exem- 
plo, a constante de equilíbrio para a Equação 17.24 é: 


[Ag(NH;)*] 


[ag tnH? 

A constante de equilíbrio para esse tipo de reação 
é chamada constante de formação, Ky , As constantes. 
de formação para vários fons complexos estão listadas na 
Tabela 17.1. 

A regra geral é que a solubilidade de sais metálicos 
aumente na presença de bases de Lewis adequadas, como 
NHs, CN” ou OH, desde que o metal forme um comple- 
xo com a base. A capacidade de fons metálicos formarem 
complexos é um aspecto extremamente importante na 


K =17x10 (1725) 


Avaliação do equilibrio envolvendo um íon complexo 

Calcule a concentração de Ag” presente em solução no equilíbrio quando amônia concentrada é adicionada à uma solução 0,010 M 
“de AgNO; para fomecer uma concentração no equilíbrio de [NH] = 0.20 M. Despreze a pequena variação de volume que ocorre 
quando NH; é adicionado. 
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NHy reage com 
Ag”, formando 
ANH) 


A reação com NH, reduz 
a concentração de Ag” livre e 
aumenta a solubilidade de AgCI 


AgCHs) +2 NHylag) ARNH,):* (aq) + Cag) 
Figura 17.20 O Nifaq) concentrado dissolve o AgCKs), que tem solubilidade muito baixa em água. 


Tabola 17.1 Constantes de formação para alguns lons complexos de metal em água a 25°C. 


fon complexo [A Equação de equilibrio 

TANN" 1x10 Ag og) + 2 Nag = ANN ON) 
AAN 1x10” Ag" (ag) +2 CN lagh = Asc ag) 
A950)? 29x10 — Ag' (ag) +2 S10, (ag) == A915,0))) log) 
ca Sxi Clag) +4 Br lagh Cabu ag) 
co 8x10 clag) +4 OH ag) === COHN ag) 
Cotsen) 1x10 Co lag) +4 SCN (aq) == CASCN (ag) 
Cud 5x10? Cu-tag) +4 NHylag) = Culto? (aq) 
an? 1x0 Cuag) + a CN fag) = culo tag) 
NN 12x10” NÈ ag) +6 Nilo) = NINH)? (ag) 
Fen 1x10 Rea) + 6 CN ag) = Fc ag) 


FN 1x10 Fa) + 6 CN (ag) = Fen) laq) 
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SOLUÇÃO 

Analise A adição de NHs(ag) a Ag'(ag) forma Ag(NHs) 
“como mostrado na Equação 17.22. Assim, deve-se determinar 
qual concentração de Ag”(aq) permanecerá sem se combinar 
quando a concentração de NH; é levada à 020 M, em uma 
Solução originalmente de 0,010 M em AgNO3. 

Planeje Assumimos que AgNO; está completamente dissocia- 
do, dando Ag? 0,010 M. Visto que o valor de Ky para a forma- 
ção de Ag(NHo);* é bastante elevado, assumimos que prati- 
camente todo Ag” é convertido em Ag(NHs)y” e abordamos o 
problema como se estivéssemos interessados na dissociação de 
Ag(NHys*, e não em sua formação. Para facilitar essa aborda- 
gem, precisaremos reverter a Equação 17.22 e fazer a variação 
correspondente à constante de equilíbrio: 


As(NH);' (aq) = Ag'(ag) + 2NHs(ag) 
1 


E a iE a 
RP Tapa SAM 


Resolva Se, inicialmente, [4g"1€ 0,010 M, então [Ag(NHy);"1 
será 0,010 M após a adição de NH). Elaboramos uma tabela 
para resolver esse problema de equilibrio. Observe que a con- 
cemração de NHy dada no problema é uma concentração no 
equilibrio em vez de incial 


ANH lag) + Aglaa) —» 2NHag) 
[ET dm | o = 
Variação | = m = 
Equilibrio (M | (0010-5) x 020 


Como a concentração de Ag* é muito pequena, podemos as- 
sumir que x é pequeno em comparação a 0,010. Substituindo. 


esses valores na expressão da constante de equilíbrio para a 


dissociação de Ag(NHy)y”, obtemos: 
[Ag INHE _ (=)(020} _ E; 
fast] 000 2 X10 


x=15x10tM = [Ag] 


A formação do complexo Ag(NH);' reduz drasticamente a 
“concentração de fon Ag” livre na solução. 


Para praticar: exercício 1 

Temos uma solução aquosa de nitrato de cromo(II) que 
titulamos com outra solução aquosa de hidróxido de sódio. 
Após a adição de certa quantidade de titulante, observamos 
à formação de um precipitado. Adicionamos mais solução 
“de hidróxido de sódio e o precipitado se dissolve, restando 
novamente uma solução. O que aconteceu? (a) O precipitado 
foi hidróxido de sódio, que tornou a se dissolver no volume 
maior. (b) O precipitado foi hidróxido de cromo, que se 
Sissolveu quando foi adicionada mais solução, formando 
€r'"ag). (€) O precipitado foi hidróxido de cromo, que reagiu 
“com mais hidróxido para produzir um fon complexo solúvel, 
CHOH)”. (d) O precipitado foi nitrato de sódio, que rea- 
giu com mais nitrato para produzir o fon complexo solúvel 
NaNO. 

Para praticar: exercicio 2 

Calcule [CP] em equilrio com CrtOH quando 0,010 mol 


de Cr(NO») for dissolvido em 1 L de solução tamponada a 
um pH de 100. 


ANFOTERISMO 

Alguns hidróxidos e óxidos metálicos relativamente 
insolúveis em água dissolvem-se em soluções altamen- 
te ácidas e altamente básicas. Essas substâncias, chama- 
das óxidos unfotéricos e hidróxidos anfotéricost, são 
solúveis em ácidos e bases fortes porque elas próprias são. 
capazes de se comportar como ácido ou base. Exemplos 
de substâncias anfóteras incluem óxidos e hidróxidos de 
AP CO Za! e sn?! 

Como outros óxidos metálicos e hidróxidos, as espé- 
cies anfóteras são dissolvidas em soluções ácidas porque 
seus ânions, O% ou OH”, reagem com ácidos. Entretanto, 
o que torna os óxidos e os hidráxidos anfóteros especiais 
é que eles também se dissolvem em soluções fortemente 
básicas. Esse comportamento resulta da formação de 


Anions complexos contendo vários (normalmente quatro) 
hidróxidos ligados ao fon metálico (Figura 17.21). 


AIOH);(s) + OH“(ag) =— AI(OH) (aq) (17.26) 


A extensão da reação de um hidróxido metálico inso- 
lúvel com ácido ou base varia de acordo com o fon metá- 
lico envolvido, Muitos hidróxidos metálicos — Ca(OH)a, 
Fe(OH) e Fe(OH); — podem dissolver em uma solução 
ácida, mas não reagem com excesso de base. Esses hidró- 
xidos não são anfóteros. 

A purificação do minério de alumínio na fabrica- 
são do alumínio metálico fornece uma aplicação inte- 
ressante da propriedade do anfoterismo. Como vimos, 
ANOH) é anfótero, enquanto Fe(OH); não. O alumínio 
é encontrado em grandes quantidades como minério de 


* Note que o termo anfotérico é aplicado so comportamento de óxidos e hidrónšdos insolúveis, dissolvidos em sooções ácidas ou básicas 
O termo similar anfdtero (Seção 162) refere-se mais genericamente a qualquer molécula ou fon que pode panhar ou perder um priton. 
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ANOH (5) + O (ag) == AKON) 


tag) 


AP ag) +3 HO) == 3H'tag) + AKON) 
Figura 17.21 Anfoterismo Alguns óxidos e hidrónidos metálicos, coma AXOH)y sã afoéricos Isso siga que se solvem em soluções fortemente 


destas e fortemente básicas. 


bauxita, que € essencialmente AlsOs contaminado com 
Fez03. Quando a bauxita é adicionada à solução for- 
temente básica, AkO; dissolve-se porque o alumínio 
forma fons complexos, como AOH)”. Entretanto, a 
impureza de Fe;O não é anfótera, permanecendo como 
um sólido, A solução é filtrada, livrando-se da impureza. 
do ferro, O hidróxido de alumínio é, então, precipitado 
pela adição de um ácido. O hidróxido purificado recebe 
tratamentos adicionais e eventualmente produz alumí- 
nio metálico. 


Reflita 


Qual é a diferença entre uma substância anfotérica e uma subs- 
tância anfótera? 


17.6 | PRECIPITAÇÃO E 
SEPARAÇÃO DE ÍONS 


O equilíbrio pode ser atingido ao começar pelas 
substâncias de qualquer lado de uma equação química. 
Por exemplo, o equilíbrio entre BaSOs(s), Ba'(a9) e 
SO,” (aq) (Equação 17.15) pode ser alcançado a partir 
de BaSO, sólido ou com soluções contendo Ba?* e $0,- 
Se mistururmos uma solução aquosa de BaCl; com outra 
de NayS04, 0 BaSO, pode precipitar. Contudo, como po- 
demos prever se um precipitado será formado sob várias 
condições? 

Vale lembrar que usamos o quociente de reação. Q. 
na Seção 15.6 para determinar o sentido em que a reação 
deve prosseguir para atingir o equilíbrio. A forma de Q 
é a mesma que a expressão da constante de equilíbrio 
para uma reação, mas, em vez de apenas concentrações 
no equilíbrio, pode-se usar quaisquer concentrações a 


serem consideradas. O sentindo no qual uma reação 
segue até atingir o equilíbrio depende da relação entre 
Qe K para a reação. Se Q < K, as concentrações do pro- 
duto são muito baixas e as concentrações dos reagentes 
muito altas em relação às concentrações de equilíbrio, 
de modo que a reação seguirá para a direita (em dire- 
ção aos produtos), a fim de atingir o equilíbrio. Por 
outro lado, se Q > K, as concentrações de produto são 
elevadas e as concentrações dos reagentes são muito 
fazendo com que a reação siga para a esquerda, 
a fim de atingir o equilíbrio. Se Q = K, a reação está 
em equilíbri 

Para equilíbrios de produto de solubilidade, a relação 
entre Q e K é exatamente igual à de outros equilíbrios. 
Para as reações de Kpn Os produtos são sempre os fons 
solúveis, e o reagente é o sólido em todas as vezes. 

Assim, para equilíbrios de solubilidade: 


* Se Q = Kpn O sistema está em equilíbrio, isso signi- 
fica que a solução está saturada; essa é a maior con- 
“centração que a solução pode atingir sem precipitar. 

* Se Q< Kpn a reação seguirá para a direita, em direção 
aos fons solúveis: nenhum precipitado será formado. 

+ Se Q> Kpn a reação seguirá para a esquerda, em dire- 
ção ao sólido; precipitados serão formados. 

Para o caso da solução de sulfato de bário, calcula- 
mos Q = [Ba?*]SO,?”] e comparamos essa quantidade 

20 Kpy de sulfato de bário. 


PRECIPITAÇÃO SELETIVA DE ÍONS 


Os fons podem ser separados uns dos outros com 
base nas solubilidades de seus sais. Pense em uma so- 
lução contendo Ag” e Cu””. Se HCI é adicionado a essa 
solução, AgCI (Kpy = 1,8 X 10719) precipita, enquanto 
Cu?” permanece em solução porque CuCl; é solúvel. A 
separação de fons em uma solução aquosa, usando um 
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EXERCÍCIO 


ESOLVIDO 17.16 


Prevendo a formação de uma precipitação 


Um precipitado será formado quando 0,10 L de 8,0 X 107? M de PO(NO)); for adicionado a 0.40 L de 5,0X 1073 M de NasSO,? 


SOLUÇÃO 
Analise O problema pede que seja determinado se um precipi- 
tado será ou não formado quando duas soluções de sal forem 
combinadas. 
Planeje Devemos determinar as concentrações de todos os 
fons imediatamente na ocasião da mistura das soluções e com- 
parar o valor de Q ao de Kp, para qualquer produto potencial- 
mente insolúvel Os possíveis produtos de metátese são PBSO, 
e NaNO5, Como todos os sais de sódio, NaNO é solúvel, mas 
POSO, tem Kp, de 6,3 X 1077 (Apêndice D) e vai precipitar 
caso as concentrações dos fons Pb?” e SOX” sjan alas 05- 
ficiene para que Q exceda Kpr- 
Resolva Quando duas soluções são misturadas, o volume é 
0,10L +0,40 L= 0,50 L. A quantidade de matéria de P% em 
0.10 L de solução 8,0% 107? M de PANO) é 
3, 
(o10L)( 822 102met) = 80% 104mol 
A concentração de Pb?* em 0,50 L de mistura é, portanto, 
ey = ROX Timol 

Ls TE 
A quantidade de matéria de SO” em 0.40 L de solução 5.0x 
10°? M de No350, é: 


= 16x 1024 


paoe) L 20 1g mot 
Temos, enso, 

20x 10? mol 
E 


40 x 102M 


Q = [PW* [S027] = (16x 107)(40 x 10°) 
=64x 10% 
PASO, precipitar. 


Para praticar: exercicio 1 

Um sal insolável MA tem Kp, de 1.0 X 107, Duas soluções, 
MNO; e Naa, são misturadas para obter uma solução final que 
€ 10X 10% M em Mº (ag) € 1,00x 1077 M em A7 (aq). Um 
precipitado será formado? 

(ay Sim. 

(b) Não. 


Para praticar: exercicio 2 


Um precipitado será formado quando 0,050 L de 2.0x 107 M de 
NaF for misturado com 0,010 L de 1,0% 10° M de Ca(NO5);? 


Vino que Q> Kpn! 


reagente que forma um precipitado com um ou mais (po- 
rém não todos) fons, é chamada precipitação seletiva. 

O fon sulfeto € usado com frequência para separar 
fons metálicos porque as solubilidades dos sais sulfetos 
estendem-se sobre uma ampla faixa e dependem enor- 
memente do pH da solução. Por exemplo, Cu? e Zn?! 
podem ser separados ao injetar HS gasoso a uma sol 
ção acidificada contendo esses dois cátions. Como CuS 
(Kpu = 6% 10777) é menos solúvel que ZnS (Ay = 2 


10%), CuS precipita da solução acidificada (pH = 1). en- 
quanto ZnS não (Figura 17.22): 


Cu?" (aq) + HiS(ag) = Cusa) + 2H"(ag) 
man 


O CuS pode ser separado da solução de Zn?™* por 
filtração, sendo dissolvido e, ao elevar ainda mais a concen- 
tração de H”, as concentrações de equilíbrio dos compostos 
na Equação 17.27 são deslocadas para a esquerda. 


Precipitação seletiva 
Uma solução contém 40X 107? M de Ag" e 203% 1073 M de PR". Quando CT" € adicionado à solução, AgCI (Kpa = 14 10719) 
e PICA; (Kp = 1,7% 103) podem precipitar. Qual concentração de CI é necessária para iniciar a precipitação de cada sal? Qual 
sal precipita primeiro? 


SOLUÇÃO 

Analise Deve-se determinar a concentração de CT necessária 
para iniciar a precipitação a partir de uma solução contendo 
fons Ag” e Pb? e prever qual cloreto metálico iniciará a pre- 
cipitação primeiro 

Planeje Com base nos valores de Kp, para os dois precipita- 
os, devemos usar esses dados com as coocentrações dos fons 
metálicos para calcular a concentração de fon CI” necessária 


para precipitar cada sal. O sal que requer a menor concentra- 
são de fons CT- precipiará primeiro. 

Resolva Para AgCI, temos: Ku = Ag" NC] = 1,8x 1071 
Como [Agº|= 1,0% 1072, a maior concentração de CY que 
pede estar presente sem casar a precipitação de ApC) pode 
ser calculada a partir da expressão de Api 
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Kp = (10% 10°){CT] = 1,8 x 107% 
18x 100% 
(= agx107 
Qualquer CI” acima dessa concentração muito pequena fará 
“com que AgCI precipit da solução. Procedendo de maneira 
similar para PoC», temos: 
Kp = [PCP = 17x 108 
(20x 10HjerP = 17x 103 
17x 10º 
20x107 
[Cr] = VES X 107 = 29 x 10°M 
Portanto, uma concentração de CI acima de 2,9 107? M pro- 
vocará a precipitação de Por. 
Comparando as concentrações de CI” necessárias para preci- 
pitar cada sal, vemos que, à medida que CI” é adicionado à 
solução, AgCI preciitará primeiro, porque requer uma con- 
centração muito menor de CT. Assim, Ag” pode ser separado 


= 18x 10*M 


[erp = =85x104 


de Pb?* pela lenta adição de CI, de modo que a concentração 
“de fon cloreto permaneça entre 1,8 x 10! M e 29x 107M. 
Comentário A precipitação de AgCI manterá a concentração 
de CI baixa até que a quantidade de matéria de CI adicionado 
exceda a quantidade de matéria de Ag” na solução. Uma vez 
passado esse ponto, [CF ] aumenta acentuadamente e PbCly 
logo começará a precipitar. 

Para; exercício 1 

Em que condições um composto iônico precipita a partir de 
uma solução dos seus fons constiuites? 


(a) Sempre, (b) Quando O = Kpn (€) Quando Q é superior a Ago. 
(8) Quando Q é inferior a Kpn (6) Nunca, se for muito solúvel. 


Para praticar: exercício 2 

Uma solução consiste em Mg?” 0,050 M e Cu?” 0,050 M. Qual 
fon precipitará primeiro à medida que OH” for adicionado? 
Qual é a concentração de OH necessária para começar a pre- 
cipitação de cada cátion? [Considere Kp, = 1,8 X 10"! para 
MEOH) € Kp = 4,8 X 102º para Cu(OH),.] 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


O que aconteceria se, primeiro, o pH fosse elevado para 8 e, em seguida, fosse adicionado H5? 


Figura 17.22 Precipitação seletiva. Neste eremgia jons Cu?" são separados de lons Zn™. 


796 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


17.7 | ANÁLISE QUALITATIVA DE 
ELEMENTOS METÁLICOS 


Nesta seção final, examinamos como os equilíbrios 
de solubilidade e a formação de fons complexos podem 
ser usados para detectar a presença de fons metálicos es- 
pecíficos em solução. Antes do desenvolvimento da ins- 
trumentação analítica moderna, era necessário analisar 
misturas de metais em amostras pelos chamados méto- 
dos por via úmida. Por exemplo, uma amostra metálica 
que poderia conter vários elementos metálicos era dis- 
solvida em uma solução de ácido concentrado. Depois, 
essa mesma solução era testada de mancira sistemática 
para detectar a presença de vários fons metálicos. 

A análise qualitativa determina apenas a presença 
ou a ausência de um fon metálico específico, enquanto a 
análise quantitativa determina a quantidade da substân- 
cia que está presente, Embora os métodos por via úmida de 
análise qualitativa tenham se tomado menos importantes 
na indústria química, eles são muito usados em programas. 
de laboratório de química geral para ilustrar os equilíbrios, 
ensinar propriedades de fons metálicos comuns em solu- 
ção e desenvolver habilidades no laboratório. Geralmente, 
tais análises prosseguem em três estágios: (1) Os fons de 
cada grupo são separados com base nas propriedades 
de solubilidade, (2) Os fons individuais em cada grupo são 
separados pela dissolução seletiva de membros no grupo. 
(3) Os fons são identificados por meio de testes específicos. 

Um esquema no uso geral divide os cátions comuns 
em cinco grupos, como mostrado na Figura 17.23. A or- 
dem de adição dos reagentes é importante nesse esquema. 
As separações mais seletivas — que envolvem o menor nó- 
mero de fons — são realizadas primeiro. As reações usadas 
devem prosseguir até próximo do fim, de forma que qual- 
quer concentração dos cátions que permanecem em solução 
seja muito pequena para interferir nos testes subsequentes. 

Vamos examinar de perto cada um desses cinco gru- 
pos de cátions, analisando rapidamente a lógica usada 
nesse esquema de análise qualitativa. 

Grupo 1. Cloretos insolúveis: dos fons metálicos co- 

muns, apenas Ag*, Hg;?* e Pb?* formam cloretos in- 

solúveis. Portanto, quando HCI é adicionado à mistura 


de cátions, apenas AgCI, Hg:Ch e PbClh precipitam. 
ausência de 


Grupo 2. Sulfetos insolúveis em ácidos: após qual- 
quer cloreto insolúvel ter sido removido, a solução 
restante, agora ácida pelo tratamento com HCI, é 
tratada com HS. Visto que HS é um ácido fraco 
em comparação ao HCI, seu papel aqui consiste em 
agir como fonte de pequenas quantidades de sulfe- 
to. Apenas os sulfetos metálicos mais insolúveis — 
Cus, BiySy. CAS, PbS, HgS, As253, Sb € SnS2 — 
precipitam (observe os valores muito pequenos de 
Kp, para alguns desses sulfetos no Apêndice D). Os 
fons metálicos cujos sulfetos são de alguma forma 
mais solúveis — por exemplo, Zn ou NiS — per- 
manecem em solução. 

Grupo 3, Hidróxidos e sulfetos insolúveis em bas 
depois que a solução é filtrada para remover qual- 
quer sulfeto insolúvel em ácido, a solução restante 
é ligeiramente alcalinizada e (NH,)sS é adicionado. 
Nas soluções básicas, a concentração de S% é maior 
do que em soluções ácidas. Sob essas condições, os 
produtos iônicos para muitos dos sulfetos mais solá- 
veis excedem seus valores de Kp, €, assim, a preci- 
pitação ocorre, Os fons metálicos precipitados nessa 
etapa são AP”, CP*, Fe?*, Zn?*, Ni?*, Co?! e Mn?*. 
(Os fons AI", Fe?" e Cr'* não formam sulfetos in- 
solúveis. Em vez disso, eles são precipitados como 
hidróxidos insolúveis, como mostra a Figura 17.23.) 
Grupo 4. Fosfatos insolúveis: neste ponto, a solu- 
ção contém apenas fons metálicos dos grupos IA e 
A adição de (NH4) PO, à 
os elementos do grupo 2A 
Mg?*,Ca?*, Sr?" e Ba?* porque esses metais formam 
fosfatos insolúveis. 

Grupo 5. fons dos metais alcalinos e NH4': os fons 
que permanecem após a remoção dos fosfatos inso- 
lúveis são testados individualmente. Por exemplo, 
um teste de chama pode ser usado para determinar a 
presença de K*, porque a chama torna-se violeta, cor 
característica se K* estiver presente (Figura 7.22). 


Reflita 


Se um precipitado se formar quando HCI for adicionado a uma 
Solução aquosa, podemos chegar a quais conclusões sobre o 
conteúdo da solução? 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se uma solução contivesse uma mistura de ions Cu?* e Zn?*, este esquema de separação funcionaria? Após qual etapa o primeiro 
precipitado seria observado? 


Adicionar Hs8 e 0.2 M de HCI 
Precipitar Decantar 


Cátions 
remanescentes 


Adicionar (NH4);S em pH = 8 
Precipitar 
3 


Hidróxidos e sulfetos insolúveis em base: Cátions 


o Pa remanescentes 


Adicionar (NH,):HPO, e NHy 


Unindo conceitos 
Uma amostra de 1,25 L de HCI(g) a 21 *C e 0,950 atm é injetada em 0.500 L de uma solução de NH3 0,150 M. Calcule o pH da 
solução resultante, supondo que todo o HCI é dissolvido e que o volume da solução permaneça 0,500 L. 


SOLUÇÃO 
A quantidade de matéria do gás HCI é calculada a partir dalei A quantidade de matéria de NH na solução é dada pelo produ- 
do gás ideal, to do volume da solução e sua concentração, 

Pv (0950am)(1251) Mols de NH; = (0.500L)(0,150mol de NHs/L) 


n = 0.0492 mol de HCI 


CRT” (00821 Latm/mot-K)(294K) = 00750 mol de NH, 
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O ácido HCI e a base NH reagem, transferindo um próton de 
HCI para NH e produzindo fons NH4” e CI, 


HCI(g) + NHs(aq) — NH; (aq) + CF (ag) 


Para determinar o pH da solução, em primeiro lugar, caleu- 
lamos a quantidade de cada reagente e produto presente so 
final da reação. Visto que é possfve assumir que essa reação de 
neutralização segue até o lado do produto quanto for possível, 
trata-se de um problema de reagente limitante, 


Ho + op — a) + Crua 
Antes da reação (mol) 0092 | 0,0750 PpS E 
Votação Gesgerte Email) | -00492 | -0092 | sooo | saoo 
Depois da reação (moi) o 0.0258 0,0492 0,0492 
Assim, a reação produz uma solução contendo uma mistura de n 
NHs, NH EC, Aqui, NH, uma base fca (Kp = 18X10), [NHG] = CORDAS L Oog pg 


NH, é seu ácido conjugado e CI não é ácido nem básico. 
Consequentemente, o pH depende de [NH] e INH"), 


Podemos calcular o pH aplicando K, para NHy ou K, para 
NH”. Ao utilizar a expressão de Kp, temos: 


IN = Dao Lesão = OSIA 
Nia) + HOM == Nite) + Ort 
Inicial W) 0,0516 — 00984 ` 
Variação W) e - + a 
Equilibrio (M) | (0,0516 x) — (0,0984 ~x) x 
[NHOH] _ (0.0984 + x)(x) (00084)x 
pe a My * a MXI0 
r 
(our) = CEOUA XID 1 94 x prta 


00984 


Consequentemente, pOH = -log (9.4 10%) = 5,03 e pH = 14,00 - pOH = 14,00 -5.03 


) RESUMO DO CAPÍTULO E TERMOS-CHAVE 


EFEITO DO ÍON COMUM (SEÇÃO 17.1) Neste capitulo, estu- 
damos vários tipos importantes de equilíbrio que ocorrem em 
solução aquosa. A ênfase primária recaiu sobre equilíbrios ácido 
base em soluções contendo dois ou mais solutos e sobre equili- 
rios de solubilidade. A dissociação de um ácido fraco ou uma 
base fraca é reprimida pela presença de um eletrólito forte, que 
fornece um fon comum ao equilíbrio (o efeito do fon comum). 


TAMPÕES (SEÇÃO 17.2) Um tipo particularmente imponan- 
te de mistura ácido-base é o de um par scido-base conjugado 
fraco, que funciona como solução tampão (ou apenas chamada 
de tampão). A adição de pequenas quantidades de um ácido for- 
e ou uma base forte à solução tampão provoca apenas pequenas 
variações no pH, porque o tampão reage com o ácido ou a base 
adicionada. (As rações ácido forte-base fonte, ácido forie-base 
raça e ácido fraco-base forte prosseguem praticamente até se 
completarem.) Normalmente, as soluções tampão são prepara- 
das a partir de um ácido fraco e um sal desse ácido, ou de uma 
dase fraca e um sal dessa base. Duas caracteristicas fundamen- 
tais de uma solução tampão são a capacidade tamponante € 


a faixa de pH. O pH ideal de um tampão equivale ao pk, do 
ácido (ou pk da base) usada para preparar o tampo. A relação 
entre pH. pK, e concentrações de um ácido e respectiva base 
conjugada pode ser expressa pela equação de Henderson- 
—Masselbaleh. É importante perceber que essa equação é uma 
aproximação, e mais cálculos pormenorizados podem ser neces- 
Minos para obter as concentrações no equilibrio. 

TITULAÇÕES ÁCIDO-BASE (SEÇÃO 17.3) O gráfico do pH 
“de um ácido (ou uma base) em função do volume de base (ou 
ácido) adicionada é chamado curva de titulação de pH. A cur- 
“va de titulação de uma titulação de ácido forte-base forte exibe 
uma grande variação do pH na vizinhança imediata do ponto de 
equivalência: para essa titulação, no ponto de equivalência pH =7. 
Para itulações de ácido fore-base fraca ou ácido fraco-base 
fone, a variação de pH na vizinhança do ponto de equivalência 
não é ão grande quanto para titulações de ácido forte-base for- 
te, nem o pH será igual a 7 nesses casos. Em vez disso, é o pH da 
solução do sal que resula da reação de neutralização. Por essa 
razão, recomenda-se escolher um indicador cuja mudança de 
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cor ocorra próximo ao pH no ponto de equivalência de titulações 
que envolvam ácidos fracos ou bases fracas. É possível calcular 
o pH em qualquer ponto da curva de titulação so considerar, 
em primeiro lugar, os efeitos da reação ácido-base em concen- 
trações de solução para, em seguida, examinar o equilibrio que 
envolve as espécies restantes do soluto. 

EQUILÍBRIOS DE SOLUBILIDADE (SEÇÃO 17.4) O equilí- 
brio entre um composto sólido eos seus fons em solução fornece 
um exemplo de equilírio heterogêneo A constante do produ- 
to de solubilidade (ou simplesmente produto de solubilidade). 
Kpn € uma constante de equilibrio que expressa quantitativa- 
mente até que ponta o composto é dissolvido, Pode-se usar K 
para calcular a solubilidade de um composto iônico, e a solubi- 
lidade pode ser usada para calcular Kpr 

FATORES QUE AFETAM A SOLUBILIDADE (SEÇÃO 17.5) 
‘Viros fatores experimentais, incluindo a temperatura, afetam as 
solubilidades de compostos iðnicos em água. A solubilidade de 
um composto iônico ligeiramente solúvel diminui pela presença. 
de um segundo soluto que fornece um fon comum (o efeito do fon 
comum) A solubilidade de compostos contendo ânions básicos 
aumenta à medida que a solução toma-se mais ácida (conforme o 
PH diminui). Sais com ânioas de basicidade desprezível (ânioos 
“e ácidos fortes) não são afetados pelas variações de pH. 

A solubilidade de sais metálicos também € afetada pela presença 
de certas bases de Lewis, que reagem com os fons metálicos. 
para formar fons complexos. A formação de fon complexo em 


solução aquosa envolve a substituição de moléculas de água 
gadas ao fon metálico por bases de Lewis (como NHs é CN. 
A extensão em que tal formação de complexo ocorre é expressa 
quantitaivamente pela constante de formação para o fon com- 
plexo, Óxidos c hidróxidos anfóteros são aqueles ligciramente 
solóveis dissolvidos a partir da adição de ácido ou base. 
PRECIPITAÇÃO E SEPARAÇÃO DE ÍONS (SEÇÃO 17.5) A 
comparação entre o quociente de reação, Q. o valor do pro- 
duto iônico, Kp pode ser usada para julgar se um precipitado 
será formado quando as soluções forem misturadas, ou se um al 
ligeiramente solúvel será dissolvido sob várias condições. Oxor- 
terá a formação de precipitados quando O > Kpr Se dois sais 
têm solubilidade suficientemente diferentes, pode-se utilizar a 
precipitação seletiva para precipitar um fon, enquanto o outro 
fica em solução, separando efetivamente os dois fons. 
ANÁLISE QUALITATIVA DE ELEMENTOS METÁLICOS (SE- 
ÇÃO 17.7) Os elementos metálicos variam enormemente nas 
Solubilidades dos seus sais, no comportamento ácido-base e nas 
tendências de formar fons complexos, Essas diferenças podem 
ser usadas para separar e detectar a presença de fons em mistu- 
ras. A análise qualitativa determina a presença ou a ausência 
de espécies em uma amostra, enquanto a análise quantitativa 
determina quanto de cada espécie está present, A análise quali- 
tativa de fons metálicos na solução pode ser realizada ao separar 
os fons em prupos com base nas reações de precipitação € ao 
analisar cada grupo em termos de fons metálicos individuais. 


) RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


Descrever o efeito do fon comum (Seção 17.1). 

Explicar como funciona um tampão (Seção 17.2). 

Calcular o pH de uma solução tampão (Seção 17.2). 

Calcular o pH de uma solução tampão depois da adição de 

pequenas quantidades de um ácido forte ou uma base forte 

(Seção 172). 

* Calcular as quantidades apropriadas de compostos para 
preparar um tampão a um dado pH (Seção 17.2). 

* Calcular o pH em qualquer ponto de uma titulação ácido 
forte-base forte (Seção 173). 

+ Calcular o pH em qualquer ponto de uma titulação de ácido 
fraco-base forte ou base fraca-ócido forte (Seção 17.3). 

+ Descrever as diferenças entre as curvas de titulação de uma 
titulação ácido forie-base forte e aquelas em que o ácido ou 

a base é fraca (Seção 17.3). 


= Estimar 0 pk, de ácidos monopróticos ou polipróticos de 
curvas de titulação (Seção 17.3). 

+ Com base no valor de Kpn solubilidade molar ou solubili- 
dade em massa de uma substância, calcular as outras duas 
quantidades (Seção 174). 

+ Calcular a solubilidade molar na presença de um fon co- 
mum (Seção 17.9) 

+ Prever o efeito do pH na solubilidade (Seção 17.5). 

+ Prever se um precipitado será formado quando soluções são 
misturadas, comparando Q e Kp, (Seção 17.6), 

+ Calcular as concentrações de fons necessárias para iniciar 
uma precipitação (Seção 17.6). 

+ Explicar o efeito da formação de fons complexos na soh 
lidade (Seção 17.6). 

+ Explicar a lógica da identificação de fons metálicos em so- 
lução aquosa por uma série de reações (Seção 17.7). 


[base] 


PH = pK, + oro] 179) 


A equação de Henderson-Hasselbalch, usada para estimar o 
pH de uma solução tampão a partir das concentrações de um 
par ácido-base conjugado. 
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EXERCÍCIOS SELECIONADOS 


VISUALIZANDO CONCEITOS 


va 


172 


173 


174 


Os quadros a seguir representam soluções aquosas 
contendo um ácido fraco, HA, e sua base conjuga- 
da, A”. As moléculas de água, os íons hidrogena- 
dos e os cátions não são mostrados. Qual solução 
tem o pH mais alto? Explique. [Seção 17.1] 


Qua 


O béquer à direita contém uma sol 
acético 0,1 M com alaranjado de metila como in- 
dicador, O béquer à esquerda contém uma mistura 
de ácido acético 0,1 M e acetato de sódio 0,1 M 
com alaranjado de metila. (a) Com base na Figu- 
ra 16.7, qual solução tem pH mais elevado? (b) 
Qual solução tem maior capacidade de manter seu 
pH quando pequenas quantidades de NaOH são 
dissociadas? Explique. [Seções 17.1 e 17.2] 


Um tampão contém um ácido fraco, HA, e sua 
base conjugada. O ácido fraco tem pk, de 4,5 e o 
tampiio tem pH de 4,3, Sem fazer cálculos, deter- 
mine quais destas possibilidades estão corretas. 
(a) [HA] = [A7], (b) [HA] > [A] ou (e) [HA] < 
IA]. [Seção 17.2) 

O diagrama a seguir representa um tampão com- 
posto por concentrações iguais de um ácido fra- 
co, HA, e sua base conjugada, A”. As alturas das 
colunas são proporcionais às concentrações dos 
componentes do tampão. 

(a) Qual dos três desenhos — (1), (2) ou (3) — 
representa o tampão depois da adição de um áci- 
do forte? (b) Qual dos três representa o tampão 
após a adição de uma base forte? (c) Qual dos 
três representa uma situação que não pode ocor- 


rer a partir da adição de um ácido ou uma base? 
[Seção 17.2] 


a © G) 


175 A figura a seguir representa soluções em diversas 


fases da titulação de um ácido fraco, HA, com 
NaOH. (Para facilitar a compreensão, os fons Na” 
e as moléculas de água foram omitidos.) A qual 
das seguintes regiões da curva de titulação cada 
quadro corresponde: (a) antes da adição de NaOH, 
(b) após a adição de NaOH, mas antes do ponto 
“de equivalência, (e) no ponto de equivalência, (d) 
após o ponto de equivalência? [Seção 17.3] 


B-m Ow Dor 


EEE 


a ci) w 


17.6 Faça a correspondência entre as seguintes descri- 


ções de curvas de titulação com os diagramas a 
seguir de: (a) ácido forte adicionado a base forte, 
(b) base forte adicionada a ácido fraco, (c) base 
forte adicionada a ácido forte, (d) base forte adi- 
cionada a ácido poliprótico. [Seção 17.3] 


LL 


pa ml de io 


4r je? 


ml. de titulação ml de titulação 
wv 


177 


vs 


179 
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Ndee dr 


Concentração Concentração Concentração 


Volumes iguais de dois ácidos são titulados com 
NaOH 0,10 M, resultando nas duas curvas de ti- 
tulação apresentadas a seguir. (a) Qual curva cor- 
responde à solução mais concentrada de ácido? 
(b) Qual corresponde ao ácido com maior K4? 
[Seção 17.3] 


0 10 20 30 40 o 
mL de NaOH. 


Uma solução saturada de CA(OH); é mostrada 
no béquer do meio da figura a seguir. Se uma 
solução de ácido clorídrico for adicionada, a so- 
ubilidade de CU(OH); vai aumentar, causando 
a dissolução do sólido adicional. Qual das duas 
opções, béquer A ou béquer B, representa com 
precisão a solução depois que o equilíbrio é res- 
tabelecido? (Para facilitar a compreensão, as mo- 
léculas de água e os fons CI” foram omitidos.) 
[Seções 17.4 € 17.5] 


Calaq), ON (ag) 
? © 
Adicionar Pos p © f Adicionar 
HCi(ag) 
r VA S Béquer B 


232 € 
> 
e o 
°c 
Conto caom” 


Os gráficos a seguir representam o comporta- 
mento do BaCO; sob diversas circunstâncias. 
Em todos os casos, o eixo vertical indica a solu- 
bilidade do BaCO e o eixo horizontal, a concen- 
tração de algum outro reagente. (a) Qual gráfico 
representa o que acontece com a solubilidade do 
BaCO; quando HNO; é adicionado? (b) Qual 
gráfico representa o que acontece com a solubi- 
lidade do BaCO; quando NaCO; é adicionado? 
(€) Qual gráfico representa o que acontece com a 
solubilidade do BaCO, quando NaNO; é adicio- 
nado? [Seção 17.5] 


17.10 Ca(OH); tem Kp, de 6,5 x 10%, (a) Se 0,370 g 


de Ca(OH); for adicionado a 500 mL de água e 
a mistura levada a atingir o equilíbrio, a solução 
será saturada? (b) Se 50 mL da solução na parte 
(a) forem adicionados a cada béquer mostrado a 
seguir, em quais deles um precipitado será for- 
mado? Nos casos em que um precipitado é for- 
mado, qual é a sua identidade? [Seção 17.6] 


BEE 


PET a 50 ml. 
LOMdeHCiag) 1,0 M de NaCi(ag) 
(it) SO mL. Civ) SOL. 
LOM de CaCIdag) 0,10 M de CaCls(ag) 


17.11 O gráfico a seguir mostra a solubilidade de um 


sal em função do pH. Qual das seguintes opções 
explica a forma desse gráfico? (a) Nenhuma, esse 
comportamento não é possível. (b) Um sal solú- 
vel reage com ácido para formar um precipitado, 
eo ácido adicionado reage com esse produto para 
sua dissolução. (c) Um sal solúvel forma um hi- 
dróxido insolúvel e, então, uma base adicional 
reage com esse produto para sua dissolução. (d) 
A solubilidade do sal aumenta com o pH e depois 
diminui por causa do calor gerado pelas reações 
de neutralização. [Seção 17.5] 


mH 
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17.12 Três cátions, Ni?*, Cu?" e Ag*, são separados por 
meio de dois agentes precipitantes. Com base na 
Figura 17.23, quais dois agentes de precipitação. 
poderiam ser usados? Usando esses agentes, in- 
dique qual dos cátions é A, qual €B e qual é C. 
[Seção 17.7) 


Chim O CiaB O Chion @ 


EFEITO DO ÍON COMUM (SEÇÃO 17.1) 


17.13 Qual das seguintes afirmações sobre o efeito do 
fon comum está correta? (a) A solubilidade de 
um sal MA é reduzida em uma solução que já 
contém M* ou A”. (b) fons comuns alteram a 
constante de equilíbrio para a reação de um só- 
lido iônico com água. (e) O efeito do fon comum 
não se aplica a fons incomuns como SOs?”. (d) A 
solubilidade de um sal MA é afetada igualmente 
pela adição de A” ou de um fon não comum. 


17.14 Analise o equilíbrio 


B(aq) + HO(1) = HB' (ag) + OH (ag) 


Suponha que um sal de HB* é adicionado a uma 
solução de B no estado de equilíbrio. (a) A cons- 
tante de equilíbrio para a reação vai aumentar, 
diminuir ou permanecer estável? (b) A concen- 
tração de B(aq) vai aumentar, diminuir ou per- 
manecer estável? (e) O pH da solução vai aumen- 
tar, diminuir ou permanecer estável? 

Use as informações do Apêndice D para calcu- 
lar o pH de (a) uma solução 0,060 M em pro- 
pionato de potássio (CsHsCOOK ou KC;Hs0:) 


1715 


e 0,085 M em ácido propiônico (C}HsCOOK ou 
HC;H50)); (b) uma solução 0,075 M em trime 
lamina (CH;)sN e 0,10 M em cloreto de trimetil 
mônio (CH3);NHCI; (c) uma solução preparada 
pela mistura de 50,0 mL de ácido acético 0,15 M 
e 50,0 mL de acetato de sódio 0,20 M. 

17.16 Com base nas informações do Apêndice D, cal- 
cule o pH de (a) uma solução 0,250 M em for- 
mato de sódio (HCOONa) e 0,100 M em ácido 
fórmico (HCOOH), (b) uma solução 0,510 M em 
piridina (CsHsN) e 0,450 M em cloreto de piri- 
dínio (CsHsNHCI, (e) uma solução preparada 
ao combinar 55 mL de ácido fluorídrico 0,050 M 
com 125 mL de fluoreto de sódio 0,10 M. 

17.17 (a) Calcule o percentual de ionização do ácido 
butanoico 0,0075 M (Kg = 1,5 x 107), (b) Calcu- 
le o percentual de ionização de ácido butanoico 
0,0075 M em uma solução contendo butanoato 
de sódio 0,085 M. 

17.18 (a) Calcule o percentual de ionização de ácido lá- 
tico 0,125 M (Kg = 1,4 X 1074), (b) Calcule o per- 
centual de ionização de ácido lático 0,125 M em 
uma solução contendo lactato de sódio 0,0075 M. 


TAMPÕES (SEÇÃO 17.2) 


19 Qual das seguintes soluções é um tampão? (a) 
CHyCOOH 0,10 M e CHyCOONa 0,10 M, (b) 
CH;COOH 0,10 M, (e) HCI 0,10 M e NaCI 
0,10 M, (d) Alternativas a e d, (e) Alternativas 
abec 

17.20 Qualdasseguintessoluçõeséum tampão? (a) Uma 

solução preparada com a mistura de 100 ml. de 

CHCOOH 0,100 M e $0 mL de NaOH 0,100 M, 

(b)umasoluçãopreparadacomamisturade 100mL. 

de CH;COOH 0,100 M e 500 mL de NaOH 

0,100 M, (c) uma solução preparada com a mis- 

tura de 100 mL de CH;COOH 0,100 M e 50 mL. 

de HC10,100 M, (d) uma solução preparada com 

a mistura de 100 mL de CH;COOK 0,100 M e 50 

miL de KC10.100M. 

(a) Calcule o pH de uma solução tampão de 

0,12 M em ácido lático e 0,11 M em lactato de 

sódio, (b) Calcule o pH de uma solução tampão 

formada pela mistura de 85 mL de ácido lático 

0,13 M com 95 ml. de lactato de sódio 0,15 M. 

17.22 (a) Calcule o pH de uma solução tampão de 

0,105 M em NaHCO;e 0,125 M em NaCO». (b) 
Calcule o pH de uma solução formada pela mis- 
tura de 65 mL de NaHCO; 0,20 M, com 75 mL. 
de Na:CO; 0,15 M. 

17.23 Uma solução tampão é preparada pela adição 

de 20,0 g de acetato de sódio (CH;COONa) a 

500 mL de uma solução de ácido acético 0,150 M 

(CH;COOH). (a) Determine o pH do tampão. 


na 


1724 


17.25 


17.26 


1727 


17.28 


1729 


1730 
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(b) Escreva a equação iônica completa para a re- 
ação que ocorre quando algumas gotas de ácido 
clorídrico são adicionadas ao tampão. (€) Esere- 
va a equação iônica para a reação completa que 
ocorre quando algumas gotas de solução de hi- 
dróxido de sódio são adicionadas ao tampão. 
Uma solução tampão é preparada pela adição de 
10,0 g de cloreto de amônio (NH4CI) a 250 mL- 
de solução de NH; 1,00 M. (a) Qual é o pH desse 
tampão? (b) Escreva a equação iônica completa 
para à reação que ocorre quando algumas gotas 
de ácido nítrico são adicionadas ao tampão. (c) 
Escreva a equação iônica completa para a reação 
“que ocorre quando algumas gotas de solução de 
hidróxido de potássio são adicionadas ao tampão. 
Você deve preparar uma solução tampão de pH = 
3,00, partindo de 1,25 L de uma solução 1.00 M de 
ácido fluorídrico (HF) e qualquer valor que pre- 
cise de fluoreto de sódio (NaF). (a) Qual é o pH 
da solução de ácido fluoridrico antes da adição de 
fluoreto de sódio? (b) Quantos gramas de fluore- 
to de sódio devem ser adicionados para preparar 
a solução tampão? Despreze a pequena variação 
de volume que ocorre quando o fluoreto de sódio 
é adicionado. 

Você deve preparar uma solução tampão de pH = 
4,00, partindo de 1.50 L de solução de ácido 
benzoico 0,0200 M (CgHsCOOH) e qualquer 
quantidade que precise de benzoato de sódio 
(CoHsCOONa). (a) Qual é o pH da solução de 
ácido benzoico antes da adição de benzoato de 
sódio? (b) Quantos gramas de benzoato de sódio 
devem ser adicionados para preparar a solução 
tampão? Despreze a pequena variação de vo- 
lume que ocorre quando o benzoato de sódio é 
adicionado. 

Um tampão contém 0,10 mol de ácido acético e 
(0,13 mol de acetato de sódio em 1,00 L. (a) Qual 
é o pH desse tampão? (b) Qual é o pH do tampão 
após a adição de 0,02 mol de KOH? (e) Qual é 
o pH do tampão após a adição de 0,02 mol de 
HNOs? 

Um tampão contém 0,15 mols de ácido propió- 
nico (C3HsCOOH) e 0,10 mols de propionato de 
sódio (C3HsCOONa) em 1,20 L. (a) Qual é o pH 
desse tampão? (b) Qual é o pH do tampão após a 
adição de 0,01 mol de NaOH? (e) Qual é o pH do 
tampão após a adição de 0,01 mol de HI? 

(a) Qual é a razão entre HCO; e HiCO; no san- 
gue de pH 7,4? (b) Qual é a razão entre HCOy e 
HCO; em um maratonista exausto, cujo pH no 
sangue é 7,17 

Um tampão que consiste em HPO; e HPO; aju- 
da a controlar o pH de fluidos fisiológicos. Muitos 
refrigerantes também usam esse sistema tampão. 


na 


ma 


Qual éo pH de um refrigerante em que os principais 
ingredientes do tampão são 6,5 g de NaHoPOy e 8.0 
gde Na, HPO por 355 mL de solução? 

Você deve preparar uma solução tampão de pH 
3,50, tendo disponíveis as seguintes soluções de 
0,10 M: HCOOH, CH;COOH, H;PO4, HCOONa, 
CH; COONa e NaH,PO4. Quais soluções você es- 
colheria? Quantos mililitros de cada solução você 
usaria para preparar cerca de 1 L do tampão? 
Você deve preparar uma solução tampão de pH 
5,00, tendo disponíveis as seguintes soluções de 
0.10: HCOOH, HCOONa, CH;COOH,CH;CO- 
ONa, HCN € NaCN. Quais soluções você escolhe- 
ris? Quantos mililitros de cada solução você usaria 
para preparar cerca de 1 L do tampão? 


TITULAÇÕES ÁCIDO-BASE (SEÇÃO 17.3) 


133 


1734 


1735 


O gráfico a seguir mostra as curvas de titulação 
para dois ácidos monopróticos. (a) Qual curva é 
a de um ácido forte? (b) Qual é o pH aproxima- 
do no ponto de equivalência de cada titulação? 
(€) 40,0 mL. de cada ácido foram titulados com 
uma base 0,100 M. Qual ácido é o mais concen- 
trado? (d) Estime o pk, do ácido fraco. 


14 


010 20 30 40 50 60 
ml de NaOH 


Compare a titulação de um ácido monoprótico 
forte com uma base forte e a titulação de um áci- 
do monoprótico fraco com uma base forte, Assu- 
ma que as soluções ácidas fortes e fracas tenham, 
inicialmente, concentrações iguais, Indique se as 
afirmações a seguir são verdadeiras ou falsas. (a) 
É necessária maior quantidade de base para atin- 
Zir o ponto de equivalência para o ácido forte do 
que para o ácido fraco. (b) O pH no início da titu- 
tação é mais baixo para o ácido fraco do que para 
o ácido forte. (e) O pH no ponto de equivalência 
€7, não importando qual é o ácido titulado. 

As amostras de ácido nítrico e ácido acético 
mostradas aqui são tituladas com uma solução de 
NaOH (ag) a 0.100 M. 
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1736 


1737 


1738 


1739 


25,0 miL, de 1.0 M de HNO (ag) 


25,0 ml de 1,0 M de CH;COOH(aq) 


Determine se cada uma das seguintes afirmações 
a respeito dessas titulações é verdadeira ou falsa. 
(a) É necessário um volume maior de NaOH (ag) 
para atingir o ponto de equivalência na titulação 
de HNO3. 

(b) O pH no ponto de equivalência da titulação 
de HNO; será inferior ao valor do pH no ponto de 
equivalência da titulação de CHCOOH. 

(G)A fenolftaleína seria um indicador apropriado 
para ambas as titulações. 

Determine se cada uma das seguintes afirmações a 
respeito das titulações no Exereício 17.35 é verda- 
deira ou falsa. 

(a) O pH no início das duas titulações será igual. 
(b) As curvas de titulação serão ambas essencial- 
mente as mesmas, passado o ponto de equivalência. 
(©) O vermelho de metila seria um indicador apro- 
priado para ambas as titulações. 

Preveja se o pH no ponto de equivalência de 
cada uma das seguintes titulações € igual, supe- 
rior ou inferior a 7: (a) NaHCO; titulado com 
NaOH, (b) NH5 titulado com HCI, (e) KOH titu- 
lado com HBr. 

Preveja se o pH no ponto de equivalência de cada 
uma das seguintes titulações é igual, superior ou 
inferior a 7: (a) ácido fórmico titulado com NaOH, 
(b) hidróxido de cálcio titulado com ácido perció- 
rico, (e) piridina titulada com ácido nítrico. 

Como mostra a Figura 16.8, o indicador azul de 
bromotimol tem duas alterações de cor. Qual al- 
teração de cor será normalmente mais apropria- 
da para a titulação de um ácido fraco com uma 
base forte? 


1740 


na 


1a 


GAY 


14 


1745 


1746 


1747 


1748 


Suponha que 30,0 mL de uma solução 0,10 M de 
uma base fraca B que aceita um próton sejam ti- 
tulados com uma solução 0,10 M do ácido mono- 
prótico forte HA. (a) Quantos mols de HA foram 
adicionados no ponto de equivalência? (b) Qual 
é a forma predominante de B no ponto de equi- 
valência? (e) O pH é igual, menor ou maior que 
7 no ponto de equivalência? (d) Qual indicador, 
fenolftaleina ou vermelho de metila, € provavel- 
mente a melhor escolha para essa titulação? 
Quantos mililitros de NaOH 0,0850 M são ne- 
cessários para titular cada uma das seguintes 
soluções ao ponto de equivalência: (a), 40,0 mL. 
de HNO, 0,0900 M, (b) 35,0 ml. de CH;COOH 
0,0850 M, (€) 50,0 mL de uma solução que con- 
tém 1,85 g de HCI por litro? 

Quantos mililitros de HC10,105 M são necessários 
para titular cada uma das seguintes soluções ao 
ponto de equivalência: (a) 45,0 mL de NaOH 
0,0950 M, (b) 22.5 mL de NH3 0,118 M, (c) 
125,0 mL. de uma solução que contém 1,35 g de 
NaOH por litro? 

Uma amostra de 20,0 mL de uma solução de HBr 
0.200 M é titulada com solução de NaOH 0,200 M. 
Calcule o pH da solução depois da adição dos se- 
guintes volumes de base: (a) 15,0 mL, (b) 19,9 ml, 
(€) 20.0 mL, (d) 20,1 mL, (e) 35.0 mL. 

Uma amostra de 20,0 mL de KOH 0,150 M é titu- 
lada com uma solução de HCIO, 0,125 M. Calcu- 
le o pH após a adição dos seguintes volumes: (a) 
20,0 ml., (b) 23,0 mL, (€) 24,0 mL, (d) 25,0 mL, 
(0300 mL. 

Uma amostra de 35,0 mL de ácido acético 
(CH;COOH) 0,150 M é titulada com uma so- 
lução de NaOH 0,150 M. Calcule o pH depois 
da adição dos seguintes volumes de base: (a) 
O miL, (b) 17,5 mL, (€) 34,5 mL, (d) 35,0 mL, (e) 
35,5 mL, (0) 50.0 mL. 

Pense na titulação de 30,0 mL de NH3 0,050 M 
com HC1 0,025 M. Calcule o pH depois da adição 
dos seguintes volumes de titulante: (a) O mL, (b) 
20,0 mL. (e) 59,0 ml, (d) 60.0 mL, (e) 61.0 mL, 
(0) 65,0 mL. 

Calcule o pH no ponto de equivalência para a ti- 
tulação de soluções de 0,200 M de cada uma das 
seguintes bases com HBr 0,200 M: (a) hidróxido 
de sódio (NaOH), (b) hidroxilamina (NH;0H), 
(0) anilina (CeHsNH3). 

Calcule o pH no ponto de equivalência da titu- 
lação de soluções de 0,100 M de cada um dos 
seguintes com NaOH 0,080 M: (a) ácido bromí- 
drico (HBr), (b) ácido cloroso (HC103), (c) 
benzoico (CsHsCOOH). 
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EQUILÍBRIOS DE SOLUBILIDADE E FATORES QUE 
AFETAM A SOLUBILIDADE (SEÇÕES 17.4 E 17.5) 


1749 


17.50 


mst 


17.52 


17.53 


17.54 


17.55 


Indique se cada afirmação a seguir é verdadeira 
ou falsa. 

(a) A solubilidade de um sal pouco solóvel pode 
ser expressa em unidades de mols por litro. 

(©) O produto de solubilidade de um sal pouco so- 
lúvel é simplesmente o quadrado da solubilidade. 
(e) A solubilidade de um sal pouco solúvel é in- 
dependente da presença de um fon comum. 

(d) O produto de solubilidade de um sal pouco 
solúvel é independente da presença de um fon 
comum. 

A solubilidade de dois sais ligeiramente solúveis 
de M?*, MA e MZ,, é igual, 4X 10 M. (a) Qual 
tem o maior valor numérico para a constante do 
produto de solubilidade? (b) Em uma solução 
saturada de cada sal em água, qual tem concen- 
tração mais elevada de M?*? (c) Ao adicionar um 
volume igual de uma solução saturada em MA a 
outra saturada de MZ,, qual seria a concentração 
no equilíbrio do cátion, M?*? 

(a) Por que a concentração de sólido não dissol- 
vido não é incluída explicitamente na expressão 
para a constante do produto de solubilidade? (b) 
Escreva a expressão para o produto de solut 
dade de cada um dos seguintes eletrólitos fortes: 
Agl, SrSO4, Fe(OH): é HgsBr. 

(a) Verdadeiro ou falso: “solubilidade” e “cons- 
tume do produto de solubilidade” representam 
o mesmo número para um dado composto. (b) 
Escreva a expressão para a constante do produto 
de solubilidade de cada um destes compostos iô- 
nicos: MnCOs, Hg(OH); e Cuy(PO 

(a) Se a solubilidade molar de CaF a 35 °C é 
1,24X 10 M, qual a Kpy a essa temperatura? (b) 
Constata-se a dissolução de L, 1X 102 g de SrFz 
por 100 ml. de solução aquosa a 25 °C. Calcule 
o produto de solubilidade para Sta. (€) Kp, de 
Ba(10,)z a 25 CE 6,0x 10719, Qual é a solubili- 
dade molar de Ba(10;);? 

(a) A solubilidade molar de PbBr; a 25 °C é 
1,0X 10° M. Calcule Kpr. (b) Se há dissolução 
de 0,0490 g de AgIO; por litro de solução, cal- 
cule a constante do produto de solubilidade. (c) 
Utilizando o valor apropriado de Kp, do Apêndi- 
ce D, calcule o pH de uma solução saturada de 
Ca(OH) 

Uma solução de 1,00 L saturada a 25 “C com 
oxalato de cálcio (CaC204) contém 0,0061 g de 
CaC;Oy, Calcule a constante do produto de solu- 
bilidade para esse sal a 25 °C. 


1756 


1757 


17.58 


1759 


17.60 


1761 


1762 


1763 


1764 


1765 


1766 


n67 


Uma solução de 1,00 L saturada a 25 “C com io- 
deto de chumbo (I) contém 0,54 g de Pblo, Cal- 
cule a constante do produto de solubilidade desse 
sala 25°C. 

Com base no Apêndice D, calcule a solubilidade 
molar de AgBr em (a) água pura, (b) 3,0 X 10°? 
M de solução de AgNO3, (€) solução de NaBr 
0,10 M. 

Calcule a solubilidade do LaF em gramas por li- 
tro em (a) água pura, (b) solução de KF 0,010 M, 
(©) solução de LaCI 0,050 M. 

Considere um béquer contendo uma solução sa- 
turada de CaF; em equilíbrio com CaFz(s) não 
dissolvido. CaCl; sólido é, então, adicionado 
à solução. (a) A quantidade de CaF sólido no 
fundo do béquer aumenta, diminui ou permane- 
ce estável? (b) A concentração de fons Ca?* em 
solução aumenta ou diminui? (e) A concentração 
de fons F- em solução aumenta ou diminui? 
Considere um béquer contendo uma solução sa- 
turada de Pblz em equilíbrio com Pbls(s) não dis- 
solvido. Adiciona-se sólido KI a essa solução. (a) 
A quantidade de Pblz sólido no fundo do béquer 
aumenta, diminui ou permanece estável? (b) A 
concentração de fons Pb?! em solução aumenta 
ou diminui? (e) A concentração de fons I- em so- 
lução aumenta ou diminui? 

Calcule a solubilidade de Mn(OH)s em gramas 
por litro quando tamponada a pH (a) 7.0. (b) 9,5, 
(6) 11.8. 

Calcule a solubilidade molar de Ni(OH); quando 
tamponada a pH (a) 8,0, (b) 10,0, (c) 12,0. 

Qual dos seguintes sais será substancialmente 
mais solúvel em solução ácida do que em água 
pura: (a) ZnCO; (b) ZnS, (e) Bily, (d) AgCN, (e) 
Ba3(PO4)3? 

Para cada um dos seguintes sais ligeiramente 
solúveis, escreva a equação iônica si 
se for o caso, para a reação com um ácido forte: 
(a) MnS, (b) PF (€) AuCl, (d) Hg:C20%, (e) 
CuBr. 

Com base nos valores de Ky listados na Tabela 
17.1, calcule a concentração de Ni?* em 1,0 L 
de uma solução que contém um total de 1 x 107 
mol de íon níquel (11) e que €0,20 M em NH3. 
Para qual concentração final de NH3 uma solu- 
ção deve ser ajustada para dissolver apenas 0.020 
mol de NiC;Os (Kps = 4X 10710) em 1,0 L de 
solução? (Dica: despreze a hidrólise de C20; 
porque a solução será muito básica.) 

Use valores de Kp, para AgI e Ky para Ag(CN);” 
para (a) calcular a solubilidade molar de Agl em 
água pura, (b) calcular a constante de equilíbrio 
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paraareação de Aglls)+2CN (ag)===Ag(CN)” 
(aq) + I"(aq), (© determinar a solubilidade molar 
de Agl em uma solução de NaCN 0,100 M. 

17.68 Com base no valor de Kp, para Ago, de Kay © Kaz 
para HS e de K,= 1,1 X 10º para AgCly”, calcule 
a constante de equilíbrio para a seguinte reação: 


AgsS(5) + 4CT (aq) + 2H°(aq) = 2 AgCI (ag) + HoS(ag) 


PRECIPITAÇÃO E SEPARAÇÃO DE ÍONS 
(SEÇÃO 17.6) 


17.69 (a) Haverá precipitação de Ca(OH) se o pH da 
solução de CaCl 0.050 M for ajustada a 8,0? (b) 
Haverá precipitação de Ag:504 se 100 mL de 
AgNO; 0,050 M forem misturados com 10 ml. 
de uma solução 5,0 X 10°? M de NaySO,? 

17.70 (a) Haverá precipitação de Co(OH); se o pH da so- 

lução 0,020 M de CO(NO:) for ajustado a 8.5? (b) 

Haverá precipitação de AglO; se 20 mL de AgIO; 

0010 M forem misturados com 10 ml. de NalOs 

0015 M? (Kp de AgIO5 63,1% 10), 

Calcule o pH mínimo necessário para precipitar 

Mn(OHHa tão completamente que a concentração 

de Mn? seja menor que 1 ug por litro [1 parte 

por bilhão (ppb)]. 

17:72 Suponha que uma amostra de 10 ml. de uma so- 

lução deva ser testada para fon T", adicionando-se 

uma gota (0,2 mL) de Pb(NO;) 0,10 M. Qual é 

a quantidade mínima de gramas de I que deve 

estar presente para que haja formação de Pbla(s)? 

Uma solução contém 2,0X 10"* M de Age 1,5X 

107? M de Pb?*, Com adição de Nal, qual se pre- 

cipitará primeiro: Agl (Kp, = 8,3 X 1017) ou Poly 

(Kpu = 7,9 X 10°)? Especifique a concentração 

de'T necessária para iniciar a precipitação. 

Uma solução de NasSO, é adicionada gota a gota 

a uma solução 0,010 M em Ba?* e 0,010 M em 

Sr?*. (a) Qual concentração de SO,” é necessária 

para iniciar a precipitação? (Despreze variações 

de volume. BaSOs: Kps = 1,1 X 10°; SrSOs: 

Ky = 32X107.) (b) Qual cátion preci ita pri- 

miro? (€) Qual éa concentração de SO? quan- 

do o segundo cátion começa a precipitar? 

Uma solução contém três ânions com as seguin- 

tes concentrações: CO,” 0,20 M, CO3% 0,10 M 

e CF 0,010 M. Se uma solução diluída de AgNO3 

for adicionada lentamente à solução qual € o pri- 

meiro composto a precipitar: AgzCrO4 (Kps 
12x 102), AgiCO; (Kp =8,1 X 10-12, ou AgCI 

(Kp = 18X 10 19 

17.76 Uma solução de NaSO, 1,0 M é adicionada len- 
tamente a 10,0 mL. de uma solução 0.20 M em 
Ca?* e 0,30 M em Ag”. (a) Qual composto vai 
precipitar primeiro: CaSO, (Km = 24 X 10%) 
ou Ag:S04 (Kps = 1,5 X 105)? (b) Quanto da 


vm 


1773 


17.74 


nas 


solução de NaSO; deve ser adicionado para ini- 
ciar a precipitação? 

ANÁLISE QUALITATIVA PARA ELEMENTOS 

METÁLICOS (SEÇÃO 17.7) 


1777 Umasolução contendo uma quantidade desconhe- 
cida de fons metálicos é tratada com HCI diluído; 
não há formação de precipitado. O pH é ajustado 
para cerca de 1, e H3S é injetado. Novamente não 
há formação de precipitado. O pH da solução é, 
então, ajustado a cerca de 8. Mais uma vez, injeta- 
-se H3S. Desta vez, há formação de precipitado. 
O líquido filtrado resultante dessa solução é tra- 
tado com (NH, HPOs. Nenhum precipitado se 
forma. Quais fons metálicos discutidos na Seção 
177 estão possivelmente presentes na solução? 
Quais estão, definitivamente, ausentes dentro dos 
limites desses testes? 

Um sólido desconhecido é totalmente solúvel em 
água. A adição de HCI diluído forma um preci- 
Uma vez filtrado o precipitado, o pH é 
ajustado para cerca de 1 e adiciona-se novamen- 
te HS; nenhum precipitado se forma, A adição 
de (NHa)HPO; não forma nenhum precipitado 
(Figura 7.23). A solução restante apresenta cor 
amarela em um teste de chama (Figura 7.22). 
Com base nessas observações, quais dos seguin- 
tes compostos podem estar presentes na solução, 
quais estão definitivamente presentes e quais 
definitivamente ausentes: CAS, Pb(NOs), HgO, 
ZnSO4, CH(NOs), e Naz504? 

No curso de vários procedimentos de análise qua- 
litativa, são encontradas as seguintes misturas: 
(a) Zn? e CA”, (b) Cr(OH); Fe(OH), (c) Mg?" 
e K*, (d) Ag* c Mn™*. Indique como cada mistura 
pode ser separada. 

Indique Ei tes cada uma das seguin- 
tes misturas de solução podem ser separados: (a) 
Nat e Cd”, (b) pr e Mg”, (©, Pb? e Na 
Age 

(MA prillin dos ci da grupo 4, na Fi- 
gura 17.23, pede um meio básico. Por que isso 
ocorre? (b) Qual é a diferença mais significati- 
va entre os sulfetos precipitados no grupo 2 e os 
precipitados no grupo 3? (e) Indique um procedi- 
mento que serviria para dissolver os cátions do 
grupo 3 após a sua precipitação. 

Um estudante que está com muita pressa para ter- 
minar seu trabalho de laboratório deduz que a in- 
cógnita de sua análise qualitativa contém um fon 
metálico do grupo 4, da Figura 17.23. Assim, ele 
testa sua amostra diretamente com (NH.),HPO,. 
ignorando testes anteriores para fons metálicos 
dos grupos 1, 2 e 3. Ele observa um precipitado 
e conclui que um fon metálico do grupo 4 está 
realmente presente. Por que essa conclusão pode 
estar errada? 


178 


no 


1780 


vs 


17.82 
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EXERCÍCIOS ADICIONAIS 
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117.84) 


1785 


1736 


17.87 


1738 


17.89 


Derive uma equação semelhante à de Henderson- 
-Hasselbalch que relacione o pOH de um tampão 
ao pK do seu componente básico. 

A água da chuva é ácida porque CO;(g) se dissolve 
na água, produzindo ácido carbônico, H:COs. Se 
é muito ácida, a água da chuva reage com calcá- 
rio e conchas (feitas principalmente de carbonato 
de cálcio, CaCOs). Calcule as concentrações de 
ácido carbônico, fon bicarbonato (HCO; ) e fon 
carbonato (CO,*”) encontrados em uma gota de 
chuva com pH de 5,60, assumindo que a soma das 
três espécies na gota de chuva é 1,0 X 10% M. 
O ácido furoico (HCsH30;) tem valor de K, de 
6,76X 10 a 25 °C. Calcule o pH a 25 °C de 
(a) uma solução formada pela adição de 25.0 g 
de ácido furoico e 30.0 g de furoato de sódio 
(NaCsH;0,) em água suficiente para formar 
0,250 L de solução, (b) uma solução formada 
pela mistura de 30,0 ml. de HCsH;0, 0,250 M e 
20,0 ml. de NaCsH30 0,22 M e pela diluição do 
volume total para 125 mL, (e) uma solução prepa- 
rada pela adição de 50.0 ml. de solução de NaOH 
1,65 M a 0,500 L de HCsH;3O 0,0850 M. 

O indicador ácido-base verde de bromocresol 
é um ácido fraco. As formas de ácido amarelo e 
base azul do indicador estão presentes em concen- 
trações iguais em uma solução quando o pH é de 
4,68. Qual é o pk para o verde de bromocresol? 
Quantidades iguais de soluções 0,010 M de um 
ácido HA e uma base B são misturadas. O pH da 
solução resultante é 9,2. (a) Escreva a equação 
química e a expressão da constante de equilíbrio 
para a reação entre HA e B. (b) Se K, para HA é 
8.0 X 10%, qual é o valor da constante de equi- 
Iíbrio para a reação entre HA e B? (c) Qual é o 
valor de K, para B? 

Dois tampões são preparados pela adição de igual 
quantidade de matéria de ácido fórmico (HCOOH) 
e formato de sódio (HCOONa) em água suficiente 
para formar 1,00 L de solução. O tampão À € pre- 
parado com 1,00 mol de ácido fórmico e de for- 
mato de sódio. O tampão B é preparado com 0,010 
mol de cada um. (a) Calcule o pH de cada tampão. 
C) Qual tampão terá a maior capacidade tampo- 
nante? (c) Calcule a variação do pH para cada tam- 
pão após a adição de 1,0 mL de HCI 1,00 M. (d) 
Calcule a variação do pH de cada tampão após a 
adição de 10 mL de HCI 1,00 M. 

Um bioquímico precisa de 750 ml. de um tampão 
de ácido acético-acetato de sódio com pH 4.50. 
Encontram-se disponíveis o acetato de sódio 
sólido (CH;COONa) e o ácida acético glacial 
(CHSCOOH). O ácido acético glacial é de 99% 


1790 


1791 


1792 


1793 


1794 


1795 


1796 


7.97 


de CH;COOH, em massa, e tem densidade de 
1,05 g/mL. Se o tampão deve ser de 0,15 M em 
CHCOOH, quantos gramas de CHsCOONa e 
quantos mililitros de ácido acético glacial devem 
ser utilizados? 

Uma amostra de 0,2140 g de um ácido monopró- 
tico desconhecido foi dissolvida em 25,0 ml. de 
água e titulada com NaOH 0,0950 M. O ácido 
consumiu 27,4 mL de base para atingir o ponto de 
equivalência. (a) Qual é a massa molar do ácido? 
(b) Após a adição de 15,0 ml de base à titulação, 
verificou-se um pH de 6,50. Qual é o K do ácido 
desconhecido? 

Uma amostra de 0.1687 g de um ácido monopró- 
tico desconhecido foi dissolvida em 25,0 mL de 
água e titulada com NaOH 0,1150 M. O ácido 
consumiu 15,5 mL de base para alcançar o ponto- 
de equivalência. (a) Qual € o peso molecular do 
ácido? (b) Após a adição de 7,25 mL de base à 
titulação, verificou-se um pH de 2,85. Qual éo Ka 
do ácido desconhecido? 

Prove matematicamente que o pH no ponto médio 
de uma titulação de um ácido fraco com uma base 
forte (em que o volume de base adicionada é 
metade do volume necessário para atingir o ponto 
de equivalência) é igual ao pK, do ácido. 

Um ácido monoprótico fraco é titulado com 
NaOH 0,100 M. São necessários 50,0 mL. da 
solução de NaOH para alcançar o ponto de equi» 
valência, Após a adição de 25,0 mL de base, o pH 
da solução é 3,62. Estime o pk, do ácido fraco, 
Qual é o pH de uma solução preparada com a mi 
tura de 0,30 mol de NaOH, 0,25 mol de NasHPO4 
e 0,20 mol de HsPO, em água e sua diluição para 
10017 

Suponha que você queira fazer uma experiência 
fisiológica que requer um tampão de pH 6,50 e 
constata que o organismo com o qual está traba- 
Ihando não é sensível ao ácido fraco HA ( 
2X 10°; Kaz=5,0X 1077), ou seus sais de sódio. 
Estão disponíveis uma solução 1,0 M desse ácido 
“e uma solução 1,0 mol de NaOH. Quanto da solu- 
ção de NaOH deve ser adicionado a 1,0 L do ácido 
para preparar um tampão a um pH de 6,50? (Des- 
preze qualquer variação de volume.) 

Quantos microlitros de solução de NaOH 1,000 M 
devem ser adicionados a 25,00 mL de uma solu- 
ção de ácido láctico 0,1000 M [CHsCH(OH) 
COOH ou HC4Hs0s] para produzir um tampão 
compH=375? 

Uma pessoa que sofre de ansiedade tem a respi- 
ração acelerada e sofre alcalose, um aumento no 
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17.98 


17.99 


pH do sangue. (a) Com base na Equação 17.10, 
explique como a aceleração da respiração pode 
aumentar o pH do sangue. (b) Um tratamento 
para esse problema é respirar em um saco de 
papel. Por que esse procedimento faz com que o 
pH do sangue baixe? 

Para cada par de compostos, utilize valores de Kpy 
para determinar qual tem a maior solubilidade 
molar: (a) CdS ou CuS, (b) PbCO; ou BaCrOs. 
(©) NIOH) ou NICO;, (d) Agl ou Ag;SOs. 

A solubilidade do CaCO; depende do pH. (a) 
Calcule a solubilidade molar de CaCO, (Kp, = 
45X 10), dexprezando o carter icido-bass do 
fon carbonato. (b) Use a expressão de K, para o 
fon CO?” para determinar a constante de equilí- 
brio da reação 


CaCOs(s) + HO(1) == 


17.100 


17101 


Cu (ag) + HCO (ag) + OH" (ag) 


(e) Se assumirmos que as únicas fontes de Ca?*, 
HCO” e fons OH” advêm da dissolução de 
CaCO, qual é a solubilidade molar de CaCO3 
ao usar a expressão de equilíbrio da parte (b)? 
(A) Qual é a solubilidade molar de CaCO; ao pH 
do oceano (8,3)? (e) Se o pH é tamponado a 7.5, 
qual é a solubilidade molar de CaCOs? 


O esmalte dos dentes é composto por hidroxiapa- 
tita cuja fórmula simples é Cas(PO,),OH e Kp = 
68X 1077, Como discutimos na seção A Química 
ea vida: cárie dentária e fluoretação, o flor em 
água Alvorada ou na pasta de dentes reage com hi- 
droxiapatita para formar fluorapatita, Cas(PO4)sF. 
com Kp = 1,0X 10. (a) Escreva a expressão da 
constante do produto de solubilidade para hidro- 
xiapatita e Auorapatita. (b) Calcule a solubilidade 
molar de cada um desses compostos. 

Use a constante do produto de solubilidade para 
Cr(OH)s (Kpa =6,7 X 10721) e a constante de for- 
mação para Cr(OH), com base na Tabela 17.1, 
para determinar a concentração de Cr(OH); em 
uma solução que é tamponada a pH = 10,0 e está 
em equilíbrio com Cr(OH); sólido. 


17102 


17.103 


17.104 


17.105 
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Calcule a solubilidade de Mg(OH); em NH;CI 
050M. 

A constante do produto de solubilidade para o per- 
manganato de bário, Ba(MnO;)», é 2,5 X 10-19. 
Suponha que Ba(MnO,)a sólido está em equilf- 
brio com uma solução de KMnO,, Qual concen- 
tração de KMnO, é necessária para estabelecer 
uma concentração de 2,0 x 10% M para o fon 
Ba?* em solução? 

Calcule a razão entre [Ca?*] e [Fe?*] em um lago 
em que a água está em equilíbrio com depósitos. 
de CaCO; e FeCO;. Assuma que a água é 
ramente básica e que a hidrólise do fon carbonato 
pode, consequentemente, ser ignorada. 
As constantes do produto de solubilidade de 
PBSO, e SISO, são 6,3 X 107 e 3,2X 107, res- 
pectivamente. Quais são os valores de [S07], 
[Pb?*) e [SP] em uma solução em equilíbrio 
“com ambas as substâncias? 

Um tampão de qual pH é necessário para produ- 
zir uma concentração de Mg?" de 3,0 x 10° M 
em equilíbrio com oxalato de magnésio sólido? 
O valor de Kp para Mgs(AsSO4), 6 2,1 X 10722, O 
fon AsO, deriva do ácido fraco HyAsOs (pKa, = 
222; pKa = 6,98; pKa3 = 11,50). Um estudante, 
quando foi solicitado a calcular a solubilidade 
molar de Mgs(AsO.); em água, usou a exp 

de Kpy € assumiu que [Mg?"] = 1,5[AsO4 

que isso foi um erro? 

O produto de solubilidade para Zn(OH); é 3,0 X 
10716, A constante de formação para o complexo 
hidróxido, Z(OH É, é 4,6 X 10", Qual con- 
centração de OH” é necessária para dissolver 
0,015 mol de Zn(OH)a em um litro de solução? 
O valor da Kp, para CA(OH) é 2,5 X 107%. (a) 
Qual é a solubilidade molar de CHOH);? (b) A 
solubilidade de Ca(OH) pode ser aumentada 
pela formação do fon complexo CdBra? (Ky = 
5X 10°). Se CA(OH); sólido for adicionado a 
uma solução de NaBr, qual é a concentração ini- 
cial de NaBr necessária para aumentar a solubili- 
dade molar de CA(OH)z para 1,0X 10) M? 


EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


17.10 


(a) Escreva a equação iônica simplificada para a 
reação que ocorre quando uma solução de ácido 
clorídrico (HCI) é misturada a uma solução de for- 
mato de sódio (NaCHO;). (b) Calcule a constante 
de equilíbrio para essa reação. (e) Calcule as con- 
centrações no equilíbrio de Na*, CI", H*, CHO; e 
HCHO; quando 50,0 mL de HC1 0,15 M são mis- 
turados com 50,0 mL de NaCHO» 0,15 M. 


vam 


(a) Uma amostra de 0,1044 g de um ácido mo- 
noprótico desconhecido requer 22,10 mL de 
NaOH 0,0500 M para atingir o ponto final. Qual 
é a massa molecular da incógnita? (b) À medida 
que o ácido é titulado, o pH da solução após a 
adição de 11,05 mL. da base é 4,89. Qual € o Ka 
do ácido? (e) Com base no Apêndice D, indique 
a identidade do ácido. 
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17.112 Uma amostra de 7,5 L de gás NH3 a 22 “C€ 735 
torr € injetada em uma solução de 0,50 L de HCI a 
0,40 M. Partindo do princípio de que todo o NH 
se dissolve e que o volume da solução permanece 
0,50 L, calcule o pH da solução resultante. 


17.113 A aspirina tem a seguinte fórmula estrutural: 


o 
i 
o—c—ch 


Con 
o 


À temperatura do corpo (37 °C), Ka para aspi- 
rina é igual a 3 x 107. Se dois comprimidos de 
aspirina, cada qual com massa de 325 mg, forem 
dissolvidos em um estômago cheio, com volume 
de 1 Le pH de 2, qual percentagem da aspirina se 
encontrará na forma não ionizada? 

Qual é o pH a 25 °C de água saturada com CO; 
a uma pressão parcial de 1,10 atm? A cons- 
tante da Lei de Henry para CO) a 25 °C é 3,1 x 
1072 M-atm. 

17.115 Cu(OH) em excesso é agitado com água para pro- 
duzir uma solução saturada. A solução é filtrada 
e uma amostra de 50,00 mL titulada com HCI 
requer 11,23 mL de HCI 0,0983 M para atingir o 
ponto final. Calcule Kpy para Ca(OH)». Compare 
o seu resultado com o constante no Apêndice D a 
25°C. Indique uma razão para quaisquer diferen- 
ças que encontrar entre o seu valor e o apresentado 
no Apêndice D. 

A pressão osmótica de uma solução saturada de 
sulfato de estrôncio a 25 °C é 21 torr. Qual é o 
produto de solubilidade desse sal a 25 °C? 

Uma concentração de fons Ag” na faixa de 10-100 
partes por bilhão (em massa) é um desinfetante 
eficaz para piscinas. Contudo, se a concentração 
for superior a essa faixa, Ag” pode causar efei- 
tos adversos à saúde. Uma forma de manter uma 
concentração adequada de Ag” é adicionar um 


GALI 


17116 


117 


sal ligeiramente solúvel à piscina. Usando valo- 
res Kpy do Apêndice D, calcule a concentração 
no equilíbrio de Ag* em partes por bilhão que 
existiria em equilíbrio com (a) AgCI, (b) AgBr, 
(Agl. 

17.118 A fluoretação de água potável É utilizada em 
muitos lugares para ajudar na prevenção da cárie 
dentária. Geralmente, a concentração do fon F” é 
ajustada para cerca de 1 ppb. Algumas fontes de 
água também são “duras”; isto é, contêm deter- 
minados cátions, como o Ca?*, que interfere na 
ação do sabão. Considere um caso em que a con- 
centração de Ca?” é de 8 ppb. Um precipitado de 
CaF; poderia se formar sob tais condições? (Faça 
quaisquer aproximações necessárias) 

17.119 O bicarbonato de sódio (NaHCO, reage com áci- 
dos em alimentos de modo a formar ácido carbô- 
nico (H;C0,). que por sua vez se decompõe em 
água e dióxido de carbono. Em uma massa de bolo, 
COstg) forma bolhas e faz o bolo crescer. (a) A 
regra de ouro no processo de assar é que 4 colher 
de chá de bicarbonato de sódio é neutralizada por 
uma xícara de leite azedo. O componente ácido no 
leite azedo é o ácido lático, CH;CH(OH)COOH. 
Escreva a equação química para essa reação de 
neutralização. (b) A densidade do bicarbonato de 
sódio €2,16 g/cm’. Calcule a concentração de ácido 
lático em uma xícara de leite azedo (assumindo 
que a regra de ouro é aplicável), em unidades de M. 
(Uma xícara = 236,6 mL = 48 colheres de chá). 
(6) Se 44 colher de chá de bicarbonato de sódio é 
realmente neutralizada por completo pelo ácido 
tático do leite azedo, calcule o volume de dióxido 
de carbono que seria produzido à pressão de 1 atm, 
em um forno ajustado a 350 °F. 


17.120 Em solventes não aquosos, é possível provocar a 
reação de HF para produzir HF”, Qual das sc- 
guintes afirmações decorre dessa observação? (a) 
HF pode atuar como um ácido forte em solventes 
não aquosos, (b) HF pode atuar como uma base 
em solventes não aquosos, (c) HF é termodina- 
micamente instável, (d) Há um ácido no meio 
não aquoso que é mais forte do que HF. 


O pk, do ácido acético é 474. O pK, do ácido cloroacé- 
tico, CH:CICOOH, é 2,86. O pK, do ácido tricloroacético, 
CCICOOH, é 0,66. (a) Por que isso pode ocorrer? Por 
exemplo, uma hipótese é que a ligação O-H de ácido tri- 
cloroacético é significativamente mais polar do que a liga- 
ção O-H em ácido acético, em virtude de o cloro ser mais 
eletronegativo do que o hidrogênio, convertendo a ligação 
O-H em ácido tricloroacético fraco. Outra hipótese é que 


os cloros estabilizam termodinamicamente as formas de 
base conjugada desses ácidos, e quanto mais cloro exis- 
tir, mais estáveis as bases conjugadas serão. Elabore um 
conjunto de experimentos ou cálculos para testar essas. 
hipóteses. (b) Você diria que as diferenças de pgs desses 
ácidos levaria a diferenças nas solubilidades aquosas de 
seus sais de sódio? Elabore um experimento para testar 
essa hipótese. 
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QUÍMICA AMBIENTAL 


A riqueza da vida na Terra, representada pela foto de abertura deste capitulo, é possivel 
graças à atmosfera favorável do nosso planeta, à energia recebida do Sol e à abundância de 
água, Essas são as características ambientais marcantes que acreditamos serem necessárias. 
àvida. 


À medida que a tecnologia avança e a população mundial cresce, o ser humano impõe 
novas e maiores tensões ao meio ambiente. Essa relação é um constante paradoxo: enquanto 
a própria tecnologia é causadora de poluição, também fornece as ferramentas que vão aju- 
dar a compreender e gerenciar o meio ambiente de forma benéfica. Muitas vezes, a química 
está no centro das questões ambientais. O crescimento econômico de países desenvolvidos 
e nações em desenvolvimento depende diretamente de processos químicos, que vão desde 
O tratamento de água potável até os processos industriais. Alguns desses processos geram 
produtos ou subprodutos que são prejudiciais ao meio ambiente 

Agora, estamos em condições de aplicar os princípios que aprendemos nos capítulos. 
anteriores para compreender como o nosso meio ambiente opera e de que maneira as ati- 
vidades humanas podem afetá-lo. Para entender e proteger o ambiente em que vivemos, 
devemos estudar como os compostos químicos produzidos pelo homem e os encontrados 
na natureza interagem na terra, no mar e no ar. Nossas ações diárias como consumidores 
repercute as mesmas escolhas feitas por renomados especialistas e líderes governamen- 
tais: cada decisão deve ponderar custos versus benefícios. Infelizmente, os impactos ar 
bientais das nossas escolhas costumam ser sutis e não imediatamente evidentes. 


18.1 | ATMOSFERA TERRESTRE 


Uma vez que a maioria de nós nunca esteve muito longe da superfície da Terra, tende- 
mos a não prestar atenção às várias formas em que a atmosfera determina o ambiente em 
que vivemos. Nesta seção, examinaremos algumas características importantes da atmos- 
fera do nosso planeta. 

A temperatura da atmosfera varia em função da altitude (Figura 18.1), e a atmos- 
fera é dividida em quatro regiões, bascadas nesse perfil de temperatura. Logo acima da 
superfície, na troposfera, a temperatura costuma diminuir com o aumento da altitude, 
atingindo um mínimo de 215 K a aproximados 10 km. Praticamente todos nós vivemos 


O QUEVE 


18.1 | Atmosfera terrestre Iniciaremos este capi- 
tulo com uma visão do perfil de temperatura e de pres- 
são atmosférica na Terra, bem como a sua composição 
química. Em seguida, examinaremos a fotoionização e 
a fotodissociação, reações que resultam da absorção 
atmosférica da radiação solar. 


| Atividad 
Depois, vamos examinar como as atividades 
humanas afetam a atmosfera, Discutiremos de que 
maneira o ozônio atmosférico é exaurido por reações 
que envolvem gases produzidos pelo homem e como 
a chuva ácida e a poluição atmosférica são o resultado 
de reações que envolvem compostos produzidos pela 
atividade humana. 


h e atmosfera te 


18.3] Água existe ra Estudaremos o cido 
global da água, que descreve o modo com que a água 


Bt Tivo é Grs 


se move do solo para a superfície, depois para a atmos- 
fera e, por fim, de volta ao solo. Vamos comparar as 
composições quimicas da água do mar, da água doce 
e dos lençóis freáticos. 


18.4 | Ativida as e qualidade da 
água Consideraremos como a água da Terra está 
ligada ao clima global e examinaremos uma medida 
da qualidade da água: a concentração de oxigênio 
dissolvido. Água potável e água para fins de irrigação 
devem estar livres de sais e poluentes. 


18.5 | Química Concluiremos este capítulo 
examinando a química verde, uma iniciativa interna- 
cional que visa tornar todos os produtos industriais, os 
processos e as reações quimicas compatíveis com uma 
sociedade e um meio ambiente sustentáveis. 


TAHQUAMENON FALLS LOCALIZADA NA 
PENÍNSULA SUPERIOR DE MICHIGAN, 
uma das maiores cachoeiras ao leste 
do rio Mississippi, nos Estados Unidos. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Em que altitude a temperatura atmosférica é mais baixa? 
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Figura 13.1 A temperatura e a pressão na atmosfera variam em função da altitude acima 


do nivel do mar. 


na troposfera, Ventos uivantes e brisas leves, chuvas e céu 
azul — tudo a que costumamos nos referir como “clima” 
— ocorrem nessa região. De modo geral, aviões a jato 
voam a uma altura aproximada de 10 km acima da Terra, 
próxima do limite superior da troposfera, que denomina- 
mos tropopausa. 

Acima da tropopausa, a temperatura atmosférica au- 
menta com a altitude, atingindo máxima de aproximada- 
mente 275 K, a cerca de 50 km. Essa região de 10 km a 
SO km é chamada de estratosfera, e acima dela estão a 
mesosfera eu termosfera. Observe, na Figura 18.1, que os. 
extremos da temperatura que formam os limites entre re- 
gides adjacentes são denominados pelo sufixo -pausa. Os. 
limites são importantes porque os gases se misturam por 
meio deles, de maneira relativamente lenta. Por exemplo. 
os gases poluentes gerados na troposfera passam pela tro- 
popausa e se infiltram na estratosfera muito lentamente. 

A pressão atmosférica diminui à medida que a altitu- 
de aumenta (Figura 18.1), diminuindo muito mais rápido. 
nas regiões mais baixas do que nas mais altas, por causa 
da compressibilidade da atmosfera. Assim, a pressão di- 
minui de um valor médio de 760 torr (101 kPa) no nível 


“do mar para 2,3X 10 torr (3,1 X 10% kPa) a 100 km para 
apenas 1,0X 107% torr (1,3 X 10° kPa) a 200 km. 

A troposfera e a estratosfera juntas respondem por 
99,9% da massa atmosférica, sendo 75% da massa cor- 
respondente à troposfera. No entanto, a fina atmosfera 
extera desempenha papéis muito importantes na deter- 
minação de condições de vida na superfície. 


COMPOSIÇÃO DA ATMOSFERA 

A atmosfera terrestre é constantemente bombardea- 
da pela radiação e por partículas energéticas provenientes. 
do Sol. Esse bombardeio de energia tem efeitos quími- 
cos profundos, em especial nos limites mais extemos da 
atmosfera, acima de, aproximadamente, 80 km (Figura 
18.2). Além disso, em razão do campo gravitacional da 
Terra, os átomos e as moléculas mais pesadas tendem a 
penetrar na atmosfera, deixando os átomos mais leves na 
parte superior. (Por essa razão, como acabamos de ob- 
servar, 75% da massa da atmosfera está na troposfera.) 
Como resultado de todos esses fatores, a composição da 
atmosfera não é uniforme. 


Partículas solares de alta energia cram 
átomos de N e O excitados: a ha 
toma-se vivei à medida que os elétrons 
nesses dtomos decaem de estados de 
“maior para menor energia. 


Figura 18.2 Aurora boreal (luzes do norte). 


A Tabela 18.1 mostra a composição do ar seco pró- 
ximo ao nível do mar, Note que, apesar dos traços de muitas 
substâncias estarem presentes, N e Oz constituem aproxi 
madamente 99% de toda a atmosfera ao nível do mar. Os 
gases nobres e o CO) constituem a maioria do restante. 


Reflita 


Qual é a diferença esperada na razão hélio atmosféricolargônio 
a 100 km de altitude em comparação com o nível do mar? 
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Quando aplicada às soluções aquosas, a unidade de 
concentração de partes por milhão (ppm) refere-se a 
gramas de substância por milhões de gramas de solução 
<= (Seção 13.4). Porém, ao lidar com gases, 1 ppm sig- 
nifica uma parte por volume em unidades de 1 milhão 
de volume do todo. Visto que o volume é proporcional à 
quantidade de gás pela equação de gás ideal (PV = nRT), 
a fração de volume e a fração molar são iguais. Portanto, 
1 ppm de um constituinte em traço da atmosfera corres- 
ponde a 1 mol do constituinte em 1 milhão de mols de 
gás total, isto é, a concentração em ppm é igual à fração 
molar multiplicada por 10º, A Tabela 18.1 relaciona a 
fração molar de COy na atmosfera como 0,000400, o que 
significa que sua concentração em ppm € 0,000400 X 
108 = 400 ppm. 

Além do CO), outros componentes secundários da 
troposfera estão listados na Tabela 18.2, 

Antes de examinarmos os processos químicos que 
ocorrem na atmosfera, vamos revisar algumas proprie- 
dades de seus dois principais componentes, N e Oy. 
Lembre-se de que a molécula de No possui uma ligação 
tripla entre os átomos de nitrogênio «==» (Seção 8.3). Essa 
ligação muito forte (energia de ligação de 941 KJ/mol) é 
basicamente responsável pela baixa reatividade de Nz. 
A energia de ligação no Os é de apenas 495 KJ/mol, 
tomando Oz muito mais reativo que N. Por exemplo, 
o oxigênio reage com muitas substâncias para formar 
óxidos. Os óxidos dos não metais, a exemplo do SO), 
geralmente formam soluções ácidas quando dissolvidos 
em água. Os óxidos de metais ativos, como CaO, for- 
mam soluções básicas quando dissolvidos em água ce 
(Seção 7.7). 


Tabela 10.1 Principais componentes do ar seco próximo ao nivel do mar. 


Componentes Teor (fração molar) Massa molar (g/mol) 
Nvogênio 0.78084 2803 
Origênio 020948 31,998 
Argôrio 000834 39948 
Dióxido de carbono 0.000400 44,0099 
Nebnio 000001818 20183 
Hio 000000524 4003 
Metaro O go0oar 16083 
Crânio 000000114 sa 
Hidrogênio 00000005 20159 
Onido nioso 00000005 sone 
Xenênio 0000000087 13130 


"Ozônio, diórido de enxofre, dixido de nitrogênio, amônia e monáxido de carbono 
estão presentes como gases em niveis de traço em quantidades variáveis. 
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Tabela 18.2 Fontes e concentrações tipicas de alguns constituintes atmosféricos secundários. 


Constituintes Fontes Concentração típica 

Dióxido de carbono, CO; Decomposição de matéria orgânica, emissõesde 400 ppm em toda troposfera 
oceanos, queima de combustiveis fósseis 

Monóxido de carbono, CO Decomposição de matéria orgânica, processos 0,05 ppm em ar não polido; 1-50 ppm em áreas 
indusaii combustão de combustivel fóssil urbanas 

Metano, CHi Decomposição de matéria orgânica, vazamento de gás 1,82 ppm em toda troposfera 
natural emissão de gases pela pecuária 

Onido nitrico, NO Descargas elétricas atmosféricas, 0,01 ppm em ar não poluido; 0,2 ppm em smog 
motores de combustão intema, combustão de matéria 
exgênica 

Ozônio, Oy Descargas elétricas tmoslércas, fusão da 0-0,01 ppm em ar não polido; 0,5 ppm em smog 
estratosfera, smog fotoquimico fotoquimico 

Didvido de emolre, SO, Gases vlênicos incêndios florestais ação bacteriana,  0-0,01 ppm em ar não polido; 0,1-2 ppm em áreas 


queima de combustiveis (ss, processos industriais 


urbanas poluídas. 


Cálculo da concentração a partir de uma pressão parcial 
Qual será a concentração, em partes por milhão, de vapor d'água cm uma amostra de ar se a pressão parcial da água for 0.80 torr 
eapressão total de ar for 735 torr? 


SOLUÇÃO 

Analise Com base na pressão parcial do vapor dágua e na 
pressão total de uma amostra de ar, deve-se determinar a con- 
centração de vapor d'água. 

Planeje Lembre-se de que a pressão parcial de certo compo- 
nente de uma mistura de gases é determinada pelo produto da 
sa fração molar e a pressão total da mistura ==> (Seção 10.6): 


Pao = XnoP, 


Resolva Ao determinar a fração molar do vapor d'água na mis- 
tura, Xino» obtemos: 


A concentração em ppm é a fração molar multiplicada por 10% 
00011 x 10 = 1.100 ppm 


Para praticar: exercicio 1 
Com base nos dados da Tabela 18.1, a pressão parcial de arpô- 
nio no ar seco a uma pressão atmosférica de 668 mm Hg € (a) 
3,12 mm Hg, (b) 7,09 mm Hg. (€) 6,24 mm Hg, (d) 9.34 mm 
Hg. (0) 399 mm Hg- 


Para praticar: exercicio 2 


A concentração de CO em uma amostra de ar € 4,3 ppm. Qual 
é a pressão parcial de CO se a pressão total do ar € 695 torr? 


Embora a atmosfera para além da estratosfera conte- 
nha somente uma pequena fração da massa atmosférica, 
ela forma uma defesa externa contra a precipitação de ra- 
diação e de partículas de alta energia que bombardeiam 
continuamente a Terra. À medida que atravessa a atmos- 
fera externa, o bombardeio radioativo causa dois tipos de 
variação química: fotodissociação e foroionização. Esses 
processos nos protegem da radiação de alta energia, ab- 
sorvendo a maior parte da radiação antes de atingir a tro- 
posfera. Se não fosse por esses processos fotoquímicos, 
as plantas e os animais, tal como os conhecemos, não 
poderiam existir na Terra. 


O Sol emite energia radiante em uma faixa ampla de 
comprimentos de onda (Figura 18.3). Para entender a 
conexão entre o comprimento de onda da radiação e o 
seu efeito sobre átomos e moléculas, lembre-se de que a 
radiação eletromagnética pode ser imaginada como um 
feixe de fótons coo (Seção 6.2). A energia de cada fóton € 
determinada pela relação E = hv, em que h é u constante 
de Planck e v é a frequência da radiação. Para uma trans- 
formação química ocorrer quando a radiação atinge a at- 
mosfera da Terra, duas condições devem ser satisfeitas. 
Em primeiro lugar, os fótons incidentes devem ter energia 
suficiente para quebrar uma ligação química ou remover 
um elétron do átomo ou da molécula. Em segundo lugar, 
os átomos ou as moléculas, ao serem bombardeados, de- 
vem absorver esses fótons. Quando essas exigências são 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que o espectro solar ao nivel do mar não coincide perfeitamente com o espectro solar fora da atmosfera? 


wo dm 100 


1400 


1500 220 260 300 


Comprimento de onda (am) 
Figura 18.3 Espectro solar acima da atmosfera terrestre em comparação com o do nivel do mar. 

A curva mai estrada ao nivel do mar deve se a04 gases na atmetera que absorvem comprimentos de orda especilcos 
e radiação A unidade no eino vertica representa o “Bo”, ou seja, a energia radiante por drea, por unidade de tempo. 


atendidas, a energia dos fótons é usada para realizar o tra- 
balho associado a alguma transformação química. 

A quebra de uma ligação química resultante da ab- 
sorção de um fóton por uma molécula é chamada foto- 
dissociação. Esse processo não forma fons, mas, em vez 
disso, metade dos elétrons fica com um átomo e metade 
fica com o outro átomo. Como resultado, temos duas par- 
tículas eletricamente neutras. 


Um dos processos mais importantes que ocorrem na 
atmosfera externa acima de aproximadamente 120 km de 
altitude é a fotodissociação da molécula de oxigênio: 


deito — bege usa) 


A energia mínima necessária para provocar essa mu- 
dança é determinada pela energia de dissociação de Oz, 
495 KJ/mol. 


Cálculo do comprimento de onda necessário para quebrar uma ligação 
Qual é o máximo comprimento de onda da radiação, em nanômetros. com energia suficiente, por fóton, para dissociar a molécula 
deO? 


SOLUÇÃO 

Analise Deve-se determinar o comprimento de onda de um fó- 
ton com energia suficiente para quebrar a ligação dupla O=O 
emo; 

Planeje Em primeiro lugar, precisamos calcular a energia ne- 
cessária para quebrar a ligação dupla O=O em uma molécula 
e, em seguida, determinar o comprimento de onda de um fóton. 
dessa energia. 

Resolva A energia de dissociação de Os é 495 kJ/mol. Com 
base nesse valor e no número de Avogadro, podemos calcular 
a quantidade de energia necessária para quebrar a ligação em 
uma única molécula de Oz: 


(RU) Crea ra 


=82x10 


Em seguida, usamos a relação de Planck, E = Av ce (Equa- 
são 62) para calcular a frequência, v, de um fóton com essa 
quantidade de energia: 


822 x 103 


124 x 10885! 
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Finalmente, usamos a relação entre a frequência e o compri- 
mento de onda de luz coo (Seção 6.1) para calcular o com- 
primento de onda da luz: 


Assim, a luz ultravioleta de comprimento de onda de 242 nm 
tem energia por fóton suficiente para fotodissociar uma mo- 
lécula de Oz. Em virtude de a energia do fóton aumentar à 
medida que o comprimento de onda diminui, qualquer fóton 
de comprimento de onda menor que 242 nm terá energia sufi- 
ciente para dissociar Os 


Para praticar: exercício 1 
A energia de dissociação da ligação Br-Br é 193 kJ/mol. Qual 
comprimento de onda de radiação tem energia suficiente para 
causar a dsoiação da ligação BB? 

(a) 620 nm, (b) 310 nm, (c) 148 nm (d) 6.200 nm, (e) 563 nm. 
Ce ii uu 
A energia de ligação no N é de 941 KJ/mol. Qual é o máximo 
‘comprimento de onda que um Ito pode ter para ainda assim 
ter energia wuficiente para dissociar o Ns? 


Felizmente para nós, Oz absorve muito da radiação 
de maior energia, de comprimento de onda mais curto do 
espectro solar, antes que ela atinja a atmosfera mais baixa. 
À medida que isso ocorre, forma-se o oxigênio atômico, 
O. Em altitudes mais altas, a dissociação do Oz é muito 
maior. A 400 km, por exemplo, apenas 1% do oxigênio 
está na forma de 0): os 99% restantes são oxigênio atômi- 
co A 130 km, O% e O são igualmente abundantes. Abaixo 
de 130 km, Oz é mais abundante que o oxigênio atômico, 
porque a maior parte da energia solar foi absorvida na 
atmosfera externa. 

A energia de dissociação da ligação de Nz é muito 
alta, 941 KJ/mol. Como mostrado no Exercício resolvi- 
do 18.2, em Para praticar: exercício 2, somente fótons. 
de comprimento de onda inferiores a 127 nm possuem 
energia suficiente para dissociar o No. Além disso, o Nz 
não absorve tão prontamente os fótons, mesmo quando 
possuem energia suficiente. Consequentemente, pouco 
nitrogênio atômico é formado na atmosfera externa pela 
dissociação do No. 

Outros processos fotoquímicos além da fotodissocia- 
ção ocorrem na camada externa da atmosfera, embora essa. 
descoberta tenha sido marcada por muitas reviravoltas. Em 
1901, Guglicimo Marconi recebeu um sinal de rádio em 
St. John's, Newfoundland, que havia sido transmitido de 
Land's End, Inglaterra, a 2.900 km de distância. Uma vez. 
que, na época, pensava-se que as ondas de rádio se moviam. 
em linha reta, supunha-se então que a comunicação por rá- 
dio a longas distâncias, por causa da curvatura da Terra, 

ia impossível O experimento bem-sucedido de Marconi 
sugeriu que a atmosfera afetava a propagação das ondas de 
rádio de alguma forma. Essa descoberta levou a estudos 


intensos da atmosfera extema. Por volta de 1924, estabele- 
ceu-se a existência de elétrons nessa camada atmosférica, 
por meio de estudos experimentais. 

Os elétrons na atmosfera extema resultam principal- 
mente da fotolonização, que ocorre quando uma molécu- 
la absorve radiação solar na atmosfera externa, e a energia 
absorvida faz com que um elétron seja ejetado da molé- 
cula, À molécula toma-se, então, um fon carregado positi- 
vamente. Assim, para haver fotoionização, uma molécula 
deve absorver um fóton, e o fóton deve ter energia sufi- 
ciente para remover um elétron «= (Seção 7.4). Note que 
se trata de um processo bem diferente da fotodissociação. 

Quatro importantes processos de ionização que ocor- 
rem na atmosfera acima de aproximadamente 90 km são 
mostrados na Tabela 18.3. Fótons com comprimento de 
onda mais curto que os máximos dados na tabela têm ener- 
gia suficiente para provocar fotoionização. Ao examinar 
melhor a Figura 18.3, vemos que praticamente todos esses. 
fótons de alta energia são filtrados da radiação que 
Terra porque são absorvidos pela atmosfera extem: 


Reflita 
Explique a diferença entre fotoionização e fotodissociação. 


OZÔNIO NA ESTRATOSFERA 


Enquanto No, O) € o oxigênio atômico absorvem fó- 
tons com comprimentos de onda mais curtos que 240 nm, 
o ozônio, Oy, é o principal absorvedor de fótons com 


Tabela 18.3 Reações de fotoionização dos quatro componentes da atmosfera. 


Processo 


Energia de ionização (kllmol) Amas (nm) 


Neto —= Ny +e” 
Otto ore 
Othe— otte 

NOt he — NO" +e” 


1495 Ex 
1205 93 
1313 s12 

E 1345 


comprimentos de onda de 240 a 310 nm na região ultra- 
leta do espectro eletromagnético. O ozônio na atmos- 
fera extema nos protege desses danosos fótons de alta 
energia, que, do contrário, penetrariam a superfície ter- 
restre, Vamos examinar de que modo o ozônio é formado 
na atmosfera extema e como ele absorve fótons. 

Quando a radiação do Sol atinge uma altitude de 
90 km acima da superfície terrestre, a maior parte da ra- 
diação de comprimento de onda mais curto, capaz de fo- 
toionização, foi absorvida. Entretanto, nessa altitude, a 
radiação capaz de dissociar a molécula de O) é suficiente- 
mente intensa para que a fotodissociação de O» (Equação 
18.1) se mantenha considerável a uma altitude de 30 km. 
Porém, na região entre 30 e 90 km, a concentração de Oz 
é muito maior do que a concentração de oxigênio atômico. 
Consequentemente, os átomos de oxigênio formados nes- 
sa região sofrem colisões frequentes com as moléculas de 
Os, resultando na formação de ozônio: 


+o — or 


usa 


O asterisco em O; significa que a molécula de ozônio 
contém excesso de energia (está em um estado excitado), 
uma vez que a reação é exotérmica. A energia liberada de 
105 KJ/mol deve ser transferida da molécula de Os* rapi- 
damente ou ela simplesmente será decomposta em Oz € O 
atômico — um processo inverso pelo qual o 03º é formado. 

Uma molécula de O3* rica em energia pode liberar 
seu excesso de energia ao colidir com outro átomo ou mo- 
lécula, transferindo-lhe, assim, parte do excesso de ener- 
gia. Vamos representar o átomo ou a molécula com a qual 
Os* colide como M. (Geralmente, M é Nz ou Os, porque 
essas são as moléculas mais abundantes na atmosfera.) A 
formação de 03º e a transferência do excesso de energia 
para M são resumidas pelas seguintes equações: 


O(g) + Oa(8) = O(s) n83) 
O(g) + M(g) — O(s) + Mg) [184] 
O(s) + Ong) + M(s) — Os(g) + Mg) [185] 


A velocidade com que ocorrem as reações das equa- 
ções 18.3 e 18.4 depende de dois fatores que variam in- 
versamente ao aumento da altitude. Em primeiro lugar, a 
reação da Equação 18.3 depende da presença de átomos 
de O. Em altitudes mais baixas, a maior parte da radiação. 
energética, suficiente para dissociar O, já foi absorvida: 
portanto, a formação de O é mais abundante em maiores 
altitudes. O segundo ponto é que as equações 18.3 e 18.4 
dependem das colisões moleculares == (Seção 14.5). A 
concentração de moléculas é maior a menores altitudes, 
de modo que a velocidade de ambas as reações é maior 
nesse tipo de altitude, Uma vez que esses processos va- 
riam inversamente com a altitude, à maior velocidade de 
formação do Oy ocorre em uma banda, a uma altitude de 
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aproximadamente 50 km, próxima à estratosfera (Figura 
18.1). Em geral, cerca de 90% do ozônio da Terra é en- 
contrado na estratosfera. 


Reflita 


Por que moléculas de Oz e Nz deixam de filtrar a luz ultravioleta 
com comprimentos de onda entre 240 e 310 nm? 


A fotodissociação do ozônio inverte a reação que o 
forma. Assim, temos um processo cíclico de formação e 
decomposição do ozônio, que pode ser resumido da se- 
guinte forma: 


Og) + hv — O(g) + O(g) 
O(s) + Ox(8) + Mg) — Osla) + M*(g) (calor 
Ose) + he — Onfa) + O(g) "Edo 


O(s) + Olg) + M(8) — O(g) + Ms) (calor 
liberado) 


O primeiro e o terceiro processos são fotoquímicos, 
uma vez que usam um fóton de radiação solar para ini- 
ciar a reação química. O segundo e o quarto processos. 
são reações químicas exotérmicas. O resultado líquido 
dos quatro processos é um ciclo em que a energia so- 
tar radiante é convertida em energia térmica. O ciclo do 
ozônio na estratosfera é responsável pelo aumento da 
temperatura que atinge o seu máximo na estratopausa 
(Figura 18.1). 

As reações do ciclo de ozôni 
fatos a respeito da camada de ozôni 
reações químicas que envolvem outras substâncias que 
não o oxigênio. Além disso, os efeitos de turbulência e 
ventos que misturam a estratosfera devem ser conside- 
rados. Disso resulta uma imagem complexa. O resultado 
global da formação do ozônio e das reações de remoção, 
associadas com turbulência atmosférica e a outros fa- 
tores, é a geração de um perfil de ozônio na atmosfera 
extera, como mostra a Figura 18.4, com a máxima 
concentração de ozônio ocorrendo a uma altitude de 
cerca de 25 km. Essa banda com concentração relativa- 
mente alta de Oy é denominada “camada de ozônio” ou 
“escudo de ozôni 

Fótons com comprimentos de onda mais curtos do 
que 300 nm têm energia suficiente para quebrar muitos. 
tipos de ligações químicas individuais. Assim, o “escudo 
de ozônio” é essencial para a manutenção do nosso bem- 
«estar. No entanto, as moléculas de ozônio, que formam 
essa proteção contra a radiação de alta energia, represen- 
tam apenas uma pequena fração dos átomos de oxigênio 
presentes na estratosfera, uma vez que essas moléculas 
são destruídas continuamente assim que formadas. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Estime a concentração de ozônio em mols por litro (M) para o 
valor de pico no gráfico a seguit. 


TT) 


we or 
Concentração de orônio (moléculastem”) 


Figura 18.4 Variação na concentração de ozônio na 
atmosfera em função da altitude. 


18.2 | ATIVIDADES HUMANAS E 
ATMOSFERA TERRESTRE 


Eventos naturais e antropogênicos (causados pelo ho- 
mem) podem modificar a atmosfera da Terra. Um evento 
natural impressionante foi a erupção do Monte Pinatu- 
bo, em junho de 1991 (Figura 18.5). O vulcão lançou 
cerca de 10 km? de material na estratosfera, provocando 
uma queda de 10% na quantidade de luz solar a atingir a 


Figura 18.5 Monte Pinatubo entra em erupção, Junho de 1991. 


superfície terrestre nos dois anos seguintes. Essa redução 
na luz solar levou a uma queda temporária de 0,5 “C na 
temperatura da superfície terrestre. As partículas vulcã- 
nicas que chegaram à estratosfera permaneceram lá por 
aproximadamente três anos, elevando a temperatura em 
vários graus, por causa da absorção de luz. As medições da 
concentração de ozônio estratosférico mostraram aumento 
significativo na decomposição do ozônio nesse período. 


CAMADA DE OZÔNIO E SUA REDUÇÃO 


A camada de ozônio protege a superficie terrestre 
da radiação ultravioleta (UV) prejudicial, Portanto, se a 
concentração de ozônio na estratosfera diminuir subs- 
tancialmente, mais radiação UV atingirá a superfície da 
Terra, causando reações fotoquímicas indesejadas, como 
as relacionadas ao câncer de pele. O monitoramento por 
satélite de ozônio, iniciado em 1978, revelou uma dimi- 
nuição de ozônio na estratosfera particularmente severa 
na Antártida, um fenômeno conhecido como buraco 
de ozônio (Figura 18.6). O primeiro artigo científico 
sobre esse fenômeno surgiu em 1985, ca NASA (National 
Aeronautics and Space Administration) mantém o site 
Ozone Hole Watch, com atualizações diárias c dados de 
1999 até o presente. 

Em 1995, o Prêmio Nobel de Química foi conce- 
dido a F. Sherwood Rowland, Mario Molina e Paul Crut- 
zen por seus estudos a respeito da redução do ozônio 
na estratosfera. Em 1970, Crutzen demonstrou que óxi- 
dos de nitrogênio naturais destruíam cataliticamente o 
ozônio. Rowland e Molina identificaram, em 1974, que 
o cloro dos elorofluorcarbonetos (CFC) podiam dimi- 
nuir a camada de ozônio. Essas substâncias, sobretudo 


Total de ozônio (em unidades Dobson) 


no wo 40 s50 
Figura 18.4 Ozônio presente no hemisfério sul 24 de setembro 
de 2006. Dados extraidos de um sasise em órbita. Esse dia teve a menor 
concentração de onto esvatostérico já regata. Uma "unidade Doson” 
comesponde a 269 10 moltaas de ozônio em uma coluna de 1 0m? 
da mente 


CFCIy e CFC, têm sido bastante utilizadas como pro- 
pelentes em latas de acrossol, como gases de refrigeração. 
é ar-condicionado, além de serem agentes espumantes 
para plásticos. Elas são praticamente inertes na atmos- 
fera mais baixa e também são relativamente insolúveis 
em água, por isso não são removidas da atmosfera pela. 
chuva ou por dissolução nos oceanos. Infelizmente, a 
falta de reatividade, que os tornou comercialmente viá- 
veis, também permite que sobrevivam na atmosfera e se 
dissimpem para a estratosfera. Estima-se que milhões. 
de toneladas de clorofluorcarbonctos estejam presentes 
atualmente na atmosfera. 

À medida que se dissipam na estratosfera, os CFC são 
expostos à radiação de alta energia, que pode provocar a 
fotodissociação. Visto que as ligações C-CI são conside- 
ravelmente mais fracas que as C-F, os átomos livres de 
cloro são formados rapidamente na presença de luz com 
comprimentos de onda na faixa de 190 a 225 nm, como 
mostrado nesta equação típica: 


CF,Ch(g) + Ae —» CECI(g) + Ci(g) [18.6] 


Os cálculos sugerem que a formação do átomo de 
cloro ocorre com maior velocidade a aproximadamente 
30 km, altitude em que o ozônio está em sua concentra- 
ção máxim: 

O cloro atômico reage rapidamente com o ozônio 
para formar monóxido de cloro e oxigênio molecular: 


Ci(g) + Osle) — CIO(g) + Ox(g) 1187] 


Essa reação segue uma lei de velocidade de segunda 
ordem, com constante de velocidade muito grande: 


Velocidade = k[CI][03] 
k=72x IPMS" a 298K 


Sob determinadas condições, o CIO gerado na Equa- 
gão 18.7 pode reagir para regenerar átomos livres de CI. 
Um meio para isso ocorrer é pela fotodissociação de CIO: 

CIO(g) + he —» Ci(g) + Ole) 1189) 

Os átomos de CI gerados nas equações 18.6 c 18.9 
podem reagir com mais Oy, de acordo com a Equação 
18.7. O resultado é uma sequência de reações que realiza 
a decomposição de O; em O; catalisada pelo CI: 
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A equação pode ser simplificada ao eliminar espécies 
semelhantes de cada lado da equação para fornecer: 
20(8) -= 30:(8) 118410] 
Visto que a velocidade da Equação 18.7 aumenta 
lincarmente com (CI), a velocidade em que o ozônio é 
destruído aumenta conforme a quantidade de átomos de 
CI aumenta. Assim, quanto maior for a quantidade de 
CFC dissipada na estratosfera, mais rápida será a destrui- 
ção da camada de ozônio. Embora as velocidades de difu- 
são das moléculas da troposfera para a estratosfera sejam 
lentas, uma diminuição considerável da camada de ozônio 
sobre o Polo Sul já foi observada, em especial nos meses 
de setembro e outubro (Figura 18,6). 


Reflita 


Uma vez que a velocidade de destruição do ozônio depende. 
de [CI], este pode ser considerado um catalisador para a reação da 
Equação 18.107 


Por causa dos problemas ambientais associados aos 
CFC, algumas medidas foram tomadas para limitar sua 
fabricação e uso, Uma das principais ações foi a assi- 
natura do Protocolo de Montreal sobre Substâncias que 
Destroem a Camada de Ozônio, em 1987, pelo qual os. 
países participantes concordaram em reduzir a produ- 
ção de CFC. Limites mais rigorosos foram estabelecidos. 
em 1992, quando representantes de aproximadamente 
100 países concordaram em banir a produção e a utili- 
zação dos CFC até 1996, com algumas exceções para 
“usos essenciais”. Desde então, a fabricação de CFC caiu 
abruptamente. Fotos como a mostrada na Figura 18.6 
são tiradas anualmente e revelam que a profundidade e 
o tamanho do buraco de ozônio começaram a diminuir. 
“Todavia, uma vez que os CFC são não reativos e se dis 
pam tão lentamente na estratosfera, os cientistas estimam. 
que a destruição da camada de ozônio ainda persistirá por 
muitos anos. Contudo, afinal, quais substâncias substitui- 
rão os CFC? Até o momento, as principais alternativas 
são os hidrofluorcarbonetos (HFC), compostos em que 
as ligações C-H substituem as ligações C-C] dos CFC. 
Um composto desse tipo que é utilizado atualmente é 
CH;FCF;, conhecido como HFC-134a. Embora os HFC 
sejam um grande avanço em relação uo CFC, por não 
conterem ligações C-CI, eles são potentes gases de efeito 
estufa, que discutiremos em breve. 


2Ci(g) + 20:(8) — 2CIO(g) + 20:(8) 
2CIO(g) + hv — 2Ci(s) + 20(8) 
O(g) + Olg) — O(s) 


2Ci(g) + 203(8) + 2CIO(s) +20(8) — 2Ci(g) + 2CIO(g) + 30:(8) + 20(8) 
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Não existem CFC de ocorrência natural, mas algumas 
fontes naturais fornecem cloro e bromo à atmosfera. Tal 
como os halogêneos de CFC, esses átomos de CI e Br de 
origem natural também podem participar de reações des- 
truidoras de ozônio. As principais fontes naturais são o bro- 
meto de metila e o cloreto de metila, emitidos a partir dos. 
oceanos. Estima-se que essas moléculas contribuam com 
menos de um terço do total de Cl e Br na atmosfera; os dois 
terços restantes resultam de atividades humanas. 

Vulcões são fonte de HCI, mas, de modo geral, o 
HCI liberado por eles reage com água na troposfera e não 
chegam à atmosfera extema. 


COMPOSTOS DE ENXOFRE E 
CHUVA ÁCIDA 


Compostos que contêm enxofre estão, em alguma 
medida, presentes nas atmosferas naturais não poluídas e 
têm como origem a decomposição por bactérias de maté- 
riaorgânica, os gases vulcânicos e outras fontes que estão. 
relacionadas na Tabela 18.2. A quantidade desses compos- 
tos liberada para a atmosfera em todo o mundo, a partir de 
fontes naturais, é cerca de 24 x 10°? g por ano, menor que 
a quantidade resultante de atividades humanas, cerca de 
80X 10"? g por ano (principalmente relacionada à queima 
de combustíveis) 

Os compostos de enxofre, sobretudo o dióxido de en- 
xofre, SO3, são os mais desagradáveis e prejudiciais entre 
os gases poluentes mais comuns. A Tabela 18.4 mostra 
as concentrações de vários gases poluentes em um am- 
biente urbano típico (ou seja, um ambiente não particular- 
mente afetado por smog).* De acordo com esses dados, 
o nível de dióxido de enxofre é 0.08 ppm ou maior em 
aproximadamente metade do tempo. Essa concentração 
é mais baixa que a de outros poluentes, em especial a do 
monóxido de carbono. Todavia, o SO; é considerado o 
mais prejudicial à saúde entre os poluentes mostrados, es- 
pecialmente para pessoas com dificuldades respiratória. 

A combustão de carvão responde por aproximada- 
mente 65% do SO) total liberado nos Estados Unidos, en- 
quanto a combustão de petróleo é responsável pelos outros 
20%. A maior parcela desse montante resulta de usinas 
termoelétricas, que geram cerca de 50% da nossa eletri- 
cidade, A extensão do problema causado pelas emissões. 
de SO; quando há queima de carvão depende do nível de 


Tabela 18.4 Concentrações médias de poluentes atmosféricos em 


um ambiente urbano típico. 
Poluente Concentração (ppm) 
Monónido de carbono w 
Hidrocarbonetos 3 

Diónido de enxofre oos 

Óxidos de nitrogênio 005 
Oridantes totais (ozônio e outros) om 


concentração de enxofre. Por causa da preocupação com 
poluição por SO», o carvão com baixo teor de enxofre está 
em maior demanda, sendo, portanto, mais caro, A maior 
parte do carvão ao leste do Mississipi é relativamente alta 
em teor de enxofre, até 6% em massa. Já a maior parte do 
carvão dos estados do oeste dos Estados Unidos tem baixo 
teor de enxofre, mas também um baixo calor de combus- 
tão por unidade de massa, tomando a diferença no teor 
de enxofre por unidade de calor produzido não tão grande 
quanto geralmente se supõe. 

Em 2010, a Agência de Proteção Amblental Norte- 
«americana (EPA) estabeleceu novos padrões para reduzir 
as emissões de SO), sendo esta a primeira alteração em 
quase 40 anos. O antigo padrão de 140 partes por bilhão, 
medidas no intervalo de 24 horas, foi substituído por um 
padrão de 75 partes por bilhão, medidas no intervalo de 
uma hora. O impacto das emissões de SO», no entanto, 
não se restringe aos Estados Unidos. A China, que obtém 
aproximadamente 70% de sua energia a partir do carvão, 
éo maior gerador de SO), produzindo cerca de 35 X 10 g 
anualmente, advindo do carvão e de outras fontes. Como 
resultado, esse país tem um grande problema com a po- 
luição por SO) e adotou metas de redução de emissões. 
com relativo sucesso, A Índia, que estava prevista para 
ultrapassar a China como o maior importador de carvão 
em 2014, também está preocupada com as emissões cres- 
centes de SO. As nações terão de unir esforços para tratar 
de uma questão que se tomou realmente global. 

O dióxido de enxofre é prejudicial tanto à saúde 
“quanto aos recursos humanos; além disso, o SO  aimosfé- 
rico pode ser oxidado a SO, de diversas maneiras (como a 
reação com O) ou 0). Quando SO; é dissolvido na água, 
produz ácido sulfúrico: 


SOs(g) + HO(1) —» H;SOu(ag) 


Muitos dos efeitos ambientais atribuídos ao SO; são, 
na realidade, atribuíveis ao HSOs. 

A presença de SO) na atmosfera e o ácido sulfúrico 
que ele produz resultam em um fenômeno chamado de 
chuva ácida. (Os óxidos de nitrogênio, que formam áci- 
“do nítrico, também são importantes formadores de chuva. 
ácida.) A água da chuva não contaminada costuma ter um 
valor de pH em tomo de 5.6. A principal fonte dessa aci- 
dez natural é o CO», que reage com a água para formar 
ácido carbônico, H;COs. Geralmente, a chuva ácida tem 
pH de 4, Essa tendência de ser mais ácido tem afetado 
muitos lagos ao norte da Europa, dos Estados Unidos e 
também do Canadá, reduzindo as populações de peixes, 
bem como afetando outras partes do ecossistema em la- 
“gos e forestas das redondezas. 

O pH da maior parte das águas naturais com organi 
mos vivos está entre 6.5 e 8,5, mas, como mostra a Figu- 
ra 18.7, os valores de pH de água doce estão bem abaixo 
de 6,5 em muitas áreas continentais dos Estados Unidos. 
Em pH abaixo de 4.0, todos os vertebrados, a maioria dos 
invertebrados e muitos micro-organismos são destruídos. 


*N.do RT: na lingua inglesa, o termo smog é uma junção das palavras ste (emaça) c fog (neblina, que designa o acúmulo de poluição no 
ambiente aimosférico, formando uma neblina de fumaça na superficie que é comam em alguns dos grandes centos urbanos. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que o pH encontrado em fontes de água doce no hemitério oriental dos Estados Unidos é drasticamente menor do que o 


encontrado no hemisfério ocidental? 


Figura 18.7 Valores de pH da água de áreas de água doce dos Estados Unidos, 2008. Os portos 


numerados indicam a localização de estações monitoradas 


Os lagos mais suscetíveis ao estrago são os de baixas con- 
centrações de fons básicos, como HCO;”, que atuariam 
como tampões contra variações de pH. Alguns desses la- 
gos estão se recuperando à medida que as emissões de 
enxofre resultantes da queima de combustível fóssil dimi- 
nuem, em parte por causa da Lei do Ar Puro. No período 
de 1990 a 2010, a concentração média de SO; no ar caiu 
75% em todo os Estados Unidos. 


Uma vez que os ácidos reagem com metais e carbo- 
natos, a chuva ácida é corrosiva para metais e materiais de 
construção em pedra. O mármore e o calcário, por exem- 
plo, cujo principal constituinte é CaCO), são atacados ra- 
pidamente pela chuva ácida (Figura 18.8), Bilhões de 
dólares são perdidos a cada ano em decorrên 
são pela poluição causada por S03. 


(a 
Figura 18.8 Danos causados pela chuva ácida fotografa à dee, tada recentemente mosva como a esta perdeu detalhes em seus entalhes. 


w 
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Um modo de reduzir a quantidade de SO; liberado no 
meio ambiente é reduzir enxofre do carvão e do petróleo 
antes de entrarem em combustão. Embora seja um processo. 
dificil e oneroso, vários métodos foram desenvolvidos até 
o momento. Por exemplo, o carbonato de cálcio (CaCO;) 
pode ser injetado na fornalha de uma usina, onde se decom- 
põe em óxido de cálcio (C20) e dióxido de carbono: 


CaCO:(s) — CaO(s) + CO(s) 


CaO reage com SO, para formar sulfito de cálcio: 
CaO(s) + SOs(8) — CaSOs(s) 


As partículas sólidas de CaSO), assim como grande 
parte do SO» que não reagiu, podem ser removidas do gás. 
da fornalha, ao passá-las por uma suspensão aquosa de 
CaO (Figura 18.9). Entretanto, nem todo SO; é removi- 
do e, dadas as enormes quantidades de carvão e petróleo 
queimados no mundo inteiro, a poluição por SO; prova- 
velmente continuará a ser um problema por algum tempo. 


Reflita 


Qual é o comportamento quimica associado aos óxidos de en- 
xofre que dá origem à chuva ácida? 


ÓXIDOS DE NITROGÊNIO E SMOG 
FOTOQUÍMICO 


Os óxidos de nitrogênio são os principais componen- 
tes do smog, um fenômeno com o qual os habitantes das. 


cidades estão habituados. Esse termo refere-se à condi- 
são de poluição em determinados ambientes urbanos que 
ocorre quando as condições climáticas produzem uma 
massa de ar relativamente estagnada. O smog, que ga- 
nhou fama em Los Angeles (Estados Unidos), tomou-se 
“comum em muitas outras áreas urbanas e é mais correta- 
mente descrito como smog fotoquímico, uma vez que os 
processos fotoquímicos têm papel relevante em sua for- 
mação (Figura 18. 

A maioria das emissões de óxido de nitrogênio (cerca 
“de 50%) vem de carros, ônibus e outros meios de trans- 
ponte. O óxido nítrico, NO, forma-se em pequenas quan- 
tidades nos cilindros de combustão interna dos motores, 
na seguinte reação: 


Figura 19,10 Smog fotoquimico 
pela ação da luz solar sobre os gases emitidos pelo escapamento 
dos veículos. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é o principal produto sólido resultante da remoção de SOz do gás da fornalha? 


Método para remover SO; de combustível em combustão. 


AH = 180,81 
118.11] 


Nils) + Ox(8) == 2NO(g) 


Como observado no quadro Química aplicada, na 
Seção 157, a constante de equilíbrio dessa reação au- 
menta aproximadamente de 1075 a 300 K para cerca de 
0.05 a 2.400 K (temperatura aproximada no cilindro de 
um motor durante a combustão). Dessa forma, a reação 
é mais favorável a elevadas temperaturas. Na realidade, 
um pouco de NO é formado em qualquer combustão de 
alta temperatura. Como resultado, as usinas de energia 
elétrica também contribuem muito para a poluição por 
óxido de nitrogênio. 

Antes da instalação de dispositivos de controle de po- 
lição nos automóveis, os níveis de emissão normais de NO, 
eram de 4 g/mi (x é 1 ou 2 porque NO e NO) são formados, 
apesar do NO ser predominante). A partir de 2004, os pa- 
drões de emissão veicular de NO, exigiram uma redução 
escalonada a 0,07 g/mi até 2009, o que foi atingido. 

No ar, o Óxido nítrico é oxidado rapidamente em dió- 
xido de nitrogênio: 


2NO(g) + O(s) = 


2NO/s) AH = 1314 
(18.123 


A constante de equilibrio dessa reação diminui de apro- 
ximadamente 10'? a 300 K para cerca de 10* a 2.400 K. 

A fotodissociação de NO3 inicia as reações associadas 
ao smog fotoquímico. A dissociação de NO) requer 304 
KJ/mol, correspondendo a um comprimento de onda de 
fóton de 393 nm, À luz do sol, portanto, NO; sofre disso- 
ciação em NO e O: 

NO(g) + hv — NO(g) + O(g) 118.13) 

O oxigênio atômico formado sofre várias reações 
possíveis, uma das quais fornece ozônio, como descrito 
anteriormente: 

O(g) + Oz + M(g) — Os(g) + M*(g) [18.14] 

Apesar de ser um filtro essencial de UV na atmosfera 
externa, o ozônio é um poluente indesejável na troposfera. 
Extremamente reativo e tóxico, respirar ar com quanti- 
dades consideráveis de ozônio pode ser especialmente 
danoso para pessoas que sofrem de asma, praticantes de 
exercícios € idosos. Isso impõe dois problemas: quanti- 
dades excessivas em muitos ambientes urbanos, onde é 
prejudicial, e reduzidas na atmosfera, onde é vital. 

Além dos óxidos de nitrogênio e do monóxido de car- 
bono, um motor automotivo também emite como poluentes 
hidrocarbonetos que não foram queimados. Esses compos- 
tos orgânicos são os principais componentes da gasolina e 
de muitos compostos que usamos como combustível (como. 
propano, CaHy, e butano, C4Ho), sendo também os princi- 
pais ingredientes do smog. Um motor normal sem controle 
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de emissão de poluentes emite aproximadamente de 6,2 
a 9,3 g de hidrocarbonetos por quilômetro. Os padrões. 
atuais exigem que as emissões de hidrocarbonetos sejam 
inferiores a 0,046 g/km. Os hidrocarbonetos também são 
emitidos naturalmente por organismos vivos (veja o quadro 
Olhando de perto mais adiante nesta seção). 

A redução ou a eliminação de smog exige que os in- 
gredientes essenciais para a sua formação sejam removidos 
do escapamento de automóveis. Os conversores catalíticos 
reduzem os níveis de NO, e hidrocarboncto, dois dos prin- 
cipais ingredientes do smog (veja o quadro Química apli- 
cada, na Seção 14.7), 


Qual reação fotoquímica que envolve os óxidos de nitrogênio 
inicia a formação do smog fotoquímico? 


GASES DE EFEITO ESTUFA: 
VAPOR D'ÁGUA, DIÓXIDO DE 
CARBONO E O CLIMA 


Além de blindar nosso planeta da radiação de maior 
energia, que é prejudicial aos seres vivos, a atmosfera tam- 
bém exerce papel fundamental em manter uma tempera- 
tura razoavelmente uniforme e moderada na superfície. 
terrestre, A Terra está em equilíbrio térmico com a sua 
vizinhança. Isso significa que o planeta irradia energia no 
espaço a uma velocidade igual à velocidade em que absor- 
ve a energia solar. A Figura 18.11 mostra a distribuição. 
de radiação absorvida e emitida pela Terra, enquanto a 
Figura 18.12 ilustra a parcela da radiação infraverme- 
Iha emanada pela superfície e que é absorvida pelo vapor 
d'água e pelo dióxido de carbono atmosférico. Ao fazer 
isso, esses gases atmosféricos ajudam na manutenção de 
uma temperatura uniforme e suportável na superfície ter- 
restre, conservando, por assim dizer, a radiação infraver- 
melha que sentimos como calor. 

A influência de H20, CO; e outros gases atmosféricos 
na temperatura da Terra costuma ser chamada de efeito 
estufa porque, ao aprisionar a radiação infravermelha, 
esses gases atuam de modo muito semelhante à vidraça 
de uma estufa. Os gases em si são chamados de gases 
de efeito estufa. A pressão parcial do vapor d'água na 
atmosfera varia muito de um lugar para outro e acontece 
de tempos em tempos, mas costuma ser mais elevada 
próximo à superfície terrestre e cai com o aumento da 
altitude. Visto que o vapor absorve fortemente a radiação. 
infravermelha, ele desempenha um papel importante na 
manutenção da temperatura atmosférica à noite, quando 
a superfície emite radiação para o espaço e não recebe 
energia solar. Em regiões de clima desértico muito seco, 
em que a concentração de vapor d'água é baixa, pode fazer 
calor extremo durante o dia, mas muito frio à noite. Na 
ausência de uma camada de vapor para absorver parte 
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RESOLVA COM 4 


Que fração da radiação solar é absorvida pela superfície da Tera? 


00 watts por metro quadrado 


Sos 


Radiação solar 
que entra 
342 Wim? 


que volia 
Radiação infravermelha 
absorvida pela superficie 


DAW o 


Radiação infravermelha Radiação solar 


emitida da superfície absorvida pela superficie 
390 Wim? 168 Wim 


Figura 18.11 Equilíbrio térmico da Terra. A quantidade de ração que he 3 sugere do planeta é aproumadamente igual 3 quantidade que é 
Irasada de vota para o espaço. 


Comprimentos de onda absorvidos. 
por CO; e H;O atmosféricos 


co; 


em 


Intensidade de radiação. 


10000 20000 30000 
Comprimento de onda (nm) 


Figura 18.12 Parcelas da radiação infravermelha emitida pela superficie da Terra, absorvidas por CO; e H;0 atmosféricos. 


da radiação infravermelha e depois irradiá-la de volta à 
Terra, a superfície perde essa radiação para o espaço e 
esfria muito rapidamente. 

O dióxido de carbono tem papel secundário, porém 
muito importante, na manutenção da temperatura da su- 
perfície. A queima mundial de combustíveis fósseis em 
uma escala impressionante na era moderna, sobretudo 
carvão e petróleo, tem aumentado de maneira acentuada o 
nível de dióxido de carbono na atmosfera. Para visualizar 
a quantidade de CO» produzido — por exemplo, pela com- 
bustão de hidrocarbonetos e outras substâncias contendo 
carbono, que são os componentes de combustíveis fósseis 
— analise a combustão de butano, CaHig. A combustão. 
de 1,00 g de CuHig produz 3,03 g de CO; «== (Seção 
3.6), Da mesma forma, um galão de gasolina (378 L, 
densidade 0,7 g/mL, composição aproximada de CsHis) 
produz cerca de 8 kg de CO». À queima de combustíveis 
fósseis libera aproximadamente 2,4 X 10!º g (24 bilhões 
de toneladas) de CO; para a atmosfera anualmente, sen- 
do que a maior quantidade é proveniente de veículos de 
transporte, 

Muito CO) é absorvido pelos oceanos ou consumido 
pelas plantas. No entanto, atualmente, a geração de CO; 
ocorre muito mais rapidamente do que sua absorção ou 
utilização. A análise do ar aprisionado em amostras de 
gelo retiradas da Antártica e da Groenlândia possibil 
ta determinar os níveis atmosféricos de CO nos últimos 
160.000 anos. Essas medições revelam que o nível de CO» 
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permaneceu constante desde a última Idade do Gelo, cerca 
de 10 mil anos atrás, até próximo do início da Revolução 
Industrial, cerca de 300 anos atrás, Desde então, a concen- 
tração de CO) aumentou em torno de 30% a um máximo. 
atual de cerca de 400 ppm (Figura 18.13). Os cientistas. 
que estudam o clima acreditam que o nível de CO; não era 
tão alto desde 3 a 5 milhões de anos atrás. 

O consenso entre os cientistas do clima é que o au- 
mento em CO; atmosférico está interferindo no clima da 
Terra e, muito provavelmente, desempenhando um im- 
portante papel no aumento observado na média global da 
temperatura do ar de 0,3 a 0,6 °C durante o último século. 
Os cientistas costumam usar o termo mudança climática 
em vez de aquecimento global para se referir a esse efeito 
porque, à medida que a temperatura da Terra é elevada, 
os ventos e as correntes oceânicas são afetados de formas. 
que esfriam algumas áreas c esquentam outras. 

Com base nas taxas presentes e estimadas de uso de 
combustíveis fósseis, espera-se que o nível de CO» atmos- 
férico dobre entre 2050 e 2100. Modelos computacionais. 
preveem que esse aumento resultará em elevação na tem- 
peratura média global de 1 °C para 3 °C, Visto que são 
muitos os fatores que afetam a determinação do clima, 
não podemos prever com certeza quais variações vão ocor- 
rer em virtude desse aquecimento, Entretanto, ao alterar à 
concentração de CO; e outros gases que “aprisionam” o 
calor na atmosfera, a humanidade tem o evidente potencial 
de alterar substancialmente o clima do planeta. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é a fonte da leve, porém persistente, elevação na inclinação dessa curva ao longo do tempo? 


Observatório de Mauna Los, Havai 


E 


o 190 190 


190 
Ano 


200 W0 


Figura 18.13 Aumento dos niveis de CO). O rá "dente de sea” deve-se a variações 


sazonais regulares na concertação de CO para cada 


ara. 
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A ameaça da mudança climática imposta pelo CO; 
atmosférico instigou muitas pesquisas a respeito de meios. 
para capturar o gás em suas maiores fontes de combustão. 
e armazená-lo sob o solo ou o fundo do mar, Há tam- 
bém muito interesse em desenvolver novas formas de usar 
CO; como matéria-prima química. No entanto, os cerca 
de 115 milhões de toncladas de CO) utilizados anualmen- 
te pela indústria química global é apenas uma pequena 
fração dos cerca de 24 bilhões de toneladas de emissões 


OLHANDO DE PERTO RO: 


Apesar de o CO) receber grande parte da atenção, outros gases 
também contribuem para o efeito estufa, como o metano, CHs. 
os hidrouorcarbonetos (HFC) e os clorofluorcarbonetos (CFC). 
Os HFC substituíram os CFC em uma série de aplicações, 
como gases de refrigeração e ar-condicionado. Embora não 
contribuam para a destruição da camada de ozônio, os HFC são 
potentes gases de efeito estufa. Por exemplo, uma das molécu- 
las resultante da produção de HFC de uso comercial é o HCF), 
Estima-se que esse elemento tenha potencial de aquecimento. 
Elobal, grama por grama, mais de 14,000 vezes superior ao do. 
COs, À concentração total de HFC na atmosfera tem aumenta- 
do cerca de 10% ao ano, Dessa forma, essas substâncias estão 
se tomando fatores de contribuição para o efeito estufa cada 
vez mais importantes, O metano já oferece significativa con- 
tribuição para o efeito estufa. Estudos sobre o gás atmosférico. 
aprisionado há muito tempo em placas gelo na Groenlândia e 
na Antártida mostram que a concentração de metano na atmos- 
fera vem aumentando dos valores pré-industriais na faixa de 0.3 
a 0,7 ppm até o valor atual de aproximadamente 1,8 ppm. As 
principais fontes de metano estão associadas aos usos agrícola 
e de combustível fóssil, 

O metano é formado em processos biológicos que ocorrem em 
ambientes com pouco oxigênio. As bactérias anaeróbicas, que 
florescem em pântanos e aterros sanitários, próximo às raízes 
do arroz e no sistema digestivo de gado e outros animais rumi- 
nantes, produzem metano (Figura 18.14). Ele também escapa 
para a atmosfera durante a extração e o transporte do gás natura. 
Estima-se que cerca de dois terços das atuais emissões diárias. 
de metano, que crescem aproximadamente 1% por ano, estejam 
relacionadas à atividade humana. 


anuais de CO) Sua utilização como matéria-prima prova- 
velmente jamais será grande o suficiente para reduzir de 
modo considerável a sua concentração atmosférica. 


Reflita 


Explique por que as temperaturas notumas permanecem mais 
elevadas em locais de maior umidade. 


O metano tem uma meia-vida na atmosfera de aproximadamente 
dez anos, enquanto o CO; dura muito mais tempo Isso pode pare- 
cer uma vantagem, mas existem efeitos indiretos que devem ser 
considerados. O metano é oxidado na estratosfera, produzindo 
vapor água, um poderoso pás de efeito estufa que, do contrá- 
tio estara virtualmente ausente na estratosfera. Na troposfera, o- 
metano é atacado por espécies reativas como os radicais de OH ou 
os óxidos de nitrogênio, produzindo eventualmente outros pases 
de efeito estufa, a exemplo do O. Estima-se que, em um nível 
molecular, o potencial de aquecimento global do CH é cerca de 
21 vezes o do CO). Dada essa grande contribuição, importantes 
reduções do efeito estufa poderiam ser atingidas pela diminuição 
das emissões de metano ou pela captura das emissões para uso 
como combustivel. 

Exercícios relacionados: 18.67, 18.69 


Figura 18.14 Produção de metano. Animais ruminantes, como 
ada e ovinos produre metano em seus apareihos digest. 


18.3 | ÁGUA EXISTENTE NA TERRA 


A água cobre 72% da superficie terrestre e é essencial 
à vida. Nossos corpos são compostos de aproximados 65% 
de água em massa. Por causa das extensivas ligações de 
hidrogênio, de modo geral, a água tem altos pontos de 
fusão e ebulição e alto calor específico => (Seção 11.2). 
Seu alto caráter polar é responsável pela excepcional 


habilidade em dissolver uma vasta classe de compostos. 
iônicos e substâncias covalentes polares. Muitas reações 
ocorrem na água, inclusive aquelas em que HzO é um 
gente. Vale lembrar, por exemplo, que HzO pode partici- 
par de reações ácido-base como doadora ou receptora de 
próton <=> (Seção 16.3). Todas essas propriedades têm 
Papel relevante no nosso ambiente. 


CICLO GLOBAL DA ÁGUA 


Toda água na Terra está ligada a um ciclo global (Fi- 
gura 18,15). A maioria dos processos descritos aqui € 
baseada nas mudanças de fase da água. Por exemplo, ao 
ser aquecida pelo Sol, a água líquida nos oceanos evapo- 
ra para a atmosfera na forma de vapor e é condensada em 
gotículas que enxergamos como nuvens. Essas gotículas 
podem se cristalizar em gelo e precipitar como granizo 
ou neve, Uma vez no solo, o granizo ou a neve derrete, 
ea água líquida penetra no solo. Se as condições forem 
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propícias, também é possível que o gelo em contato com 
o chão sublime como vapor d'água na atmosfera. 


Reflita 


Examine o diagrama de fases da água mostrado na Figura 
11.28, Em que faixa de pressão e em que faixa de temperatura 
deve existir H20, de modo que Hz0(s) sublime a Hz0(9)? 


RESOLVA COM AJUDA DA F 


GURA 


Quais processos mostrados na seguinte figura envolvem a transição de fase HzOV) —* H019)? 


Evaporação 


Armazenamento 
de água doce 


Absorção: 
por plantas 


Armðrenamento nos lençóis freáticos 


Figura 18.15 Cido global da água. 


ÁGUA SALGADA: OCEANOS E MARES 


A vasta camada de água salgada que cobre a maior par- 
te do planeta está conectada e, geralmente, possui composi 
ção constante. Por essa razão, os oceanógrafos falam de um 
oceano do mundo em vez de separá-los, como aprendemos 
nos livros de geografia. 

O oceano do mundo é enorme, contendo um volume 
de 1,35 X 10º km? e 97,2% de toda a água da Terra. Dos 
2,8% restantes, 2,1% estão na forma de calotas de gelo e 
geleiras. Toda a água doce — em lagos, rios e subsolo — 
soma apenas 0,6%. A maior parte do 0,1% restante está 
contida em água salobra (salgada), como no Grande Lago 
Salgado em Utah. 

Geralmente, chamamos a água do mar de água sali- 
na. Sua salinidade é a massa em gramas de sal seco pre- 
sente em | kg de água do mar. No oceano do mundo, a 


salinidade média é de 35. Em outras palavras, a água do 
mar contém aproximadamente 3,5% de sais dissolvidos. 
“em massa, e a lista de elementos presentes nela é bastan- 
te extensa. Entretanto, a maioria está presente apenas em 
concentrações muito baixas. A Tabela 18.5 relaciona as 
1 espécies iônicas mais abundantes na água do mar. 

A temperatura da água do mar varia em função da pro- 
fundidade (Figura 18.16), assim como a salinidade e a 
densidade. A luz solar peneira bem na água até 200 metros; 
a região entre 200 m e 1.000 m de profundidade é a “zona. 
de penumbra”, região em que a luz visível é fraca. Abaixo 
de 1.000 m, o oceano é escuro frio, cerca de 4 °C. O trans- 
porte de calor, sal e outras substâncias químicas em todo 
o oceano € influenciado por essas mudanças nas proprie- 
dades fisicas da água do mar. Por outro lado, as variações 
na forma como o calor e as substâncias são transportadas 
afetam as correntes oceânicas e o clima global. 
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Tabela 18.5 Constituintes iðnicos da água do mar presentes em concentrações superiores a 0,001 9%9 (1 ppm). 


Gee cr 1935 055 
Sódio, Na” 1076 047 
Sulfato, OP 2n 0,028 
Magnésio, Mg?* 129 0,054 
Cálcio, ca? 042 0,010 
Potássio, K" 040 0010 
Dióxido de carbono” 0,106 23x10 
Brometa, Br 0,067 83xi0t 
Addo bórico, HB0; 0027 aax“ 
Estao SA” a09 sax 
Fluoreto, F 0,0013 70x10 


Op e preste a E o mar cmo WCO E CO. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como se pode esperar que a variação da temperatura afete a densidade da água do mar na faixa de profundidade de O a 100m? 


o 20 SO 750 


TOO 1250 150 1750 


Profundidade (m) 
Figura 18.16 Temperatura média tipica da água do mar de latitude 
profundidade. 


média em função da 


O mar é tão vasto que, se uma substância estiver 
presente na água do mar em um grau de apenas 1 parte 
por bilhão (isto é, 1 X 107 g/kg de água), existem ainda 
1 x 10? kg dessa substância no oceano do mundo. Toda- 
via, em virtude do alto custo de extração, somente três 
substâncias são obtidas da água do mar em quantidades 
comerciais consideráveis: cloreto de sódio, bromo (dos 
sais de brometo) e magnésio. 

A absorção de CO, pelo oceano desempenha papel 
importante no clima global. Visto que dióxido de carbo- 
no é água formam ácido carbônico, a concentração de 
HCO no oceano aumenta à medida que a água absorve 
CO) atmosférico, A maior parte do carbono no oceano, 


porém, está na forma de fons HCO” é COy”, os quais 
formam um sistema tampão que mantém o pH do oceano 
entre 8,0 e 8,3. Prevê-se que o pH do oceano diminui à 
medida que a concentração de CO; na atmosfera aumen- 
ta, como discutido no quadro A Química e a vida sobre 
acidificação dos oceanos, na Seção 17.5. 


ÁGUA DOCE E LENÇÓIS FREÁTICOS 
Água doce é o termo utilizado para denotar as águas 
naturais com baixas concentrações de sais e sólidos dis- 
solvidos (inferiores a 500 ppm). Inclui águas de lagos, 
rios, lagoas e riachos. Os Estados Unidos têm a sorte de 


serem abundantes em água doce: 1,7 x 10'5 L (660 wri- 
lhões de galões) é a reserva estimada, que se renova com 
as chuvas, Estima-se que 9 X 10! L de água doce são 
usados todos os dias no país. A maior parte é utilizada 
na agricultura (41%) e na geração de energia hidrelétri- 
ca (39%), com pequenas quantidades voltadas para a in- 
dústria (6%), as necessidades domésticas (6%) e a água 
potável (1%). Nos Estados Unidos, o consumo diário de 
água por pessoa excede bastante esse nível de subsistên- 
cia, totalizando uma média de cerca de 300 Lídia para 
consumo e higiene pessoal. Usa-se cerca de 8 Lipessoa 
para cozinhar e beber, 120 Lipessoa para limpeza (banho, 
lavagem de roupa e limpeza da casa), 80 Lipessoa para 
descarga no banheiro e 80 Lipessoa para regar jardins. 
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A quantidade total de água doce na Terra não repre- 
senta uma fração muito grande do total de água existente. 
Na realidade, a água doce é uma das nossas mais pre- 
ciosas riquezas. Ela é formada pela evaporação dos oce- 
anos e da terra. O vapor d'água acumulado na atmosfera 
é transportado pela circulação atmosférica global, even- 
tualmente retornando à Terra como chuva, neve e outras 
formas de precipitação (Figura 18.15). 

À medida que a água escorre pelo solo rumo aos 
oceanos, cla dissolve uma variedade de cátions (prir 
palmente Na”, K*, Mg?*, Ca?* e Fe?"), Anions (principal- 
mente CI, SO; e HCO; ) € gases (principalmente O», 
No e CO3). Quando em uso, a água incorpora material di 
solvido adicional, inclusive dejetos da sociedade humana. 


O Aquifero Ogallala, também conhecido 
como High Plains, é um enorme lençol 
freático situado abaixo das Grandes Plant. —— — 
cies, nos Estados Unidos. Um dos maiores. 
aquíferos do mundo abrange uma área de 
aproximadamente 450.000 km? (170.000. 
mi) passando por oito estados: Dakota 
do Sul, Nebraska, Wyoming. Colorado, 
Kansas, Oklahoma, Novo México e Texas. 
(Figura 18.17). A profundidade da 
formação de Ogallala. que dá origem ao 
aquifero, varia de 120 m a mais de 300 m, 
em particular na porção norte. Antes do 
bombeamento em grande escala da era 
moderna, a profundidade do aquifero 
variava até mais de 120 m na porção norte. 
Quem já sobrevoou as Grandes Planícies. 
está familiarizado com a visão de circu- 
los enormes formados por imgadores que 
cobrem praticamente todo o solo. O sis- 
tema de irrigação de pivôs centrais, desen- 
volvido após a Segunda Guerra Mundial, 
permite a aplicação da água em grandes. 
áreas, Como resultado, as Grandes Plani- 
cies tornaram-se uma das regiões agrícolas. 
mais produtivas do mundo, Infelizmente, 
a premissa de que o aquifero é uma fonte 
inesgotável de água doce provou ser falsa. 
O reabastecimento do aquífero com água 
da superficie é lento, levando centenas, 
talvez milhares de anos. Recentemente, 
os níveis de água em muitas regiões do 
Ogallala caíram ao ponto de tomar proibi- 


COLORADO 


NOVO MÉXICO 


A — UM RECUR: 


) EM EXTINÇÃO 


KDANOMA 


Elevação, em pés 
em So 


Msc 


tivos os custos de trazer água para a super- 
medida que os níveis do aquífero 
uam a cair, menos água estará dis- 
ponível para atender às necessidades de Srirta 
cidades, residências e empresas. 

Exercícios relacionados: 1841, 18.42 


18.17 Mapa que mostra a extensão do Aquifero Ogalaa (High Plains). Note 
do solo vara rt, O aquero segue a topa das formações que sto na base 
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Conforme a população e a produção de poluentes am- 
bicntais aumenta, € preciso gastar quantidades cada vez 
maiores de recursos financeiros e riquezas para garantir o 
fomecimento de água doce. 

A disponibilidade e o custo de água doce limpa o 
suficiente para sustentar as atividades cotidianas variam 
muito entre as nações. Por exemplo, o consumo diário 
de água doce nos Estados Unidos aproxima-se de 600 L/ 
pessoa, enquanto nos países relativamente subdesenvolvi- 
dos da África subsaariana* é apenas cerca de 30 L. Para 
piorar a situação, para muitas pessoas, a água não é só um 
recurso escasso: la está tão contaminada que é uma fonte 
contínua de doenças. 

Aproximadamente 20% da água doce no mundo es- 
tão debaixo do solo, na forma de lençóis reáticos. Ficam 
em aquiferos, ou seja, camadas de rocha porosa que retêm 
“água. Essa água pode ser muito pura e acessível ao con- 
sumo humano se estiver próxima da superfície. Forma- 
ções subterrâneas densas que não permitem uma pronta 
penetração da água podem reter lençóis freáticos por anos 
ou até mesmo milênios. Quando a água é removida por 
perfuração e bombeamento, esses aquíferos têm reabaste- 
cimento lento por meio da difusão da água de superfície. 

A natureza da rocha que retém águas subterrâneas 
exerce grande influência em relação à composição quími- 
ca da água. Se os minerais na rocha forem até certo ponto 
solúveis em água, fons podem ser lixiviados da rocha e 
permanecer dissolvidos nos lençóis freáticos. Arsênio na 
forma de HASO}, H2AsOy e HAsO; é encontrado em 
muitas fontes de água subterrânea pelo mundo, de modo 
mais abominável em Bangladesh, onde ocorre em con- 
centrações tóxicas para os seres humanos. 


18.4 | ATIVIDADES HUMANAS E 
QUALIDADE DA ÁGUA 


Toda forma de vida na Terra depende da disponibili- 
dade adequada de água. Muitas atividades humanas im- 
plicam a eliminação de resíduos em águas naturais, sem 
qualquer tratamento. Essas práticas resultam em água 
contaminada, que é prejudicial para a vida aquática de 
plantas e animais, Infelizmente, há pessoas em muitas. 
partes do mundo sem acesso à água tratada, para que se 
removam os contaminantes nocivos, incluindo bactérias. 
transmissoras de doenças. 


OXIGÊNIO DISSOLVIDO E QUALIDADE 
DA ÁGUA 

A quantidade de O) dissolvido em água é um impor- 
tante indicador da sua qualidade. A água completamente 
saturada, com ar a 1 atm e a 20 °C, contém aproxima- 
damente 9 ppm de Oz. O oxigênio é necessário para os 


peixes e muitas outras espécies aquáticas, Os peixes de 
águas frias precisam que a água tenha no mínimo $ ppm 
de oxigênio dissolvido para sobreviver. As bactérias acró- 
bicas consomem o oxigênio dissolvido para oxidar a ma- 
téria orgânica e, dessa forma, obter energia, Esse material 
orgânico que as bactérias são capazes de oxidar é chama- 
do de biodegradável. 

Quantidades excessivas de materiais orgânicos bio- 
degradáveis na água são prejudiciais porque retiram dela 
o oxigênio necessário para manter a vida animal, Fontes. 
típicas desses materiais biodegradáveis, conhecidos como 
rejeitos que exigem oxigênio, incluem esgoto, rejeitos de 
indústrias alimentícias e fábricas de papel e efluentes (re- 
jeitos líquidos) de usinas de processamento de came, 

Na presença de oxigênio, carbono, hidrogênio, nitro- 
gênio, enxofre e fósforo presentes no material biodegradá- 
vel são convertidos em CO2, HCO; , H10, NO; , SO. 
fosfatos. Às vezes, a formação desses produtos de oxida- 
são reduz a quantidade de oxigênio dissolvido a ponto de 
as bactérias acróbicas não conseguirem mais sobreviver. 
Consequentemente, as bactérias anacróbicas assumem o 
processo de decomposição, formando CH4, NHy, HS, 
PH e outros produtos, vários dos quais contribuem para 
os odores fortes de algumas águas poluídas, 

Nutrientes vegetais, sobretudo nitrogênio e fósforo, 
contribuem para a poluição da água estimulando excessi- 
vamente o crescimento de plantas aquáticas. Os resultados 
mais visíveis desse crescimento vegetal excessivo são as 
algas flutuantes e as águas escuras. Porém, o mais signifi- 
cativo é que, à medida que o crescimento vegetal se torna 
excessivo, a quantidade de matéria vegetal morta e deca- 
dente aumenta rapidamente, em um processo chamado 
eutrofização (Figura 18.18). Processos pelos quais a 
deterioração de plantas consome Oy e, sem oxigênio sufi- 
ciente, a água não pode sustentar vida animal, 

As fontes mais significativas de compostos de nitro- 
gênio e fósforo na água são os esgotos domésticos (deter- 
gentes com fosfato e rejeito com nitrogênio), escoamen- 
tos de terras agrícolas (fertilizantes contendo nitrogênio 
e fósforo) e escoamentos de áreas de criação de animais 
(rejeitos animais com nitrogênio). 


Figura 19.18 Eutrofização Esse rápido acirlo de matéria vegetal 
meta é em decomposição em um corpo gua consome o seu suprimento de 
exite, tornando a água mprépra para amais aquáticos. 


* N. do RT: a África subsaariana é a parte do continente africano situada o sul do desenio do Saara. 


Reflita 


Se um teste em uma amostra de água poluída revela redução 
considerável de oxigênio dissolvido ao longo de um período de 
cinco dias, o que podemos concluir a respeito da natureza dos 
poluentes presentes? 


PURIFICAÇÃO DA ÁGUA: 
DESSALINIZAÇÃO 

Em razão do alto teor de sal, a água do mar é impró- 
pria para o consumo humano e para a maioria dos usos 
que fazemos da água. Nos Estados Unidos, o teor de sal 
dos sistemas municipais de abastecimento de água é res- 
trito pelas normas de saúde a não mais do que aproxima- 
damente 0,05% em massa. Essa quantidade é muito menor 
do que os 3,5% de sais dissolvidos presentes na água do 
mar e o 0,5% ou mais presentes na água salobra encon- 
trada no subsolo de algumas regiões. A remoção dos sais 
da água do mar ou salobra, para torná-la própria para uso, 
é chamada de dessalinização, 

A água pode ser separada dos sais dissolvidos por 
destilação porque ela é uma substância volátil e os sais 
são não voláteis «= (Seção 1.3). O princípio da destila- 
ção é bem simples, mas a realização desse processo em 
grande escala pode gerar muitos problemas. Por exemplo, 
à medida que a água é destilada de um recipiente que 
contém água do mar, os sais tornam-se cada vez mais 
“concentrados e acabam por precipitar. A destilação é tam- 
bém um processo que demanda muita energia. 

A água do mar pode ser dessalínizada por meio da 
osmose reversa. Vale lembrar que a osmose é o movi- 
mento global de moléculas de solvente, e não moléculas 
de soluto, por meio de uma membrana semipermeável = 
(Seção 13.5), Na osmose, o solvente passa de uma solu- 
“ção mais diluída para outra mais concentrada. Entretanto, 
se uma pressão externa suficiente for aplicada, a osmose 
pode ser interrompida e, ainda, em pressões ainda mais 
altas, revertida. Quando isso ocorre, o solvente passa de 
uma solução mais concentrada para outra mais diluída. 
Em uma instalação moderna de osmose reversa, fibras 
ocas são usadas como membrana semipermeável (Figura 
18.19), Água salina (água contendo quantidade significa- 
tiva de sais) é introduzida sob pressão nas fibras, e a água 
dessalinizada é recuperada. 

A maior usina de dessalinização do mundo está loca- 
lizada em Jubail, na Arábia Saudita. Essa usina fornece 
50% da água potável do país, usando osmose reversa 
para dessalinizar a água do mar do Golfo Pérsico. Uma 
usina ainda maior, que produzirá 600 milhões Lídia (160 
milhões de galões) de água potável, deve ficar pronta na 
Arábia Saudita em 2018. Essas usinas estão se tornando 
cada vez mais comuns nos Estados Unidos. A maior, 
localizada próximo a Tampa Bay, na Flórida, está em 
funcionamento desde 2007 e produz 35 milhões de litros 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual caracteristica determina que este processo seja chamado 


de água potável ao dia por osmose reversa, Dessaliniza- 
dores de osmose reversa de operação manual em pequena 
escala também estão disponíveis para uso em acampa- 
mentos, viagens e no mar. 


PURIFICAÇÃO DA ÁGUA: 
TRATAMENTO MUNICIPAL 

A água necessária para usos domésticos, na agricultura. 
c em processos industriais é retirada de lagos, rios e fontes. 
subterrâneas, ou de reservatórios. A maior parte da água 
que chega aos sistemas municipais de abastecimento nos 
Estados Unidos é de água “usada”, ou seja, ela já deve ter 
passado por um ou mais sistemas de tratamento de esgoto 
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ou usinas industriais, Conscquentemente, essa água deve 
ser tratada novamente antes de distribuída para as tomeiras. 

Geralmente, o tratamento municipal de água envolve 
cinco etapas (Figura 18.20). Depois da filtração grossa 
por uma tela, a água é deixada em repouso, em grandes. 
tanques de sedimentação, nos quais a areia e as outras par- 
tículas minúsculas vão sedimentar-se. Para ajudar na re- 
moção de partículas muito pequenas, a água pode, primei- 
ro, toma-se ligeiramente básica por adição de CaO. Em 
seguida, é adicionado Als(S04)s, que reage com os fons 
OH” para formar um precipitado esponjoso e gelatinoso 
de AMOH)s (Kpy = 1,3 X 102), Esse precipitado decanta 
lentamente, carregando para baixo partículas suspensas e, 
com isso, removendo quase toda matéria finamente divi- 
dida a maior parte das bactérias. A água é, então, filtrada. 
por uma camada de areia. Depois da filtração, a água pode 
ser borrifada no ar (aeração) para apressar a oxidação de 
fons inorgânicos dissolvidos de ferro e manganês, reduzir 
concentrações de qualquer HsS e NH; que possam estar 
presentes, e diminuir as concentrações bacterianas. 

A etapa final da operação costuma envolver o trata- 
mento de água com um agente químico para assegurar a 
destruição de bactérias. O ozônio é o mais eficiente, mas. 
o cloro é menos oneroso, Cl; liquefeito é distribuído a 
partir de tanques por meio de um dispositivo medidor di- 
retamente ligado ao estoque de água. A quantidade usada 
depende da presença de outras substâncias com as quais 
o cloro poderá reagir e das concentrações de bactéria e 
vírus que serão removidas. A ação esterilizante do cloro 
deve-se provavelmente não ao Cla, mas ao ácido hipoclo- 
roso, formado quando o cloro reage com a água: 


Cli(ag) + H:O() — HCIO(aq) + H* (aq) + CT (a4) 
118.15) 


Estima-se que cerca de 800 milhões de pessoas no 
mundo não tenham acesso a água limpa. De acordo com 
as Nações Unidas, 95% das cidades do mundo ainda des- 
pejam esgoto não tratado em suas fontes de abastecimento 
de água. Assim, não surpreende que 80% de todos os pro- 
blemas de saúde nos países em desenvolvimento possam 
ser atribuídos a doenças transmitidas por água insalubre. 

Um dispositivo promissor é o LifeStraw (Figura 
18.21). Quando uma pessoa suga água por um canudo, o 
líquido encontra primeiro um filtro de tecido com abertu- 
ra de malha de 100 jam, seguido por um segundo filtro de 
malha têxtil, com abertura de 15 jam. Esses filtros remo- 
vem detritos e aglomerados de bactérias. A água, então, 
encontra uma câmara de grânulos impregnados com iodo, 
onde bactérias, vírus e parasitas são mortos, Por fim, a 
“água passa pelo carvão ativado granulado, que remove o 
cheiro de iodo, bem como os parasitas não retidos pelos. 
filtros ou mortos pelo iodo. Atualmente, o LifeStraw tem 
um custo muito alto para permitir uso generalizado em 
países subdesenvolvidos, mas há expectativa de que seu 
custo possa ser bastante reduzido. 

A desinfecção da água é uma das maiores inovações 
em saúde pública na história da humanidade, reduzindo 
drasticamente a incidência de doenças causadas por bacté- 
rias provenientes da água, como cólera e tifo. No entanto, 
esse grande benefício tem um preço. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é a principal função da etapa de aeração no tratamento de água? 


Figura 19.20 Etapas comuns no tratamento de água de um sistema público. 


Nos úlimos anos, o fraekiag, termo em inglês para fratura- Infelizmente, o potencial de danos ao meio ambiente do fra- 
mento hidráulico, passou a ser amplamente wilizado para au- cking é considerável. O grande volume de líquido de fracking 
mentar em muito a disponibilidade de reservas de petróleo. No necessário para criar um poço deve ser retomado à superficie. 
fracking, um grande volume de água, por volta de dois milhðes Sem purificação, o fluido toma-se impróprio para outros usos 


“de galões ou mais, mistu- 
rada com vários aditivos, 
é injetado sob alta pressão 
em poços escavados hori- 
tontalmente, em formações 
rochosas (Figura 18.22). 
A água está carregada de 
areia, materiais cerâmicos 
e outros aditivos, incluindo 
Bis, espumas e gases com- 
primidos, que aumentam o 
rendimento do processo. O 
fluido de alta pressão es- 
corre para pequenas falhas 
em formações geológicas, 
liberando petróleo e gás na- 
tural. Em muitas pares do 
mundo, o fracking aumenta 
bastante as reservas de pe- 
trólo e, em especial, de gás 
natural. A técnica revelou- 
-se tão produtiva que mais 
de 20.000 novos poços são 
perfurados por ano somente 
nos Estados Unidos, em to- 
das as regiões do país. 
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Carbono remove 
ocheiro de iodo 
e parasitas 


Grámulos i 


nulos impregnados. 
de iodo matam bactérias, 
virus e parasitas 


Filtro tê de 15 gm 
remove detritos. 


Filtro têxtil de 100 pm 
A remove detritos 


+ Figura 28.24 Uestraw purifica água 
do momento em que esta é tomada. 


Figera 18.22 Diagrama de uma área de poços que usam o fracking. As sets amarelas indicam as vizs pelas 
as os contaminantes entram no ambente. 
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é um problema ambiental em larga escala. Muitas vezes, águas 
residuais são retidas em pogos abertos. O Energy Policy Act. 
de 2005, e outra legislação federal norte-americana isentam as 
operações de fraturamento hidráulico de algumas disposições 
do Safe Drinking Water Act e outras normas. Portanto, parie do 
país que já enfrenta escassez de água tem uma demanda maior 
para uma oferta limitada. Visto que o fraturamento de formações. 
rochosas aumenta as vias para o luxo de petróleo e vários gases, 
massas de água subterrânea tem servido como fontes de abaste- 
cimento municipal ou poços residenciais em algumas localida- 
des contaminadas com petróleo, sulfeto de hidrogênio e outras 
substâncias tóxicas, O escape de uma variedade de gases das 
cabeças de poço, incluindo metano € outros hidrocarbonetos, 


contribui para a poluição do ar. Em um estudo publicado em 
2013, estima-se que as emissões de metano para a atmosfera du- 
rante as operações de faturamento hidráulico em Utah estejam 
na faixa de 6 a 12% da quantidade de metano produzido. Como 
relatado na seção Olhando de perto: outros gases de efeito estu- 
“fa, o metano é um potente gás de efeito estufa. 

As muitas questões ambientais que cercam a prática do fracking 
têm gerado preocupação generalizada e reação pública adversa. 
O método representa mais um exemplo do conflito entre os que 
defendem a disponibilidade de energia a baixo custo e os que 
estão mais focados em sustentar a qualidade do meio ambiente 
ao longo prazo. 


Em 1974, cientistas europeus e norte-americanos des- 
cobriram que a cloração da água produz um grupo de pro- 
dutos secundários que, até então, passara despercebido. 
Esses produtos secundários são chamados trialogenome- 
tanos (THM), porque todos têm um único átomo de carbo- 
noce três átomos de halogênio: CHCI), CHCKBr, CHCIBr; 
e CHBry. Essas e muitas outras substâncias orgânicas con- 
tendo cloro e bromo são produzidas pela reação de cloro 
dissolvido com os materiais orgânicos presentes em quase. 
todas as águas naturais, bem como com substâncias que 
são produtos secundários da atividade humana. Lembre-se 
de que o cloro se dissolve em água para formar o agente 
oxidante HOCI: 


Ch(g) + H:0(1) 


— HCIO(aq) + Hº(ag) + C (ag) 118.16) 

O HOCI, por sua vez, reage com substâncias or- 
gânicas para formar THM. O bromo entra na sequên- 
cia por meio da reação do HOCI com o fon brometo 
dissolvido: 


HCIO(aq) + Be (aq) 


— HBO(ag) + CT (aq) 118.17) 
Ambos, HBrO(ag) e HCIO(ag), promovem a haloge- 
nação das substâncias orgânicas para formar THM. 
Alguns THM e outras substâncias orgânicas haloge- 
nadas são suspeitos de serem carcinógenos, outras inter- 
ferem no sistema endócrino do corpo. Consequentemente, 
a Organização Mundial de Saúde (OMS) € a Agência de 
Proteção Ambiental Norte-americana (EPA) estabelece- 
ram limites de 80 g/L (80 ppb) na quantidade total de 
THM em água potável. O objetivo é reduzir os níveis de 
THM e demais produtos secundários de desinfecção no 
fornecimento de água potável enquanto preserva a eficácia 
antibacteriológica do tratamento da água. Em alguns casos, 
a simples redução da concentração de cloro pode fomecer 
fecção adequada enquanto reduz as concentrações 


de THM formados. Agentes oxidantes altemativos, como 
ozônio ou dióxido de cloro, produzem menos substâncias. 
halogenadas, mas têm suas desvantagens, Por exemplo, 
cada um é capaz de oxidar o bromo aquoso, como mostra- 
do a seguir para o ozônio: 


Olaq) + Be (aq) + HOC) 


— HBO (ag) + Ostag) + OH“(ag) (18.18) 
HBrO(ag) + 20s(aq) 
— BoOy (aq) + 20:(09) + H'(ag) 118.19] 


“Testes com animais revelaram que o fon bromato, 
BrOy”. pode provocar câncer. 

No momento. parece não haver alternativas plena- 
mente satisfatórias à cloração ou à ozonização, impondo 
a necessidade de uma análise de benefícios e riscos, Nes- 
se caso, os riscos de câncer dos THM e de substâncias. 
similares no abastecimento municipal de água são muito 
baixos se comparados aos riscos de cólera, tifo e outros 
distúrbios gastrointestinais, causados por água não trata- 
da. Quando o fornecimento de água é mais limpo desde 
o início, menos desinfetante é necessário; dessa forma, o 
perigo de contaminação por desinfecção também dimi 
Uma vez formados os THM, suas concentrações no fore- 
cimento de água podem ser reduzidas por acração, porque 
os THM são mais voláteis que a água. Por outro lado, eles. 
podem ser removidos por adsorção em carvão ativado ou 
outros absorventes. 


18.5 | QUÍMICA VERDE 


O planeta em que vivemos é, em grande parte, um 
sistema fechado, que troca energia, mas não troca matéria 
com a vizinhança. Para a humanidade prosperar no fu- 
turo, todos os processos que realizamos devem estar em 
equilíbrio com os fluxos naturais da Terra € os recursos. 
físicos, Esse objetivo exige que nenhum material tóxico 


seja liberado para o meio ambiente, que nossas necessida- 
des sejam atendidas com recursos renováveis, e que con- 
sumamos a menor quantidade possível de energia. Em- 
bora a indústria química represente apenas uma pequena 
parcela da atividade humana, os processos químicos estão 
envolvidos em quase todos os aspectos da vida modema. 

Como resultado, a química está no centro dos esforços. 

para atingir esses objetivos. 

A química verde é uma iniciativa que promove o 
desenvolvimento e a aplicação de produtos e processos 
químicos compatíveis com a saúde humana e a preserva- 
ção do meio ambiente. A química verde é baseada em um 
conjunto de 12 princípios: 

1. Prevenção É melhor evitar a produção de rejeitos do 
que tratá-los ou limpé-los depois de criados. 

2. Economia de átomos Ao sintetizar novas substân- 
cias, o método empregado deve maximizar a incor- 
poração de todos os átomos iniciais ao produto final. 

3, Sínteses químicas menos arriscadas Sempre que 
possível, os métodos sintéticos devem ser criados 
para usar € gerar substâncias que possuam pouca ou 
nenhuma toxicidade à saúde humana e ao ambiente, 

4. Substâncias químicas mais seguras Deve-se criar 
produtos químicos com o mínimo de toxicidade pos- 
sível, sem afetar a função desejada. 

5. Solventes e auxiliares mais seguros Substâncias 
auxiliares (como solventes, agentes de separação etc) 
devem ser usadas o mínimo possível. Aquelas que 
forem utilizadas devem ser as menos tóxicas quanto 
possível, 

6. Eficiência energética Devem ser identificados € 
minimizados os impactos ambientais e econômicos 
da demanda de energia de processos químicos. Se 
possível, as reações químicas devem ser conduzidas 
à temperatura e à pressão ambiente. 

7. Uso de matéria-prima renovável Caso seja técnica e 
economicamente viável, a matéria-prima usada para 
os processos químicos deve ser renovável. 

$. Redução de derivados Derivatização desnecessária 
(formação de compostos intermediários ou modifica- 
ção temporária de processos físicos e químicos) deve 
ser minimizada ou evitada, se possível, uma vez que 
tais processos requerem reagentes adicionais e podem 
gerar resíduos. 

9. Catálise Reagentes catalíticos (tão seletivos quanto 
possível) melhoram o rendimento de produtos em 
determinado intervalo de tempo e com um custo de 
energia mais baixo, quando comparado a processos 
não catalíticos e são, portanto, preferíveis a alternati- 
vas não catalíticas. 


* Adaptado de ANASTAS, P: 
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10. Degradação Os produtos finais de um processamen- 
to químico devem se decompor ao fim de sua vida útil 
em produtos de degradação inócuos que não perdu- 
rem no ambiente. 

11. Análise em tempo real para prevenção da poluição. 
Métodos analíticos devem ser desenvolvidos com o 
objetivo de permitir monitoramento e controle em 
tempo real, ou seja, durante o processo, para prevenir 
a formação de substâncias perigosas, 

12. Química inerentemente mais segura para preven- 
ção de acidentes Reagentes e solventes utilizados em 
um processo químico devem ser escolhidos para mi- 
nimizar o potencial de acidentes químicos, incluindo 
vazamentos, explosões e incêndios. 


Reflita 


Explique como uma reação química que utiliza um catalisador 
pode ser “mais verde” do que a mesma reação processada sem 
catalisador. 


Para ilustrar como funciona a química verde, vamos 
analisar a fabricação de estireno, um elemento importante 
na construção de diversos polímeros, incluindo os paco- 
tes de poliestireno expandido, usados para embalar ovos e 
refeições para viagem em restaurantes. A demanda global 
de estireno é maior que 25 bilhões de kg por ano. Durante 
muito tempo, o estireno foi produzido em um processo de 
duas etapas: benzeno e etileno reagem para formar etil- 
benzeno, seguido por sua mistura com vapor de alta tem- 
peratura e passado por um catalisador de Óxido de ferro 
para formar estireno: 


Catalisador KHCHy 
= 
O) cremos teto”, 
no mas es 
| 
óxido de ferro : 
AR 
Q 


Esse processo apresenta vários inconvenientes. Um 
deles é que tanto o benzeno, que deriva do petróleo bruto, 
quanto o etileno, derivado do gás natural, são materiais. 


também LANCASTER, M. Green chemistry: an introductory text, 2 ed Cambridge, UK: RSC Publishing. 2010, Capitulo 1. 
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de partida onerosos para um produto que deveria ser uma 
commodity de baixo preço. Outro inconveniente é o fato de. 
o benzeno ser um agente cancerígeno. Em um processo re- 
cém-desenvolvido que contoma algumas dessas deficiên- 
cias, o fluxo de duas etapas é substituído por outro de uma 
única etapa, em que o tolueno é submetido a uma reação 
com metanol, a 425 °C, por um catalisador especial: 


CHy 
© + cmon 


Metanol 


Tolueno 


O processo de uma única etapa é econômico porque 
tanto o tolueno quanto o metanol são menos oncrosos do 
que o benzeno e o etileno, e porque a reação requer menos 
energia. Outras vantagens são que o metanol pode ser pro- 
duzido a partir de biomassa e o benzeno, substituído por 
tolueno menos tóxico. O hidrogênio, formado na reação. 
pode ser reciclado como fonte de energia. (Esse exemplo. 
demonstra que encontrar o catalisador certo é essencial na 
descoberta de um novo processo.) 

Vamos examinar alguns outros exemplos em que 
a química verde pode atuar para melhorar a qualidade 
ambiental, 


SOLVENTES SUPERCRÍTICOS 


Um dos principais motivos de preocupação nos pro- 
cessos químicos é o uso de compostos orgânicos voláteis. 
como solventes. De modo geral, o solvente não é consu- 
mido na reação, mas existem liberações inevitáveis para a 
atmosfera, mesmo nos processos controlados com rigor. 
Além disso, ele pode ser tóxico ou se decompor em certo 
grau durante a reação, criando rejeitos. 

O uso de fluidos supercríticos representa uma forma 
de substituir solventes convencionais, Vale lembrar que 
“um fluido supererftico é um estado incomum de matéria 
com propriedades tanto de um gás quanto de um líquido 
== (Seção 11.4). Água e dióxido de carbono são as duas 
escolhas mais comuns de solventes de fluido supererítico. 
Por exemplo, um processo industrial recentemente desen- 
volvido substitui os. solventes de clorofluorcarboneto 
por CO; líquido ou supercrítico na produção de polite- 


trafluoroctileno ([CF;CF;Jn, vendido como Teflon”). 
Embora o CO, seja um gás de efeito estufa, nenhum CO 
adicional precisa ser fabricado para uso como solvente de 
Nuido supercrítico. 

Como exemplo adicional, o paraxileno é oxidado para 
formar ácido tereftálico, que, por sua vez, é usado para pro- 
duzir plástico e fibras de poliéster de tereftalato de polie- 
tileno (PET) o (Seção 12.8, Tabela 12.5): 


(Dr sm 


190°C, 20 atm 
sia Catalisador 
o 
1 I| 
HO—C. €—oH +2H0 
Ácido teretálico 


Esse processo comercial requer pressurização e uma 
temperatura relativamente alta. O oxigênio é o agente 
oxidante e o ácido acético (CH;COOH), o solvente, Uma 
rota alternativa emprega água supercrítica como solvente 
e peróxido de hidrogênio como oxidante, Esse processo 
alternativo tem várias vantagens potenciais, mais particu- 
larmente a eliminação do ácido acético como solvente. 


Reflita 


Observamos anteriormente que o aumento nos niveis de dió- 
xido de carbono contribui para mudanças climáticas em escala 
mundial o que parecia ser um fato negativo No entanto, agora, 
estamos dizendo que o uso de dióxido de carbono em processos. 
industriais é um ponto positivo para o meio ambiente, Explique 
essa aparente contradição. 


REAGENTES E PROCESSOS MAIS 
ECOLÓGICOS 

Vamos examinar mais dois exemplos de química verde 
emação. 

Hidroquinona, HO-CsH4-OH, é um intermediá- 
rio usado normalmente na fabricação de polímeros. A 
rota industrial padrão para a hidroquinona utilizada até 
recentemente gera muitos subprodutos que são tratados 
como resíduos: 
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NH, 


O eo, era — à + (NH9.SO, + 4MaSO, + 4H,0 


Fe HCI 


2 


o 

Es j 
+ Fech 

on 


Hidroquinona 
Com base nos princípios da química verde, pesquisa- partida. Dois dos subprodutos da nova reação (indicados 


dores aprimoraram esse processo. O novo processo para em verde) podem ser isolados e usados para fazer o novo 
produção de hidroquinona utiliza um novo material de material de partida. 


O novo processo é um exemplo de “economia de 
átomos”. Isso significa que uma alta percentagem dos Reflita 
átomos provenientes dos materiais de partida resultam = Onge seria ns ne pr 
no produto, a produção de hidroquinona mais ecológica? 


Outro exemplo de economia de átomos é uma reação em que, à temperatura ambiente e na presença de um catali- 
sador de cobre (1), uma azida orgânica e um alcino formam uma molécula de produto: 


N 
2o, FÀ 
HC, N 
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Essa reação é chamada informalmente de reação 
clique, O rendimento — real, não apenas teórico — está 
próximo de 100%, e não há subprodutos. Dependendo do 
tipo de azida e de alcino de partida, essa reação bastante 
eficiente pode ser usada para criar qualquer quantidade de 
valiosas moléculas de produtos. 


Reflita 


Quais são as hibridações dos dois átomos de € no alcino antes 
e após a reação dique? 


Unindo conceitos 


(a) A chuva ácida não representa uma ameaça a lagos em que a rocha é o calcário (carbonato de cálcio), que pode neutralizar o 
ácido, Entretanto, onde a rocha for granito, não ocorrerá nenhuma neutralização. De que maneira o calcário neutraliza o ácido? 
(b) A água ácida pode ser tratada com substâncias básicas para aumentar o pH, apesar de tal procedimento ser geralmente apenas 
um paliativo. Calcule a massa mínima de cal, CaO, necessária para ajustar o pH de um pequeno lago (V =4,0 X 10º L) de 5,0 


para 6,5. Por que mais cal pode ser necessária? 


SOLUÇÃO 

Analise Precisamos lembrar o que é uma reação de neutraliza- 
ção e calcular a quantidade necessária de uma substância para 
efetuar determinada variação do pH. 

Planeje Para (n), devemos pensar como o ácido pode reagir 
com o carbonato de cálcio, uma reação que, evidentemente, 
não acontece com ácido e granito. Para (b), precisamos ana- 
lisar qual reação entre um ácido e CaO é possível e fazer cál- 
ulos estequiometricos. A partir da variação proposta no pH. 
podemos calcular a alteração necessária na concentração de 
prótons e, em seguida, descobrir quanto de CaO é necessário. 
Resolva 

(a) O fon carbonato, ânion de um ácido fraco, é básico ooo 
(seções 16.2 € 167) e, como tal, reage com H'(ag). Se a con- 
centração de H'(ag) é baixa, o produto principal é o fon bi- 
carbonato, HCO”. Entretanto, se a concentração de H'(aq) 
é alta, há formação de HCO; e sua decomposição em CO; é 
Hi0 ooo (Seção 4.3). 
(b) As concentrações inicial e final de H (ag) no lago são ob- 
tidas a partir de seus valores de pH: 


H ia = 10738 = 1 X IOM 


H* qc = 100 = 1x 105 M 
Usando o volume do lago, podemos calcular a quantidade de 
matéria de H* (aq) em ambos os valores de pl: 
(1X 10S mol /L)(40 x 10'L) = 4 x 10" mot 
(3X 10° mol/L)(40 x 10L) = 1 x 10'mol 


Consequentemente, a variação na quantidade de H*(ag) é 
4x 10º mol — 1 x 10º mol =4 x 10º mol. 

Vamos supor que todo o ácido no lago seja completamente 
donizado, de modo que somente o H'(ag) livre, que contribui 
para o pH, precise ser neutralizado. Precisamos neutralizar, no 
minimo, essa quantidade de ácido, embora possa haver muito 
mais no lago. 

O fon óxido do CaO é muito básico co (Seção 16.5). Na rea- 
ção de neutralização, um mol de O% reage com 2 mols de H* 
para formar H30. Portanto, 4X 10º mol de Hº requer: 


ux n'na (dO See) 
= 1X Ig co 


1 mol de CaO) 

Iso representa pouco mais de uma tonelada de CaO. Essa 
quantidade não seria muito onerosa, porque CaO é uma base 
Barata, sendo vendida por menos de 100 dólares a tonelada, 
quando comprada em grandes volumes. Entretanto, essa quan- 
tidade de C30 6 a mitina necnácia porque 6 bem pováel 
que existam ácidos fracos na água que também precisem ser 
jesnliado. 

Esse procedimento de tratamento com cal tem sido usado para. 
ajustar o pët da gun lagon pequenos à iira nose para 
a sobrevivência dos peixes. O lago do exemplo teria aproxima- 
dament Lita de comprimento e largura, com profundidade 
média de 20 pés. 
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RESUMO DO CAPITULO E TERMOS-CHAVE 


ATMOSFERA DA TERRA (SEÇÃO 18.1) Nesta seção, exami- 
namos as propriedades fisicas e químicas da atmosfera da Terra 
As complexas variações de temperatura na atmosfera dão origem 
a quatro regiões, cada qual com propridades características. A 
mais baixa delas, a troposfera, estende-se da superficie até uma 
altitude aproximada de 12 km. Acima da troposfera, por ordem 
crescente de altitude, estão a estratosfera, a mesosfera e a termos- 
fera. Nos limites mais extemos da atmosfera, apenas as espécies 
quimicas mais simples podem sobreviver ao bombardeamento 
de particulas altamente energéticas e da radiação solar. A massa 
molecular média da atmosfera em altas elevações é mais baixa qoe 
à da superficie terrestre, porque átomos e moléculas mais leves 
difundem para cima Isso também ocorre por causa da fotodisso- 
ciação, que representa a quebra de ligações nas moléculas causada 
pela absorção de luz. absorção de radiação também pode levarà 
formação de fons por fotolonização. 

ATIVIDADES HUMANAS E ATMOSFERA TERRESTRE 
(SEÇÃO 18.2) O ozônio é produzido na atmosfera mais 
externa, a partir da reação do oxigênio atômico com o Oz. O- 
ozdnio é decomposto pela absorção de um fóton ou pela rea- 
ção com espécies ativas, como o CI. Os elorofluorcarbone. 
tos podem sofrer fotodissociação na estratosfera, introduzindo 
cloro atômico, que é capaz de destruir cataliticamente o ozônio. 
Uma redução marcante no nível de ozônio na atmosfera etema 
teria sérias consequências adversas, pois a camada de ozônio 
filtra determinados comprimentos de onda de luz ultravioleta 
que não são removidos por outro componente atmosférico. Na 
troposfera, a química de componentes atmosféricos em traço é 
de fundamental Importância. Muitos desses componentes secun- 
diários são poluentes. O dióxido de enxofre é um dos exemplos 
mais nocivos e predominantes; ele é oxidado no ar para formar 
trióuido de enxofre, que, ao se dissolver em água, forma ácido 
sulfárico. Os óxidos de enxofre são os principais contribuintes 
da chuva ácida, Um método para prevenir o escape de SO» 
das operações industriais é fazê-lo reagir com CaO para formar 
sulfito de cálcio (CaSO). 

O smog fotoquímico é uma mistura complexa em que os óxidos 
de nitrogênio c o ozônio desempenham papéis importantes. Os 
componentes do smog são gerados principalmente nos motores 
de automóveis, e o seu controle consiste em grande parte na 
regulação das emissões veiculares. 

Dióxido de carbono e vapor d'água são os principais compo- 
nentes da atmosfera que absorvem fortemente a radiação infra- 
vermelha. CO e HzO são, portanto, cruciais na manutenção da 
temperatura da Terra. As concentrações de CO; e outros gases 
de efeito estufa na atmosfera são, portanto, importantes na 
determinação do clima no mundo inteiro. Como resultado da 
combustão extensiva de combustiveis fósseis (carvão, petróleo 


e gás natural), o nível de dióxido de carbono na atmosfera tem 
crescido regularmente. 


ÁGUA EXISTENTE NA TERRA (SEÇÃO 18.3) A água 
da Terra concentra-se, em grande parte, em oceanos e mares; 
somente uma pequena fração é constituída de água doce. A água 
do mar contém aproximadamente 3.5% em massa de sais dis- 
solvidos e salinidade (gramas de sais secos por 1 kg de água do 
mar) de 35. A densidade e a salinidade da água do mar variam 
conforme a profundidade. Considerando que a maior parte da 
água do mar está nos oceanos, poderá vir a ser necessário recu- 
perar água doce da água salgada. O ciclo global da água envolve 
variações contínuas de fase. 

ATIVIDADES HUMANAS E QUALIDADE DA ÁGUA 
(SEÇÃO 18.4) A água doce contém muitas substâncias dissol- 
vidas, inclusive o oxigênio que é necessário para peixes e outros 
organismos aquáticos. As substâncias decompostas por bacté- 
rias são chamadas biodegradáveis. Em virtude de a oxidação 
de substâncias biodegradáveis por bactérias acróbicas consumir 
o oxigênio dissolvido, essas substâncias são chamadas de rejei- 
tos que necessitam de oxigênio. A presença de uma quantidade 
excessiva desse tipo de rejeito na água pode exaurir o oxigênio 
dissolvido, levando à mortandade dos peixes e à produção de for- 
tes odores. Nutrientes vegetais podem contribuir para o problema. 
pelo estímulo do crescimento de plantas que se tomam rejeitos 
“e que consomem oxigênio durante a sua decomposição. Dessa- 
linização significa a remoção dos sais dissolvidos da água do 
mar, ou das águas salobras, para torná-la adequada ao consumo 
humano. A dessalinização pode ser efetuada por destilação ou 
por osmose reversa 

A água disponível de fontes de água doce pode demandar tra- 
tamento antes que possa ser usada nos lares, As várias etapas 
que costumam ser aplicadas no tratamento municipal de água 
incluem filtração grossa, sedimentação, filtração com areia, aera- 
ção, esterilização e, às vezes, abrandamento. 

O abastecimento de água pode ser afetado pela prática do fra- 
ing, no qual a água carregada com arcia e uma variedade de 
produtos químicos é bombeada a alia pressão em formações 
rochosas para liberar gás natural e outros materiais derivados 
de petróleo. 

QUÍMICA VERDE (SEÇÃO 18.5) A iniciativa da química 
verde promove o desenvolvimento e a aplicação de produtos 
e processos químicos compatíveis com a saúde humana € que 
preservam o ambiente. As áreas em que os princípios da quí- 
mica verde podem operar para melhorar a qualidade ambiental 
incluem escolhas de solventes e reagentes para rações químicas, 
desenvolvimento de processos alternativos e melhoramentos nos 
sistemas e nas práticas existentes. 
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) RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, 

VOCÊ SERÁ CAPAZ DE: 

+ Descrever as regiões da atmosfera da Terra em termos de 
“como a temperatura varia conforme a altitude (Seção 18.1). 

+ Descrever a composição da atmosfera em termos dos prin- 
cipuis componentes do ar seco ao nível do mar (Seção 18.1). 

+ Calcular as concentrações de gases em partes por milhão 
(ppm) (Seção 18.1). 

+ Descrever os processos de fotodissociação e fotoionização, 
e o seu papel na atmosfera externa (Seção 18.1) 

* Usar energias de ligação e de ionização para calcular a 
frequência mínima ou o comprimento de onda máximo 
necessários para provocar fotodissociação « fotoionização 
Seção 18.1), 

+ Explicar de que modo o ozônio age na atmosfera para fil- 
trar a radiação solar de comprimentos de onda mais curtos 
(Seção 18.1), 

* Explicar de que maneira os cloroflvorcarboncios (CFC) 
causam destruição da camada de ozônio (Seção 18.2). 

+ Descrever as origens € o comportamento de óxidos de enzo- 
fre e de nitrogênio como poluentes atmosféricos, incluindo a 
geração de chuva ácida e o smag fotoquímico (Seção 18.2). 


Descrever de que forma a água e o dióxido de carbono cau- 
sam aumento na temperatura atmosférica próximo à super- 
ficie da Terra (Seção 18.2). 

Descrever o ciclo global da água (Seção 18.3). 

Explicar o conceito de salinidade da água e descrever o pro- 
cesso de osmose reversa como um meio de dessalinização 
(Seção 184). 

Listar os principais cátions, Anions e gases presentes em 
águas naturais e descrever a reação entre oxigênio dissol- 
vido e qualidade da água (Seção 18.4), 

Listar as principais etapas envolvidas no tratamento de 
água para usos domésticos (Seção 18.4), 

Descrever o processo de fracking e citar seus potenciais 
efeitos ambientais adversos (Seção 18.4) 

Descrever os principais objetivos da química verde (Se- 
ção 18.5), 

Comparar reações e decidir qual delas é mais ecológica 
(Seção 18.9). 


) EXERCÍCIOS SELECIONADOS 


VISUALIZANDO CONCEITOS 


18.14 273 K e 1 atm de pressão, | mol de um gás 
ideal ocupa 22,4 L (Seção 10.4). (a) Com base na 
Figura 18.1, verifique se uma amostra de 1 mol 
da atmosfera no meio da estratosfera ocuparia 
um volume maior ou menor que 22,4 L (b) Ainda 
observando a Figura 18.1, vemos que a tempe- 
ratura é mais baixa a 85 km de altitude do que a 
50 km. Isso significa que um mol de um gás ideal 
ocuparia menos volume a 85 km do que a 50 km? 
Explique. (e) Em que partes da atmosfera pode- 
-se esperar que os gases tenham um comporta- 
mento mais ideal (ignorando quaisquer reações 
Totoqumicas)? [Seção 18.1] 

18.2 Moléculas na atmosfera externa tendem a conter 
ligações duplas e trplas, em vez de ligações sim- 
ples. Sugira uma explicação. [Seção 18.1] 

183 A figura a seguir mostra as três regiões mais 
baixas da atmosfera terrestre. (a) Nomeie cada 
uma e indique as altitudes aproximadas em que 
os limites ocorrem. (b) Em qual região o ozônio 
é um poluente? Em qual região ele filtra radiação 
solar UV? (e) Em qual região a radiação infra- 
vermelha proveniente da superfície da Terra é 
refletida mais fortemente? (d) Uma aurora boreal 
é resultante da excitação de átomos e moléculas 


na atmosfera a 55-95 km acima da superfície da 
Terra. Quais regiões na figura estão envolvidas 
em uma aurora boreal? (e) Compare as altera- 
ções nas concentrações relativas de vapor d'água 
e dióxido de carbono com a elevação crescente 
nessas três regiões. 
sic 
€ 


18.4 Você está trabalhando com uma artista que foi 
contratada para fazer uma escultura para uma 
grande cidade do leste dos Estados Unidos. A 
artista está pensando em qual material usar para 
fazer a escultura porque soube que a chuva ácida 
nessa região poderia destruir sua obra ao longo do 


185 


186 


187 


tempo. Você coleta amostras de granito, mármore, 
bronze e outros materiais e deixa-os ao ar livre 
por um longo período na cidade, Periodicamente, 
você examina a aparência e mede a massa das 
amostras. (a) Quais observações levariam você a 
concluir que um ou mais dos materiais são ade- 
quados à escultura? (b) Qual processo químico 
(ou um conjunto deles) é o mais provavelmente 
responsável por quaisquer mudanças observadas 
nos materiais? [Seção 18.2] 

De onde vem a energia para evaporar os 
425.000 km’ estimados de água que anualmen- 
te deixam os oceanos, como ilustrado a seguir? 


[Seção 18.3] 


Descreva as propriedades que distinguem mais 
claramente água salgada, água doce e águas 
subterrâncas. [Seção 18.3] 

Descreva quais mudanças ocorrem quando o CO; 
interage com o oceano do mundo, como ilustrado 
a seguir. [Seção 18.3] 


Costa) 


O quadro a seguir representa uma coluna de troca 
iônica, em que água contendo fons “duros”, como 
Ca?*, é adicionada ao topo da coluna, e água com 


18.10 Um mistério na ciência ambiental € o desequi 
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fons “macios”, como o Na”, sai pelo fundo. Expli- 
que o que está acontecendo na coluna. [Seção 18.4] 
Adicionar água 
dura à pane 
superior da coluna 


Água mote 
sai pelo fundo 


18.9 Da análise da Figura 18.22, descreva as várias 


maneiras em que a operação de fracking poderia 
levar à contaminação ambiental, [Seção 18.4] 


líbrio no “orçamento de dióxido de carbono” 
Considerando apenas as atividades humanas, 
cientistas estimam que 1,6 bilhão de toneladas 
métricas de CO; é adicionado à atmosfera por 
ano, em virtude do desmatamento (plantas usam 
CO3, assim, menos plantas precisarão de menos 
CO), deixando mais da substância na atmosfera). 
Outros 5,5 bilhões de toneladas por ano entram na 
atmosfera por causa da queima de combustíveis 
fósseis, Estima-se ainda (novamente considerando 
somente as atividades humanas) que a atmosfera, 
na realidade, absorve cerca de 3,3 bilhões de tone- 
ladas desse CO» por ano, enquanto os oceanos 
incorporam 2 bilhões de toneladas por ano, dei- 
xando cerca de 1,8 bilhão de toneladas de CO; não 
computado. Assume-se que esse CO; “em falta” 
seja absorvido pela “terra”. O que você acha que 
pode estar acontecendo? [Seções 18.1-18.3] 


ATMOSFERA TERRESTRE (SEÇÃO 18.1) 
18.11 (a) Qual é a base primária para a divisão da at- 


mosfera em diferentes regiões? (b) Dê o nome 
das regiões atmosféricas, indicando o intervalo 
de altitude para cada uma. 


18.12 (a) De que modo os limites entre as regiões da 


atmosfera são determinados? (b) Explique por 
que a estratosfera, que tem cerca de 35 km de 
espessura, possui massa total menor que a tro- 
posfera, que apresenta aproximadamente 12 km 
de espessura. 
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18.13 A poluição do ar na área metropolitana da Cidade 
do México está entre as piores do mundo. A medi- 
ção de concentração de ozðnio na cidade tem sido 
de 441 ppb (0.441 ppm). A uma altitude de 7.400 
pés, sua pressão atmosférica é de apenas 0,67 atm. 
(a) Calcule a pressão parcial de ozônio a 441 ppb 
se a pressão atmosférica for 0,67 atm. (b) Quantas 
moléculas de ozônio existem em 1,0 L de ar na 
Cidade do México? Assuma T=25 °C. 

18.14 Com base nos dados da Tabela 18.1, calcule as 
pressões parciais de dióxido de carbono e argônio, 
quando a pressão atmosférica total for 1,05 bar. 

18.15 Em 2006, a concentração média de monóxido 
de carbono no ar de uma cidade de Ohio foi de 
3,5 ppm. Calcule o número de moléculas de CO 
em 1,0 L desse ar, à pressão de 759 torr e à tem- 
peratura de 22 °C. 

18.16 (a) Com base nos dados da Tabela 18.1, qual é a 
concentração de neônio na atmosfera em ppm? 
(b) Qual é a concentração de neônio na atmosfe- 
ra em moléculas por litro, supondo uma pressão 
atmosférica de 730 torre temperatura de 296 K? 

18.17 A energia de dissociação de uma ligação carbono- 
bromo costuma ser cerca de 210 KJ/mol. (a) Qual 
é o comprimento de onda máximo de fótons que 
pode dissociar a ligação C-Br? (b) Qual tipo de 
radiação eletromagnética — ultravioleta, visível 
ou infravermelha — corresponde ao comprimento 
de onda calculado no item (a)? 

18.18 Em CESCI, a energia de dissociação da ligação C- 
C1 €339 kJ/mol. Em CCL, a energia é 293 KJ/mol. 
Fótons de qual intervalo de comprimento de onda 
podem causar a ruptura da ligação C-CI de uma 
molécula, mas não da outra? 

18.19 (a) Explique a diferença entre fotodissociação 
€ Jotoionização. (b) Considere as exigências de 
energia desses dois processos para explicar por 
que a fotodissociação do oxigênio é mais impor- 
tante do que a fotoionização desse mesmo ele- 
mento a altitudes abaixo de 90 km. 

18.20 Por que a fotodissociação de N na atmosfera é 
um processo relativamente sem importância com- 
parado à fotodissociação de Op. 

ATIVIDADES HUMANAS E ATMOSFERA 

TERRESTRE (SEÇÃO 18.2) 

18.21 As reações envolvidas na destruição do ozônio 


envolvem mudanças no estado de oxidação dos 
átomos de O? Explique. 


18.22 Qual das seguintes reações na estratosfera pode 
causar aumento de temperatura nessa parte da 
atmosfera? 

(a) O(g) + Oale) — Org) 
0) O(g) + M(s) — Ols) + Ma) 


(6) Og) + hr — 208) 
(a) Ola) + Nala) — NO(g) + N(g) 
(6) Todas as aliemativas anteriores. 


18.23 (a) Qual é a diferença entre clorofluorcarbonetos 
(CFC) e hidrofiuorcarbonetos? (b) Por que os 
hidrofluorcarbonetos são potencialmente menos 
prejudiciais à camada de ozônio do que os CFC? 

18:24 Desenhe a estrutura de Lewis para o clorofiuor- 
carboneto CFC-11, CFC1y, Quais são as caracte- 
rísticas químicas dessa substância que permitem 
esgotar efetivamente a camada de ozônio? 

18.25 (a) Por que o flúor presente nos clorofluorcar- 
boneios não está envolvido na diminuição da 
camada de ozônio? (b) Quais são as formas quí- 
micas nas quais o cloro existe na estratosfera após 
a quebra da ligação casbono-cloro? 

18.26 Você esperaria que a substância CFBr fosse efi- 
ciente em diminuir a camada de ozônio, supondo 
que ela esteja presente na estratosfera? Justifique 
sua resposta. 

18.27 Para cada um dos seguintes gases, faça uma lista 
de possíveis fontes naturais de ocorrência conhe- 
cidas: (a) CH4, (b) SO», (e) NO. 

1828 Por que a água da chuva é naturalmente ácida, 
mesmo na ausência de gases poluentes como S0? 

18.29 (a) Escreva uma equação química que explique 
de que modo ocorre o ataque da chuva ácida 
sobre o calcário, CaCO. (b) Se uma escultura de 
calcário fosse tratada para formar uma superficie 
de sulfato de cálcio, isso ajudaria a diminuir os 
efeitos da chuva ácida? Justifique sua resposta. 

18.30 A primeira etapa na corrosão do ferro na atmos- 
fera é a oxidação a Fe?”. (a) Escreva uma equação 
balanceada para mostrar a reação do ferro com a 
chuva ácida. (b) Você esperaria que o mesmo tipo 
de reação ocorresse com uma superfície de prata? 
Justifique sua resposta. 

18.31 Os combustíveis para automóveis à base de álcool 
levam à produção de formaldeído (CH;0) nos 
gases de exaustão. Os formaldeídos sofrem fotodis- 
sociação, que contribui para o smog fotoquímico: 


CHO + he — CHO +H 


O comprimento de onda de luz máximo que pode 
provocar essa reação é 335 nm. (a) Em qual parte 
do espectro eletromagnético esse comprimento 
de onda de luz é encontrado? (b) Qual é a força 
máxima de uma ligação, em KJ/mol, que pode ser 
quebrada pela absorção de um fóton de luz de 
335 nm? (c) Compare a sua resposta para o item 
(b) com o valor apropriado da Tabela 8.4. O que 
você pode concluir sobre a energia de ligação 
C-H no formaldeído? (d) Escreva a reação de 


1832 


1833 


18.34 


dissociação do formaldeído, mostrando as estru- 
turas de Lewis. 

Uma reação importante na formação do smog fo- 
toquímico é a fotodissociação de NO3: 


NO; + hr — NO(g) + O(s) 


O máximo comprimento de onda de luz que pode 
provocar essa reação é 420 nm. (a) Em qual por- 
ção do espectro eletromagnético esse compri- 
mento de onda de luz é encontrado? (b) Qual é a 
energia máxima de uma ligação, em KJ/mol, que 
pode ser rompida pela absorção de um fóton de 
luz de 420 nm? (c) Escreva a reação de dissocia- 
são, mostrando as estruturas de Lewis. 
Explique por que as concentrações de CO» na at- 
mosfera afetam a quantidade de energia que sai 
da Terra, mas não a quantidade de energia que 
vem do Sol. 

(a) Com relação à absorção de energia radiante, 
o que distingue um gás de efeito estufa de ou- 
tro que não provoca tal efeito? (b) CH4 é um gás 
que provoca efeito estufa, mas Nz não, Como a 
estrutura molecular de CH4 poderia explicar por 
que ele é um gás de efeito estufa? 


ÁGUA EXISTENTE NA TERRA (SEÇÃO 18.3) 


1835 


18,36 


118.38) 


Qual será a quantidade de matéria de Na* em 
uma solução de NaC! com salinidade de 5,6 se a 
solução tiver uma densidade de 1,03 g/mL? 

O fósforo está presente na água do mar a 0,07 
ppm em massa. Se o fósforo está presente como 
di-hidrogenofosfato, HyPO4”, calcule a concen- 
tração em quantidade de matéria de fosfato cor- 
respondente na água do mar. 

A entalpia de evaporação da água é 40,67 KJ/mol. 
A luz solar que atinge a superfície da Terra for- 
nece 168 W por metro quadrado (1 W = 1 watt = 
1 J/s). (a) Assumindo que a evaporação da água 
se deve somente à entrada de energia solar, cal- 
cule quantos gramas de água poderiam ser eva- 
porados de um trecho de 1,00 m? de oceano a0 
longo de 12 horas. (b) A capacidade calorifica 
específica da água líquida é de 4,184 J/g “C. Se a 
temperatura inicial de superfície de um trecho de 
1,00 m? de oceano for de 26 *C, qual será a sua 
temperatura final após a exposição à luz solar por 
12 horas, assumindo que não haja mudanças de 
fases e que a luz solar penetre de modo uniforme 
a uma profundidade de 10.0 cm? 

A entalpia de fusão da água é 6,01 KJ/mol. A 
luz solar que atinge a superfície da Terra for- 
nece 168 W por mè (1 W= 1 watt = 1 J/s). (a) 
Assumindo que o derretimento do gelo deve-se 
apenas à entrada de energia solar, calcule quantos 


1839 


18.40 


1841 


1842 


1843 


18.44 
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gramas de gelo ser derretidos de um 
trecho de 1,00 m de gelo ao longo de 12 horas. 
(b) A capacidade calorifica específica do gelo é 
de 2,032 J/g °C. Se a temperatura inicial de um 
trecho de 1,00 m? de gelo for -5.0 °C, qual será 
sua temperatura final após a exposição à luz solar 
por 12 horas, assumindo que não haja mudanças 
de fases e que a luz solar penetre de modo unifor- 
me a uma profundidade de 1,00 cm? 

A primeira etapa de recuperação do magnésio da 
água do mar é a precipitação de Mg(OH); com 
Cao: 


Mg (aq) + CaO(5) + O(N 
— Mg(OH)s(s) + C (ag) 


Qual éa massa de CaO necessária para precipitar 
1.000 Ib de Mg(OH);? 

Ouro é encontrado na água do mar em niveis 
muito baixos, cerca de 0,05 ppb em massa. Assu- 
mindo que o ouro valha cerca de US$ 1.300 por 
onça troy, quantos litros de água do mar seriam 
necessários processar para obter US$ 1.000.000 
em ouro? Suponha que a densidade da água do 
mar seja 1,03 g/mL e que o seu processo de recu- 
peração de ouro tenha 50% de eficiência. 

(a) O que é lençol freático? (b) O que é um 
aquifero? 

O Aquífero Ogaliala, descrito no quadro Olhan- 
do de perto, na Seção 18.3, fornece 82% da água 
potável disponibilizada às pessoas que vivem na. 
região, embora mais de 75% da água bombeada 
dele seja para irrigação. As retiradas para essa 
atividade são de aproximadamente 18 bilhões de 
galões por dia. (a) Assumindo que 2% da chuva 
que cai sobre uma área de 600.000 km? reabas- 
teçam o aquífero, qual precipitação média anual 
seria necessária para repor a água retirada para 
irrigação? (b) Qual processo explica a presença 
de arsênio em água de poço? 


ATIVIDADES HUMANAS E QUALIDADE DA ÁGUA 
(SEÇÃO 18.4) 


Suponha que alguém deseje usar a osmose reversa 
para reduzir o teor de sal da água salobra, com 
uma concentração total de sal de 0,22 M para um 
valor de 0,01 M, tornando-a potável para con- 
sumo humano. Qual é a pressão mínima neces- 
sária a ser aplicada nos permeadores (Figura 
18.19) para atingir esse objetivo, supondo que 
a operação ocorra a 298 K? (Dica: consulte a 
Seção 13.5) 

Suponha que um aparelho de osmose reversa 
opere na água do mar, cujas concentrações de 
fons constituintes estão relacionadas na Tabela 
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1845 


18.46 


8.47 


18.5, e que a água dessalinizada que sai tenha uma 
concentração em quantidade de matéria de aproxi- 
madamente 0,02 M. Qual é a pressão mínima que 
deve ser aplicada por uma bomba manual a 297 K 
para fazer com que ocorra a osmose reversa? (Dica: 
consulte a Seção 13.5) 

Relacione os produtos comuns formados quando 
um material orgânico, constituído de carbono, 
hidrogênio, oxigênio, enxofre e nitrogênio, se 
decompõe (a) sob condições aeróbicas, e (b) 
sob condições anaeróbicas. 

(a) Explique por que a concentração de oxi 
dissolvido em água doce é um indicador impor- 
tante da qualidade da água. (b) Encontre dados 
gráficos no texto que demonstrem variações na 
solubilidade do gás, de acordo com a tempera- 
tura, € estime com dois algarismos significati- 
vos a percentagem de solubilidade do Oz em 
água a 30 °C, em comparação a 20 °C. Como 
esses dados se relacionam com a qualidade de 
águas naturais? 


O ânion orgânico 


secos A(O o 
CH, 


é encontrado na maioria dos detergentes. Supo- 
nha que o ânion passe pela seguinte decomposi- 
ção aeróbica: 


2CyHySOs (aq) + $1 Os(ag) 
— 36COs(ag) + 28H,0(1) + 2H'(aq) + 2504 (ag) 


1848 


1849 


18.50 


Qual é a massa total de O» necessária para biode- 
gradar 10,0 g dessa substância? 

A média diária de massa de Oz consumida pela 
descarga de esgoto nos Estados Unidos é 59 g 
por pessoa. Em um dia, quantos litros de água 
com 9 ppm de O) são exauridos em 50% de oxi- 
gênio por uma população de 1.200.000 pessoas? 
fons magnésio são removidos no tratamento de 
água por adição de cal apagada, Ca(OH). Esere- 
va a equação química balanceada para descrever 
o que ocorre nesse processo. 

(0) Qual das seguintes espécies iônicas poderia 
ser responsável pela dureza de um suprimento 
de água: Ca?*; K*; Mg"; Fe?*; Na”? (b) Quais 
propriedades de um fon determinam se ele 
contribuirá para a dureza da água? 

No processo de cal sodada, que já foi utilizado em 
larga escala no amaciamento de água em sistemas 
municipais de abastecimento nos Estados Unidos, 


adiciona-se hidróxido de cálcio preparado a partir 
de cal e carbonato de sódio para precipitar Ca?* 
como CaCO,(s) e Mg? como Mg(OH)z(s): 


C (aq) + COF (ag) — CaCOs(s) 
Mg™ (aq) + 20H"(ag) — MgOHi(ag) 


Qual quantidade de matéria de Ca(OH); e Naz 
COs deveria ser adicionada para amaciar 1.200 L 
de água em que 


(ce) = 50x 104M é 
[Me] = 70x 104M? 


18.52 A concentração de Ca?* em determinado supri- 
mento de água é 57 X 10) M. A concentração 
de fon bicarbonato, HCOy”, na mesma água é 
17x 10° M. Qual massa de Ca(OH) e Na;CO; 
deve ser adicionada a 5,0 X 107 L dessa água para 
reduzir o nível de Ca?” para 20% do seu nível 
original? 

18.53 O sulfato ferroso (FeSO) é usado com frequência. 
“como cosgulante na purificação da água. O sal de 
ferro(I1) é dissolvido na água que será purificada 
e, a seguir, oxidado ao estado de ferro(H) pelo 
oxigênio dissolvido, quando forma Fe(OH); gela- 
tinoso, supondo que o pH esteja acima de aproxi- 
madamente 6 Escreva a equação química balan- 
ceada para a oxidação de Fe** a Fe” pelo oxigênio 
dissolvido, e para a formação de Fe(OH)s() pela 
reação de Fe”*(ag) com HCO; (ag). 

18.54 Quais propriedades tomam uma substância um 
bom cosgulante para purificação de água? 

18.55 (a) O que são trialogenometanos (THM)? (b) Es- 
creva as estruturas de Lewis de dois exemplos. 
de THM. 

18.56 (a) Suponha que testes de um sistema municipal de 
abastecimento de água revelem a presença de fon 
bromato, BrO;”. Quais são as prováveis origens 
desse fon? (b) O fon bromato é um agente oxidan- 
te ou redutor? Escreva uma equação química para 
a reação de fon bromato com fon hiponitrito. 


QUÍMICA VERDE (SEÇÃO 18.5) 


18.57 Segundo um dos princípios da química verde, é 
recomendável usar o mínimo possível de etapas 
na produção de novas substâncias químicas. De 
que maneira a adoção dessa regra promove os 
objetivos da química verde? Como esse princípio 
se relaciona com a eficiência energética? 

18.58 Discuta de que modo os catalisadores podem tor- 
nar os processos energeticamente mais eficientes. 

18.59 Uma reação de conversão de cetonas à lactonas, 
chamada reação de Bacyer-Villiger, 


me” em a OM 
Tp» o" 
HE, Ch 
7 
Cetona Ácido 3-cloroperbenzoico 
e 6 E 
P on 
ne, k 
me-ch, 
Lactona Ácido 3-clorobenzoico 


18.60 


é usada na fabricação de plásticos e medicamen- 
tos, Entretanto, o ácido 3-cloroperbenzoico é sen- 
sível ao impacto e propenso a explosão, além de 
ser um produto residual. Um processo alternativo 
em desenvolvimento usa o peróxido de hidrogê- 
nio e um catalisador, que consiste em estanho 
depositado em um suporte sólido, O catalisador 
é recuperado rapidamente da mistura da reação. 
(a) Na sua opinião, qual seria o outro produto da 
oxidação da cetona à lactona pelo peróxido de 
hidrogênio? (b) Que princípios da química verde 
são abordados pelo uso do processo proposto? 

A reação de hidrogenação mostrada a seguir foi 
realizada com um catalisador de irídio, tanto em 
CO; supererítico (scCO,) quanto no solvente cho- 
rado CHsClo. Os dados cinéticos da reação em 
ambos os solventes são traçados no gráfico. Em 
que aspectos o uso de seCOs é um bom exemplo 
de reação de química verde? 


Conversão [%) 


8.61 


18.62 
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Nos três casos a seguir, qual escolha é a mais 
ecológica em cada situação? Explique. (a) Ben- 
zeno como solvente ou água como solvente. (b) A 
temperatura da reação é de 500 K, ou 1.000 K. (©) 
Cloreto de sódio ou clorofórmio (CHCI) como 
um produto secundário. 

Nos três casos a seguir, qual éa escolha mais eco- 
lógica em um processo químico? Explique. (a) 
Uma reação que pode ser executada em 350 K 
por 12 horas sem um catalisador ou uma que 
pode ser executada em 300 K por 1 hora com um 
catalisador reutilizável. (b) Um reagente para a 
reação que pode ser obtido de cascas de milho 
ou um que é obtido do petróleo. (c) Um processo 
que não gera produtos secundários ou um em 
que os produtos secundários são reciclados para 
outro processo. 


É) EXERCÍCIOS ADICIONAIS 


18.63 


18.64 


18.65 


Um amigo encontrou os termos a seguir em um 
jornal e quer uma explicação: (a) chuva ácida, (b) 
gás de efeito estufa, (e) smog fotoquímico, (d) 
diminuição do ozônio. Dê uma breve explicação 
aos termos e identifique um ou dois produtos quí- 
micos associados a cada um. 

Suponha que a atmosfera de outro planeta con- 
sista em 17% de Kr, 38% de CH, € 45% de Os. 
Qual é a massa molar média na superfície? Qual 
é a massa molar a uma altitude na qual todo o O2 
está fotodissociado? 

Se, em média, a molécula de O3 “vive” apenas 
de 100 a 200 segundos na estratosfera antes de 
sofrer dissociação, como Os pode oferecer qual- 
quer proteção contra a radiação ultravioleta? 


18.66 


18.67 


Mostre como as equações 18.7 e 18.9 podem ser 
somadas para resultar na Equação 18.10. 

Quais propriedades tomam os CFC ideais para 
diversas aplicações comerciais, mas também um 
problema de longo prazo na estratosfera? 
Halons são fluorocarbonctos que contêm bromo, 
como CBF, e são amplamente utilizados como 
agentes espumantes para extintores de incêndio. 
Assim como os CFC, os halons são muito pouco 
reativos e, em última instância, podem difundir- 
-se para a estratosfera. (a) Com base nos dados 
da Tabela 8.4, pode-se esperar que a fotodisso- 
ciação dos átomos de Br ocorra na estratosfera? 
(b) Proponha um mecanismo pelo qual a presen- 
ça de halons na estratosfera possa levar à dimi- 
nuição do ozônio estratosférico. 
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18.69 (a) Qual é a diferença entre um CFC é um HFC? 
(b) Estima-se que o tempo de vida dos HFC na es- 
tratosfera seja de 2 a 7 anos. Por que esse número 
é significativo? (e) Por que os HFC foram usados 
para substituir os CFC? (d) Qual é a grande des- 
vantagem dos HFC como substitutos dos CFC? 

18:70 Com base no princípio de Le Châtelier, explique 
por que a constante de equilíbrio para a formação 
de NO, a partir de Nz e Os, aumenta com a ele- 
vação da temperatura, enquanto a constante de 
equilíbrio para a formação de NO; a partir de NO 
e Oz diminui com a elevação da temperatura. 
O gás natural consiste basicamente em metano, 
CHA). (a) Escreva uma equação química ba- 
lanceuda para a combustão completa do metano, 
com o objetivo de produzir CO:(g) como o úni- 
co produto contendo carbono. (b) Escreva uma 
equação química balanceada para a combustão 
incompleta do metano, a fim de produzir CO(g) 
como o único produto contendo carbono. (c) A 
25 Ce 1 atm de pressão, qual é a quantidade 
mínima de ar seco necessária para a combustão 
de 1,0 L de CHa(g) completamente em CO:(g)? 
18:72 Estima-se que a ervpção do vulcão Monte Pinatu- 
bo resultou na injeção de 20 milhões de toneladas 
de SO) na atmosfera. A maior parte desse SO; so- 
freu oxidação para SOs, que reage com água na 
atmosfera para formar um aerosol. (a) Escreva as 
equações químicas para os processos que levam à 
formação do aerossol. (b) Os aerossóis causaram 
uma queda de 0,5 a 0.6 “C na temperatura da su- 
perfície no hemisfério norte. Qual é o mecanismo 
pelo qual isso ocorre? (e) Os aerossóis de sulfato, 
como são chamados, também provocam perda de 
ozônio da estratosfera. Como isso pode ocorrer” 

Uma das possíveis consequências do aquecimento. 

global é um aumento na temperatura da água do 

oceano, Os oceanos servem como uma 'pia' para 

9 CO: ao dissolver grandes quantidades dele. (a) 

A figura a seguir mostra a solubilidade de CO, na 

água em função da temperatura. Nesse aspecto, 

o CO) comporta-se mais ou menos como outros 

gases? (b) Quais são as implicações dessa figura 

para a questão da mudança climática? 


1871 


1873 


Solubilidade (g de gás por kg de água) 


18:74 A energia solar que atinge a Terra produz, em 
média, 168 watts por m°. A energia irradiada da 
superfície terrestre produz cerca de 390 watts por 
mº. Ao comparar esses números, pode-se esperar 
que o planeta esfrie rapidamente, mas não é isso 
que ocorre. Por que não? 

1875 A energia solar que atinge a Terra todos os dias 
produz, em média, 168 watts por m°, O pico de 
consumo de energia elétrica em Nova York é de 
12.000 MW, Considerando que a atual tecnolo- 
gia para conversão de energia solar tem eficiência. 
aproximada de 10%, a luz solar deve ser coletada 
de uma área de quantos m? para fornecer essa 
potência de pico? (Para fins de comparação, a 
área total da cidade de Nova York é de 830km?) 

18.76 Escreva equações químicas balanceadas para 
cada uma das seguintes reações: (a) A molécula 
de óxido nítrico sofre fotodissociação na atmos- 
fera externa. (b) A molécula de óxido nítrico sofre 
fotoionização na atmosfera externa, (e) O óxido 
nítrico sofre oxidação pelo ozônio na estratosfera. 
(8) O dióxido de nitrogênio dissolve-se em água 
para formar ácido nítrico e óxido nítrico, 

18.77 (a) Explique por que Mg(OH) precipita-se quando 
o fon CO; é adicionado a uma solução contendo 
Meg?*. (b) Mg(OH): vai se precipitar quando 4,0 
£ de NayCO; forem adicionados a 1.0 L de uma 
solução contendo 125 ppm de Mg?*? 

[18.78] Recentemente, foi apontado que podem existir 
quantidades maiores de NO na troposfera em 
relação ao passado, por causa do uso massivo de 
compostos que contêm nitrogênio nos fertiizan- 
tes, Ao supor que NO possa vir a se difundir na 
estratosfera, de que modo as condições de vida 
na Terra poderiam ser afetadas? Com base no 
Índice deste livro, consulte a química dos óxidos 
de nitrogênio. Quais caminhos químicos o NO 
pode seguir na troposfera? 

118.79) No momento em que se escreveu este livro, os 
padrões da EPA limitavam os níveis de ozônio na 
atmosfera em ambientes urbanos a 84 ppb. Quan- 
tos mols de ozônio haveria no ar sobre o condado 
de Los Angeles (área de cerca de 4.000 milhas 
quadradas; considere uma altura de 100 m acima 
do solo) se o ozônio estivesse nessa concentração? 
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EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


18.80 


118.81) 


18.82 


118.83) 


Em 2006, a concentração média estimada de NO» 
noar, nos Estados Unidos, era 0,016 ppm. (a) Cal- 
cule a pressão parcial de NO, em uma amostra 
desse ar quando a pressão atmosférica for 755 torr 
(99,1 kPa). (b) Quantas moléculas de NO; estão 
presentes sob essas condições a 20 °C, em um 
ambiente que mede 15 X 14 X 8 pés? 

Em 1986, uma usina de energia elétrica em Taylor- 
sville, na Geórgia, queimou 8.376.726 toneladas 
de carvão, um recorde norte-americano na época. 
(a) Supondo que o carvão fosse 83% de carbono e 
2,5% de enxofre, e que a combustão tivesse sido 
completa, calcule a quantidade produzida pela 
usina naquele ano em toneladas de dióxido de 
carbono e dióxido de enxofre. (b) Se 55% de SO; 
pudessem ser removidos pela reação com CaO 
em pó para formar CaSOs, quantas toneladas de 
CaSO; seriam produzidas? 

O suprimento de água para uma cidade do meio- 
oeste norte-americano contém as seguintes impu- 
rezas; areia grossa; partículas finamente divididas; 
fon nitrato; trialometanos; fósforo dissolvido na 
forma de fosfatos; cepas bacterianas potencial- 
mente prejudiciais; substâncias orgânicas dissol- 
vidas. Qual dos seguintes processos ou agentes 
(se houver algum) é eficiente na remoção de cada 
uma dessas impurezas: filtração em areia grossa; 
filtração em carvão ativado; aeração; ozonização; 
ou precipitação com hidróxido de alumínio? 

O radical hidroxil, OH, é formado a baixas altitu- 
des pela reação dos átomos de oxigênio excitados 
com água: 


O(s) + H:O(s) — 20H(g) 


(a) Escreva a estrutura de Lewis para o radical hi- 
droxi. (Dica: há um elétron desemparelhado.) 
Uma vez produzido, o radical hidroxil é muito 
reativo. Explique o significado de cada uma das 
seguintes reações, ou séries de reações, em rela- 
ção À poluição na troposfera: 
(b) OH + NO; — HNO, 
(9) OH + CO + 0, — CO; + 00H 
OOH + NO —» OH + NO; 
(d) OH + CH, — HO + CH, 
CH, + Oz — 00CH, 
OOCH; + NO — OCH; + NO: 
(e) A concentração de radicais hidroxil na tropos- 
fera é cerca de 2X 10 radicais por cm. Essa 
estimativa é baseada em um método chamado 
espectrometria de absorção por percurso longo 


1884 


18.86 


(LPAS), similar em princípio à medição da lei de 
Beer, discutida no quadro Olhando de perto, da 
Seção 14.3, exceto que o comprimento do per- 
curso da luz na medição por LPAS é de 20 km. 
Por que o comprimento do caminho óptico deve 
sertão grande? 

(D) As reações mostradas em (d) também ilustram 
uma segunda característica do radical hidroxil: sua 
capacidade de limpar a atmosfera de determinados. 
poluentes. Qual das reações em (d) ilustra isso? 
Uma impureza em água tem coeficiente de extin- 
ção de 3,45 x 10" 4! em”! a 280 nm, seu máxi- 
mo de absorção (Olhando de perto, Seção 14.3). 
Abaixo de 50 ppb, a impureza não é um proble- 
ma para a saúde humana. Dado que a maioria 
dos espectrômetros não pode detectar absorções 
inferiores a 0,0001 com boa confiabilidade, será 
que medir a absorvância de uma amostra de água 
a 280 nm é uma boa maneira de detectar concen- 
trações de impureza acima do limite de 50 ppb? 
A concentração de HzO na estratosfera é aproxi- 
imadamente $ ppm. Ela passa por fotodissociação 
conforme a equação a segui 


HO(s) — H(g) + OH(s 


(a) Escreva as estruturas de Lewis para os produ- 
tos € o reagente. 

(b) Com base na Tabela 8.4, calcule o compri- 
mento de onda necessário para provocar essa 
dissociação. 

(©) Os radicais hidroxil, OH, podem reagir com 
ozônio, fornecendo as seguintes reações: 


OH (g) + O(g) — HOxg) + Og) 
HO:(z) + O(g) — OH(g) + O(s) 


Qual reação total resulta dessas duas reações ele- 
mentares? Qual é o catalisador na reação total? 
Justifique sua resposta. 

A biorremediação é o processo pelo qual as bac- 
térias reparam o ambiente em que vivem, em 
resposta, por exemplo, a um derramamento de 
petróleo. À eficiência das bactérias para “dige- 
rir” hidrocarbonetos depende da quantidade de 
oxigênio no sistema, pH, temperatura e muitos 
outros fatores. Em um derramamento de petróleo, 
os hidrocarbonetos do petróleo desaparecem com 
uma constante de velocidade de primeira ordem 
de 2x 10851. Nesse ritmo, quantos dias leva- 
ria para os hidrocarbonetos serem reduzidos para 
10% do seu valor inicial? 
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18.87 As entalpias-padrão de formação de CIO e CIO; 


são 101 e 102 kJ/mol, respectivamente. Com 
base nesses dados e nos dados termodinâmicos 
do Apêndice C, calcule a variação de entalpia to- 
tal para cada etapa no seguinte ciclo catalítico: 
CIo(s) + O(g) — CIO:(s) + O(s) 
C1032) + O(g) — CIO(g) + Os(g) 


Qual é a variação de entalpia para a reação total 
que resulta dessas duas etapas? 


18.88 A principal razão pela qual a destilação é um 


método dispendioso para a purificação de água 
é a alta energia necessária para aquecê-la e va- 
porizá-la. (a) Com base na densidade, no calor 
específico e no calor de vaporização da água do 
Apêndice B, calcule a quantidade de energia 
necessária para vaporizar 1,00 galão de água 
inicialmente a 20 °C. (b) Se a energia for forne- 
cida pela eletricidade ao custo de $ 0,085/kwh. 
calcule o seu custo. (e) Se a água destilada for 
vendida no supermercado por $ 1,26 por galão, 
qual percentagem do preço de venda representa 
o custo da energia? 


118.89) Uma reação que contribui para a diminuição do 


ozônio na estratosfera é a reação direta dos áto- 
mos de oxigênio com ozônio: 


O(s) + O(s) — 208) 


A 298 K, a constante de velocidade para essa 
reação é 4,8 X 10º MT! s~! (a) Com base nas 
unidades da constante de velocidade, escreva. 
provável lei de velocidade para essa reação. (b) 
Pode-se esperar que essa reação ocorra por meio 
de um único processo elementar? Explique. (e) 
Use valores de AH% vistos no Apêndice C para 
estimar a variação de entalpia para essa reação. 
Ela deve elevar ou baixar à temperatura da es- 
tratosfera? 


18.90 Os dados a seguir foram coletados para a des- 


truição de O, por H (O, + H —* 0, + OH) em 


concentrações muito baixas: 
Teste (031M) [MIM Velocidade inicial (Mis) 
1 Saxo! 32x10% 188x10 
2 259x108 325x10% 944x105 
3 519x10 646x10% ax 104 


(a) Escreva a lei de velocidade para a reação. 
(b) Calcule a constante de velocidade. 


1891 A degradação de CF;CH;F (um HFC) por radi- 


cais OH na troposfera é de primeira ordem em 
cada reagente e possui uma constante de k = 1,6X 


1893 


1895 


108 M™ 5! a 4 °C. Se as concentrações troposfé. 
ricas de OH e CF;CH;F são 8,1 X 10° e 6,3 x 10º 
moléculas/cm”, respectivamente, qual é a veloci- 
dade de reação a essa temperatura em M/s? 

A constante da lei de Henry para CO; na água a 
25ºC63,1x102MZatm ?. (a) Qual será a so- 
lubilidade de CO; na água a essa temperatura se 
asolução estiver em contato com o ar a uma pres- 
são atmosférica normal? (b) Suponha que todo 
esse CO; esteja na forma de HCO; produzido 
pela reação entre CO» € H10: 


CO;(aq) + HO() — CO (ag) 


Qual é o pH dessa solução? 
A precipitação de AOH); (Kp, = 1,3 X 109) é 
izada algumas vezes para purificar água. (a) 
Estime o pH no qual a precipitação de AKOH)y 
“começará se uma massa de 5,0 Ib de Alx(SO4) for 
adicionada a 2.000 gal de água. (b) Aproxima- 
damente, qual massa em libras de CaO deve ser 
adicionada à água para atingir esse pH? 


[18.94] O valioso polímero de poliuretano resulta de 


uma reação de condensação de álcoois (ROH) 
“com compostos que contém um grupo isocianato 
(RNCO). Duas reações que podem gerar um 
monômero de uretano são mostradas a seguir: 


O RNH; + CO, — R—N=C=0 + 2H,0 


(a) Qual processo, à ou ii, é mais ecológico? 
Explique. 

(b) Quais são a hibridização e a geometria dos 
“átomos de carbono em cada um dos compostos 
contendo C em cada reação? 


(0) Se você quisesse promover a formação do 
isocianato intermediário em cada reação, o que 
poderia fazer usando o princípio de Le Chátelier? 
O pH de uma gota de chuva é 5.6. (a) Supondo 
que as principais espécies na gota de chuva são 
H:COs(ag), HCOs (ag) e CO,?™ (aq), calcule 
as concentrações dessas espécies na gota, assu- 
mindo que a concentração total de carbonato é 


1,0X 10 M. Os valores apropriados de K, são 
dados na Tabela 16.3. (b) Quais experiências você 
poderia fazer para testar a hipótese de que a chuva. 
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também contém enxofre, que contém espécies 
que contribuem para o seu pH? Suponha que você 
tenha uma grande amostra de chuva para testar. 


) ELABORE UM EXPERIMENTO 


Nos últimos anos, houve um considerável fracking de 
poços de petróleo e gás (veja o quadro Olhando de perto, 
na Seção 18.4) em determinada área rural. Moradores da 
região queixaram-se de que a água nos poços residenciais. 
que abastecem suas casas havia sido contaminada por pro~ 
dutos químicos associados às operações de fracking. Os 
operadores dos poços alegam que as substâncias quími- 
cas, objeto das queixas, ocorrem naturalmente, não sendo 
resultado das atividades de perfuração dos poços. 

Descreva experiências que você poderia realizar nas 
águas de poços residenciais para ajudar a determinar se 
os contaminantes presentes são devidos às operações de 
fracking, e em que medida isso ocorre. Entre os produtos 


químicos de provável aplicação nesse tipo de operação 
estão; ácido clorídrico, cloreto de sódio, etilenoglicol, sais 
de borato, agentes de gelificação solúveis em água, como 
“goma guar, ácido cítrico, metanol e outros álcoois, assim 
como isopropanol e metano, Assuma que você tem dispo- 
níveis as técnicas para fazer medições das concentrações. 
dessas substâncias nos poços residenciais, Que experiên- 
cias você realizaria e quais análises dos resultados con- 
duziria em uma tentativa de descobrir se as operações de 
fracking levaram à contaminação da água desses poços? 
Será que simplesmente medir as concentrações de algu- 
mas ou todas essas substâncias nessa água é suficiente 
para resolver a questão? 
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TERMODINÂMICA QUÍMICA 


A incrivel organização dos sistemas vivos, que contempla desde estruturas moleculares 
complexas, como o nucleossomo, até células, tecidos, além de plantas e animais inteiros, é 
fonte inesgotável de admiração e prazer para químicos, bioquimicos, fisicos e biólogos que os 
estudam. É necessário um certo gasto de energia para manter todos esses sistemas organi- 
zados em perfeito funcionamento. No entanto, ainda não sabemos o suficiente sobre energia. 
para entender como funcionam os processos químicos e fisicos que formam a base da vida. 


Para compreender processos bioquímicos, como replicação do DNA, fotossíntese e 
metabolismo, é necessário fazer perguntas cada vez mais complexas e antecipar respostas 
que também se tomam cada vez mais complexas, Felizmente, as leis gerais que regem as 
reações — desde aquelas que executamos em laboratório até as que ocorrem em biologia 
— podem nos ajudar a entender os processos mais complicados. Duas das mais impor- 
tantes perguntas que os químicos fazem quando desenvolvem e aplicam reações químicas 
são: “Qual é a velocidade de uma reação?” e “De que forma a reação prossegue até o 
equilíbrio final?”. A primeira pergunta é tratada pela cinética química, que abordamos 
no Capítulo 14. A segunda envolve a constante de equilíbrio, foco do Capítulo 15. Vamos 
fazer uma rápida revisão de como esses conceitos estão relacionados. 

No Capítulo 14, vimos que a velocidade de qualquer reação química é amplamente. 
controlada por um fator relacionado à energia, isto é, a energia de ativação da reação. «o> 
(Seção 14.5) De modo geral, quanto mais baixa a energia de ativação, mais rapidamente 
ocorrerá uma reação. No Capítulo 15, vimos que o equilíbrio químico é alcançado quando 
reações opostas acontecem em velocidades iguais. => (Seção 15.1) 

Visto que as velocidades das reações estão intimamente ligadas à energia, é lógico 
que o equilíbrio também deve depender dela de algum modo. Neste capítulo, veremos a 
inter-relação entre a energia e a magnitude de uma reação. Para tanto, estudaremos mais a 
fundo a termodinâmica química, área da química que explora as relações de energia. A ter- 
modinâmica foi abordada pela primeira vez no Capítulo 5, quando estudamos a natureza 
da energia, a primeira lei da termodinâmica e o conceito de entalpia. Vale lembrar que a 
variação de entalpia de qualquer sistema representa o calor transferido entre o sistema à 
sua vizinhança durante um processo em pressão constante. «== (Equação 5.10) 


O QUEVEREMOS 


19.1 | Processos espontâneos Veremos que as mu- 
danças que ocorrem na natureza têm um caráter dire- 
cional; ou seja, elas se movem espontaneamente em 
uma direção, mas não no sentido inverso. 


19.2 | Entropia e segunda lei da termodinâmica 
Discutiremos a entropia, uma função de estado ter- 
modinâmico importante para determinar se um pro- 
cesso é espontâneo. De acordo com a segunda lei 
da termodinâmica, em qualquer processo espont- 
neo, a entropia do universo (sistema mais vizinhan- 
ças) aumenta. 


19.3 | Interpretação molecular da entropia e 

a lei da termodinâmica No nível molecu- 
lar, aprenderemos que a entropia de um sistema está 
relacionada com número de microestados acessíveis. 
A entropia do sistema aumenta à medida que cresce 
a aleatoriedade do sistema. A terceira lei da termo- 
dinâmica diz que, em O K, a entropia de um sólido 
cristalino perfeito é igual a zero. 


19.4 | Variações da entropia nas reações quími- 
cas Usando valores tabelados de entropias molares 


padrão, poderemos calcular as variações de entropias 
padrão para sistemas submetidos a uma reação. 


19.5] Energia livre de Gibbs Encontraremos outra 
função de estado termodinâmico, a energia livre (ou 
energia live de Gibbs), que mede o quanto um siste- 
ma está afastado do equilibrio. A variação na energia 
livre mede a quantidade máxima de trabalho útil, pos- 
sível de obter a partir de um processo e nos diz em 
qual direção uma reação química é espontânea. 


19.6 | Energia livre e temperatura Analisaremos 
como a relação entre variação de energia livre, varia- 
ção de entalpia e variação de entropia fornece com- 
preensão de como a temperatura afeta a espontan 
dade de um processo. 

19.7 | Energia livre e constante de equilíbrio Por 
fim, examinaremos como a variação da energia livre 
padrão para uma reação química pode ser usada para 
calcular a constante de equilbrio da reação. 


NUCLEOSSOMO No núcleo de uma 
célula viva, O DNA (fita externa em 
dupla hélice) envolve oito moléculas. 
de proteinas (fitas espirais coloridas). 
Essa estrutura geral de DNA/proteina, 
chamada nucleossomo, é a unidade 
básica dos cromossomos no núcleo 
das células, Essas estruturas são alta- 
mente ordenadas, mas devem ser 
desemaranhadas para que ocorra a 
expressão dos genes. O empacota- 
mento e o desempacotamento do 
DNA no nucleossomo implicam varia- 
ções na energia do sistema. 
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Como abordamos no quadro Estratégias em Química, 
da Seção 5.4, a variação de entalpia que ocorre em uma 
reação é um importante indicador da probabilidade de 
ocorrência da reação. Agora, veremos que as reações 
envolvem variações tanto na entalpia quanto na entropia. 
— outra importante grandeza termodinâmica. Lembre-se 
de que a entropia está relacionada com o grau de aleato- 
riedade de um sistema «= (Seção 13.1). Nossa discussão 
sobre entropia vai nos levar à segunda lei da termodiná- 
mica, que fornece compreensão de por que as mudanças. 
físicas e químicas tendem a favorecer uma direção em 
detrimento de outra. Por exemplo, quando deixamos cair 
um tijolo, ele vai ao chão, mas não esperamos que o tijolo 
volte espontaneamente do chão para a nossa mão. Quando 
acendemos uma vela, ela queima até o fim, mas não espe- 
ramos que ela se regenere espontaneamente, mesmo que 
tenhamos capturado todos os gases produzidos enquanto 
ela queimava, À termodinâmica ajuda a compreender o 
significado desse caráter direcional dos processos, sejam 
eles exotérmicos ou endotérmicos. 


19.1 | PROCESSOS ESPONTÂNEOS 


A primeira lei da termodinâmica afirma que a ener- 
gia é conservada. <= (Seção 5.2) Em outras palavras, a 
energia não é criada nem destruída nos diversos processos, 
como a queda de um tijolo, a queima de uma vela ou a 
fusão de um cubo de gelo. A energia pode ser transferida. 
de um sistema para a sua vizinhança ou convertida de uma 
forma a outra, mas a energia total permanece constante. No 
Capítulo 5, expressamos matematicamente essa lei como 
AE = q + w, em que AE € a variação na energia intema 
de um sistema, q é o calor absorvido (ou liberado) pelo sis- 
tema da (ou para a) vizinhança e w é o trabalho realizado 
no sistema pela vizinhança, ou na vizinhança pelo sistema. 
<=» (Equação 5.5) Lembre-se de que q > 0 significa que o 
istema está ganhando calor da vizinhança e w > O indica 
que o sistema está ganhando trabalho da vizinhança (ie. a 
vizinhança está realizando trabalho sobre o sistema). 

A primeira lei nos ajuda a equilibrar a “contabilidade” 
entre o calor trocado entre um sistema e a sua vizinhança e 
otrabalho realizado por (ou sobre) um sistema. No entanto, 
uma vez que a energia é conservada, não podemos sim- 
plesmente usar a variação de SE para avaliar se o processo 
tende a acontecer, porque qualquer coisa que fizermos 
para diminuir a energia do sistema elevará a energia da 
vizinhança, e vice-versa. Não obstante, a experiência mos- 
tra que certos processos sempre acontecem, muito embora, 
até onde podemos observar em nosso estudo sobre pro- 
cessos químicos e físicos, a energia seja conservada. Por 
exemplo, água colocada em um congelador transforma- 
-se em gelo e, ao tocamos um objeto quente, o calor é 
transferido para nossa mão. A primeira lei garante que a 


energia é conservada nesses processos, mas não diz nada a 
respeito da direção preferida pelo processo. Além disso, as 
situações mencionadas ocorrem sem qualquer intervenção 
externa. Tais processos são conhecidos como espontâneos. 
Um processo espontâneo é aquele que acontece por conta 
própria, sem qualquer assistência extema. 

Um processo espontâneo ocorre apenas em uma única 
direção, e o inverso de qualquer processo espontânco € 
sempre não espontâneo. Por exemplo, se você derrubar 
um ovo sobre uma superfície dura, ele vai cair e quebrar 
com o impacto (Figura 19.1). Agora, imagine que você 
assista a um vídeo em que um ovo quebrado levanta do 
chão e se recompõe, chegando à mão de alguém. Você 
concluiria que o vídeo está sendo rodado de trás para a 
frente, pois sabe que ovos quebrados atuam dessa forma, 
ou seja, não se erguem nem se recompõem sozinhos, como 
em um passe de mágica! A queda e a quebra de um ovo 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Será que a energia potencial dos ovos varia durante esse 
processo? 


Siaa f espontâneo 


= 


Figura 19.1 Um processo espontâneo! 


são espontâneas, O processo inverso ndo é espontânco, 
ainda que a energia seja conservada em ambos os pro- 
cessos <= (Quadro Estratégias em Química, Seção 54). 

Abordamos diversos processos espontâneos e não 
espontâneos durante o nosso estudo de química até o 
momento. Por exemplo, um gás se expande espontanea- 
mente no vácuo (Figura 19.2), mas o processo inverso 
não acontece, em que o gás retrocede totalmente para 
um dos frascos. Em outras palavras, a expansão do gás € 
espontânea, mas o processo inverso não é. De modo geral, 
os processos que são espontâneos em uma direção não 
são espontâneos na direção oposta. 

Condições experimentais, como temperatura e pressão, 
costumam ser importantes para determinar se um processo 
é espontânco. Todos nós conhecemos situações em que 
um processo direto é espontâneo a uma dada temperatura, 
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mas o processo inverso é espontânco em outra temperatura. 
Vamos pensar, por exemplo, na fusão do gelo, À pressão 
atmosférica, quando a temperatura ambiente é superior a 
0°C, o gelo derrete espontaneamente, enquanto o processo. 
inverso — quando a água se transforma em gelo — não é 
espontânco. Entretanto, quando a temperatura do ambiente. 
é inferior a 0 °C, o oposto é verdadeiro: a água em estado 
líquido transforma-se em gelo espontaneamente, mas o 
processo inverso não (Figura 19.3), 

Oque acontece em T=0 °C, o ponto de fusão normal 
da água, quando o recipiente da Figura 19.3 contém água 
e gelo? No ponto de fusão normal de uma substância, 
as fases sólida e líquida estão em equilíbrio, ==> (Seção 
11.6) À essa temperatura, as duas fases se convertem 
entre si à mesma velocidade e não há nenhuma orienta- 
ção preferencial para o processo. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se o frasco B fosse menor que o A, a pressão final após o registro ser aberto seria superior, igual ou inferior a 0,5 atm? 


Quando o registro é aberto, 
o gás se expande para ocupar Tocas as moléculas de pás 
RO ambos os frascos. retomam ao frasco A 


HO GH) CO 


Gisa 


E: ce a 
Este processo é espontâneo 


Este processo não é espontâneo 


Figura 19.2 Expansão de um gás em um espaço evacuado é um processo espontâneo. O proceso imerso — as mollculas de gás 
Inciment dsvibuidas de modo uniforme em dos frascos deslocam-se todas para um frasco — não é espontânea 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Em que direção esse processo é exotérmico? 


Espontânco para T > 0°C 


Figura 19.3 Espontaneidade pode depender da temperatura. Em T > 0°C, o geio 
derete espontaneamente e se transloma em água Ida Em T < 0 "C, o processo inversa, de 
congelamento da água em gela é espotânea Em 7 = 0 "C, ambos os estados estão em eta 
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Identificando processos espontâneos 
Determine se os seguintes processos são espontâncos como descritos, spoatâncos no sentido inverso, ou estão em equilibrio: (a) 
Água a 40 °C esquenta, quando um pedaço de metal aquecido a 150 “C é adicionado a ela. (b) Água em temperatura ambiente 
“decompõe-se em Hs(g) e 08). (©) O vapor de benzeno, CeHels). a uma pressão de 1 atm, é condensado em benzeno líquido no 
ponto de cbulição normal do benzeno, 0.1 °C. 


SOLUÇÃO 

Analise Deve-se avaliar se cada processo ocorre esponta- 
neamente no sentido indicado, no sentido inverso ou em 
nenhum sentido. 

Planeje Precisamos verificar se cada processo é compatível 
“com a nossa experiência sobre a direção natural dos aconteci- 
mentos ou se esperamos que o processo inverso ocorra. 
Resolva (a) Esse processo é espontânco. Quando dois objetos 
em diferentes temperaturas são colocados em contato, o calor 
é transferido do mais quente para o mais frio. ooo (Seção 5.1) 
Assim, o calor é transferido do metal quente para a água mais 
fria. Após o metal e a água atingirem a mesma temperatura 
(equilíbrio térmico), a temperatura final vai girar em tomo das 
temperaturas iniciais do metal e da água. (b) A experiència 
nos diz que esse processo não é espontâneo — certamente, 
nunca vimos gás de hidrogênio e oxigênio borbulhando espon- 
tancamente da água! Em vez disso, o processo inverso — a 
reação de Hz e O) para formar água — é espontâneo. (e) O 
ponto de ebulição normal é a temperatura na qual o vapor com 


uma pressão de | atm está em equilíbrio com o líquido, Dessa 
forma, essa é uma situação de equilíbrio. Se a temperatura 
fosse inferior a 80,1 “C, a condensação seria espontânea. 


Para praticar: exercício 1 
O processo de oxidar ferro para produzir óxido de ferro (III) 
(ferrugem) é espontânco, Quais destas afirmações sobre esse 
processo são verdadeiras? (a) A redução do óxido de ferro (III) 
para ferro também é espontânca. (b) Uma vez que o processo 
é espontânco, a oxidação do ferro deve ser rápida. (€) A oxi- 
“ação do ferro é endotérmica. (d) Obtém-se equilibrio em um 
sistema fechado quando a taxa de oxidação de ferro é igual à 
taxa de redução do óxido de ferro (IN). (e) A energia do uni- 
verso é reduzida quando o ferro é oxidado em ferrugem. 


Para praticar: exercício 2 


À pressão de 1 atm, CO) sublima a —78 "C. Esse processo é 
espontânco a —100 “C e 1 atm de pressão? 


O simples fato de um processo ser espontânco não 
significa necessariamente que ele vá ocorrer a uma 
velocidade perceptível. Uma reação química será espon- 
tânea se ocorrer por vontade própria, independentemente. 
de sua velocidade, Uma reação espontânea pode ser 
muito rápida, como no caso da neutralização ácido-base, 
ou muito lenta, como na oxidação do ferro. A termodiná- 
mica revela a direção e a extensão de uma reação, mas 
não diz nada sobre a velocidade; esta faz parte do domi- 
nio da cinética. 


Reflita 


Se um processo não é espontâneo, isso significa que ele pode 
não ocorrer sob qualquer circunstância? 


BUSCANDO UM CRITÉRIO 
DE ESPONTANEIDADE 


Uma bola de gude que rola em uma inclinação ou 
um tijolo que cai da mão, por exemplo, perde energia 
Potencial. A perda de alguma forma de energia é uma 
Característica comum da variação espontânea em sis- 
temas mecânicos. Na década de 1870, Marcellin Ber- 
thelot (1827-1907) sugeriu que a direção de variações. 


espontâneas em sistemas químicos é determinada pela 
perda de energia. Segundo ele, todas as variações quími- 
cas e físicas espontâneas são exotérmicas. Não é dif 
porém, encontrar exceções para essa generalização. Por 
exemplo, o derretimento do gelo a temperatura ambiente. 
é espontâneo e endotérmico. De modo análogo, mui- 
tos processos espontâneos de dissolução, como o de 
NHNO», são endotérmicos, como verificamos na Seção 
13.1. Podemos concluir que, embora a maioria das rea- 
ções espontâneas seja exotérmica, existem também algu- 
mas endotérmicas. Sem dúvida, deve haver outro fator 
para determinar a direção natural dos processos. 

Para entender melhor o motivo de determinados pro- 
cessos serem espontâncos, precisamos examinar mais 
atentamente como o estado de um sistema pode variar. 
Lembre-se, conforme a Seção 5.2, de que grandezas como 
temperatura, energia imema e entalpia são funções de 
estado, ou seja, propriedades que definem o estado e não 
“dependem do modo com que o sistema chegou a um deter- 
minado estado. Por outro lado, o calor transferido entre o 
sistema e as vizinhanças (q), bem como o trabalho reali- 
zado pelo sistema (w) ou nele, não são funções de estado 
— esses valores dependem do caminho tomado de um 
estado para outro, O segredo para compreender o conceito 
de espontancidade é entender as diferenças nos caminhos. 
percorridos entre os estados. 


PROCESSOS REVERSÍVEIS 
E IRREVERSÍVEIS 


Em 1824, um engenheiro francês de 28 anos de idade 
chamado Sadi Camot (1796-1832) publicou uma análise 
dos fatores que determinam a eficiência com que um motor 
a vapor pode converter calor em trabalho. Carnot analisou 
como seria um motor ideal, aquele com a maior eficiência. 
possível. Ele observou que é impossível converter total- 
mente o teor de energia de um combustível em trabalho por- 
que uma quantidade significativa de calor é sempre perdida. 
para a vizinhança. A análise de Camot sugeriu como cons- 
truir motores melhores e mais eficientes, representando um 
dos estudos precursores da disciplina de termodinâmica. 
Um motor ideal opera sob um conjunto ideal de con- 
dições em que todos os processos são reversíveis. Um pro- 
cesso reversível é o meio especifico pelo qual um sistema. 
muda de estado. Nesse tipo de processo, a variação ocorre 
de forma que o sistema e a sua vizinhança podem ser restau- 
rados a0 estado original exatamente pela reversão da varia- 
ção. Em outras palavras, podemos reverter a variação no 
sistema para a sua condição inicial, sem variação global no 
sistema ou na vizinhança. Por outro lado, um processo irre- 
versível não pode ser simplesmente revertido para restaurar 
os estados originais do seu sistema e da sua vizinhança. Car- 
not descobriu que a quantidade de trabalho que podemos 
extrair de qualquer processo depende da maneira como ele 
foi conduzido, O engenheiro concluiu que uma variação 
reversível produz a quantidade máxima de trabalho que 
pode ser realizado por wm sistema na sua vizinhança. 


Reflita 


Suponha que você tenha um sistema composto somente por 
água, sendo que o recipiente e tudo o mais compõem a viinhan- 
a. Considere um processo em que a água passa, primeiro, por 
evaporação e, depois, volta a se condensar em seu recipiente ori- 
ginal Esse processo de duas etapas é necessariamente reversível? 


Agora, vamos examinar alguns aspectos dos proces- 
sos reversíveis e irreversíveis, em primeiro lugar, no que 
diz respeito à transferência de calor. Quando dois obje- 
tos com temperaturas diferentes entram em contato, o 
calor flui espontancamente do mais quente para o mais 
frio. Visto que é impossível fazer o calor fluir no sentido 
oposto, do objeto mais frio para o mais quente, o fluxo 
de calor é um processo irreversível. Diante desses fatos, 
podemos imaginar quaisquer condições sob as quais a 
transferência de calor poderia se tomar reversível? 

Para responder a essa pergunta, devemos considerar 
as diferenças de temperatura que são infinitesimalmente 
pequenas, em oposição às diferenças de temperatura dis- 
cretas, com as quais estamos familiarizados. Por exemplo, 
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imagine um sistema e a sua vizinhança essencialmente 
com a mesma temperatura, com apenas uma diferença. 
infinitesimal de temperatura ôT entre eles (Figura 1 

Se a vizinhança estiver na temperatura T e o sistema na 
temperatura infinitesimalmente maior 7+ ôT, então, uma 
quantidade infinitesimal de calor fluirá do sistema para a 
vizinhança. Podemos inverter a direção do fluxo de calor, 
provocando uma mudança infinitesimal de temperatura. 
na direção oposta, baixando a temperatura do sistema em 
T- ôT. Agora, a direção do calor flui da vizinhança para 
o sistema. Processos reversíveis são aqueles que mudam 
de direção sempre que uma variação infinitesimal ocorre 
em alguma propriedade do sistema.* 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se o fluxo de calor que entra ou sai de um sistema deve ser 
reversível, o que deve ser verdadeiro sobre 677 


Pequeno incremento de 
calor transferido do sstem 
poro a vizinhança. 


Vizinhança à temperatura T 
o 


Figara 19.4 Fluxo reversível de calor. O calor pode fr de modo 
revehlene um sistema e sua vizinhança somente se ambos apresentarem 
tora Serença iftesimaimene pequena na temperatura A7. (a) O aumento da 
tergershcado sitema em 87 fz com que o calor flua do sistema mais quente 
pac a viana rais a (8) A redução da temperatura do sistema em az 
com qae o calor fisa da vihança mas quente para o sistema mais fo. 


* Para um processo ser verdadeiramente reversível, as quantidades de calor devem ser infiniiesimalmenie pequenas e a transferència de calor deve 
ocorrer muito lentamente; assim, nenhum processo que postamos onerar será verdadeiramente revenstvel. A noção de quantidades infinitesimais 
está relacionada aos infinitesimass que você deve ter estudado em um rano de cálculo. 
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Agora, vamos analisar outro exemplo: a expansão de 
um gás ideal à temperatura constante (processo chamado 
isotérmico). Na montagem de um cilindro e um pistão, 
mostrada na Figura 19.5, quando a separação é remo- 
vida, o gás expande-se espontaneamente para preencher 
o espaço evacuado. Podemos determinar se essa expan- 
são isotérmica é reversível ou irreversível? Uma vez que 
o gás está se expandindo contra o vácuo sem nenhuma 
pressão externa, ele não realiza trabalho P-V sobre a sua 
vizinhança. «= (Seção 5.3) Assim, para efeito de expan- 
são, w = 0, Podemos usar o pistão para comprimir o gás. 
de volta ao seu estado original, mas, para isso, € necessá- 
rio que a vizinhança realize trabalho no sistema, ou seja, 
w>0 para a compressão. Em outras palavras, o caminho 
para restaurar o sistema ao estado original precisa de um 
valor de w diferente (e, pela primeira lei da termodiná- 
mica, um valor diferente de q) daquele do caminho pelo 
qual o sistema sofreu variação primeiro. O fato de não 
poder seguir o mesmo caminho para restaurar o sistema. 
ao estado original indica que o processo é irreversível. 
De que modo uma expansão isotérmica de um gás 
ideal poderia ser reversível? Esse processo pode ocorrer 
somente se, inicialmente, quando o gás estiver confinado 
à metade do cilindro, a pressão extema que atua sobre o 
pistão equilibrar na medida exata a pressão exercida pelo 
gás no pistão, Se a pressão extera for reduzida muito len- 
tamente, o pistão será movido para fora, permitindo que 
a pressão do gás confinado se ajuste para manter o equi- 
brio de pressão, Esse processo infinitesimalmente lento, 
no qual a pressão externa e a pressão intema estão sempre: 
em equilíbrio, é reversível. Se revertermos o processo e 
comprimirmos o gás com a mesma lentidão, poderemos. 
retomar o gás ao volume original, Além disso, o ciclo 
completo de expansão e compressão nesse processo hipo- 
tético ocorre sem qualquer variação líquida na vizinhança. 
Visto que os processos reais podem, na melhor das 
hipóteses, apenas aproximar-se da variação infinitesimal- 
mente lenta, associada aos processos reversíveis, todos os. 
processos reais são irreversíveis. Além disso, o inverso de 


realize trabalho sobre o sistema. Assim, qualquer processo 
espontâneo é irreversível. Mesmo que retomemos o sis- 
tema à condição original, a vizinhança terá mudado, 


19.2 | ENTROPIA E SEGUNDA 
LEIDA TERMODINÂMICA 


Sabendo que qualquer processo espontâneo é irrever- 
sível, podemos fazer previsões sobre a espontancidade de 
um processo desconhecido? Para compreender a espon- 
tancidade, devemos examinar a grandeza termodinâmica 
chamada entropia, mencionada pela primeira vez na Seção 
13.1. De modo geral, a entropia está associada ao grau de 
aleatoriedade em um sistema, ou ao grau em que a energia 
é distribuída entre os vários movimentos das moléculas. 
do sistema. Nesta seção, vamos estudar de que maneira as 
variações de entropia estão relacionadas à transferência de 
calor € à temperatura. Nossa análise vai nos levar a uma 
declaração aprofundada sobre a espontaneidade conhecida 
“como a segunda lei da termodinâmica. 


RELAÇÃO ENTRE ENTROPIA E CALOR 


A entropia, S, de um sistema é uma função de estado 
assim como a energia interna, E, e a entalpia, H. Tal como 
acontece com essas outras grandezas, o valor de S é uma 
característica do estado de um sistema. c> (Seção 5.2) 
Dessa forma, a variação na entropia, AS, de um sistema 
“depende apenas dos seus estados inicial e final e não do 
caminho percorrido de um estado para o outro; 

AS = Seu — Seia 1194) 

No caso especial de um processo isotérmico, AS é 
igual ao calor que seria transferido caso o processo fosse 
reversível, qen dividido pela temperatura absoluta em que 
o processo ocorre: 


qualquer processo espontâneo é um processo não espon- as=ÍE (constante T) 119.2) 
tâneo, de modo que só pode ocorrer caso a vizinhança T 
Sea separação é removida o 
Eis preenche expontaneament 
todo o espaço esvaziado. 
Pistão Separação removível 
LEN ad 
Vivo Gis Expansão irreversível do gás Compressão 
Trabalho realizado pelo sitema = 0 Trabalho realizado no sitema >O 


Figura 19.5 Um processo irreversível ricamente, um gis ideal é coniînado 4 metade eita de um lindo Quando a separação é removida o gás se 
expande espontaneamente para preencher tod o clio Nenhum traba é realzado pelo sistema durante essa espansão. Usar o pistão para comprimir o gás 


e voita o estado original requer que avança realize trabalha no sistema. 


Embora muitos caminhos possam levar o sistema de 
um estado para o outro, somente um deles está associado 
a um processo reversível. Assim, o valor de qu, € defi- 
nido exclusivamente para quaisquer dois estados do sis- 
tema, Visto que S é uma função de estado, podemos usar 
a Equação 19.2 para calcular AS para qualquer processo 
isotérmico entre os estados, e não apenas o reversível. 


Reflita 


Como S pode ser uma função de estado quando AS depende de 
q. que não é uma função de estado? 


AS PARA MUDANÇAS DE FASE 


A fusão de uma substância em seu ponto de fusão e a 
vaporização de uma substância em seu ponto de ebulição 
são processos isotérmicos. «= (Seção 11.4) Considere o 
derretimento do gelo. À pressão de | atm, gelo e água no 
estado líquido estão em equilíbrio a O °C, Imagine fundir 
1 mol de gelo a O °C, 1 atm para formar | mol de água 
líquida a 0 °C, 1 atm. Podemos realizar essa alteração adi- 
cionando o calor ao sistema a partir da vizinhança: q = 
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Não, EM que AH ão É O calor de fusão. Agora, imagine. 
adicionar calor muito lentamente, elevando a temperatura 
da vizinhança infinitesimalmente acima de O °C. Quando 
a variação ocorre dessa forma, o processo é reversível por- 
que podemos invenê-lo ao remover muito lentamente a 
mesma quantidade de calor, Ho, do sistema, usando a 
vizinhança imediata que está infinitesimalmente abaixo de. 
O °C. Assim, qe, = AH para a fusão de gelo em T= 
0'C=273K. 

A entalpia de fusão para HzO é AHiusão = 6.01 KJ/mol 
(um valor positivo porque a fusão é um processo endotér- 
mico), Assim, podemos usar a Equação 19.2 para calcular 
Aus para a fusão de 1 mol de gelo a 273 K: 

de Mão 


T 


ML mol)(601 X 10'3/mol) 


RE = 2203/K 


Note que (1) devemos usar a temperatura absoluta na 
Equação 19.2, e (2) as unidades para AS, J/K, são ener- 
gia dividida pela temperatura absoluta, como se pode ser 
deduzido a partir da Equação 19.2. 


Cálculo de AS para uma mudança de fase 
O elemento mercúrio é um liquido prateado à temperatura ambiente. O seu ponto de congelamento normal é -38,9 *C € a sua 
entalpia molar de fusão é 3H raso = 2.29 KJ/mol. Qual a variação de entropia do sistema quando 50,0 g de Hg(/) é congelado no 
ponto de congelamento normal? 


SOLUÇÃO 

Analise Em primeiro lugar, admitimos que o congelamento é um 
processo exotérmicu; isso significa que o calor é transferido do. 
sistema para a vizinhança e g < 0. Visto que o congelamento é o. 
processo inverso da fusão, a variação de entalpia que acompa- 
nhao congelamento de 1 mol de Hg é - Aff = -2,29 kJ/mol. 
Planeje Podemos usar -Atsa € a massa atômica de Hg para 
calcular q para o congelamento de 50,0 g de Hg. Então, usa- 
mos esse valor de q como gwy na Equação 19.2 para determi- 
nar AS para o sistema. 

Resolva Para q, temos 


am coord no(a a E) 


=-sn3 


Antes de aplicar a Equação 19.2, devemos converter o valor 
dado em Celsius para kelvins: 


-389C = (-389 + 27315) K = 243K 


“Agora, podemos calcular o valor de AS: 
-sns 


te 
TO BK 


Asa = 24 3/K 


Confira A variação de entropia é negativa porque o nosso 
valor de gy é negativo, fato que deve ocorrer porque o calor 
fui para fora do sistema nesse processo exotérmico. 
Comentário Esse procedimento pode ser usado para calcular 
AS para outras mudanças de fase isotérmicas, como a vapori- 
2ação de um líquido em seu ponto de ebulição. 

Para praticar: exercício 1 

Todas as mudanças de fase exotérmicas têm um valor negativo 
para a variação de entropia do sistema? (a) Sim, porque o calor 
transferido do sistema tem sinal negativo, (b) Sim, porque a 
temperatura cai durame a transição de fase, (c) Não, porque a 
variação de entropia depende do sinal do calor transferido para 
o sistema ou a partir dele. (d) Não, porque o calor transferido 


para o sistema tem sinal positivo. (e) Mais de uma das respos- 
as anteriores estão corretas. 


Para praticar: exercício 2 
O ponto de ebulição normal do etanol C3H;OH, € 783 "C 
e à sua cntalpia molar de vaporização € 38,56 KJ/mol. 
Qual é a variação de entropia no sistema quando 68,3 g de 
CHOH) a 1 atm de pressão são condensados no pomo de 
ebulição normai? 
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E PERTO 
UM GAS 


De modo geral, a entropia de todo e qualquer sistema aumenta 
à medida que ele se tona mais aleatório ou espalhado, Assim, 
esperamos que a expansão espontânea de um gås resulte em um 
aumento da entropia. Para saber como calcular esse aumento, 
pense na expansão de um gás ideal. inicialmente confinado por 
um pistão, como na parte mais à direita da Figura 195. Imagine 
que permitimos que o gás seja submetido a uma expansão isotér- 
mica reversível, reduzindo infniesimalmente a pressão externa 
no pistão, O trabalho realizado na vizinhança pela expansão 
reversível do sistema contra o pistão pode ser calculado algebri- 
camente (não demonstramos a derivação): 


Nessa equação, n é a quantidade de matéria, em mols, de gás; 
R, a constante do gás ideal co (Seção 10.4); T, a temperatura 
absoluta: Vi, o volume inicial; e V, o volume final. Note que, se 
Va > Vi, como deve estar em nossa expansão, então wiy <0. Iso 
significa que a expansão do gás realiza trabalho na vizinhança. 
Uma característica de um gás ideal é que a sua energia intema 
“depende apenas da temperatura e não da pressão, Assim, quando- 
um gás ideal expande isotermicamente, SE = 0. Visto que AE = 
Grey + Vie = O, VEMOS QUE gory = Wey = RT In(Va/V). Em 
seguida, ao aplicar a Equação 19.2, podemos calcular a variação 
de entropia no sistema: 


=% 
ASu =" 


nRT ia 


VARIAÇÃO DE ENTROPIA QUANDO OCORRE A 


XPANSÃO ISOTÊRMICA DE 


Vamos calcular a variação de entropia de 1,00 L de um gás ideal, à 
pressão de 1,00 atm e temperatura de 0C, que se expande para 
240 L Pela equação do gás ideal, podemos calcular a quanti- 
“ade de matéria em 1,00 L de um gás ideal a 1,00 am € 0 °C, 
como fizemos no Capitulo 10: 

w (10021m) (1001) 


P. O TE 

RT” OmsD6 Laim [mol (ET K 46 10? mol 
A constante do gás, R, também pode ser expressa como R,314 J/ 
mol-K (Tabela 10.2), e esse é o valor que devemos usar na Equa- 
ão 193, porque queremos qoe a resposa seja expressa em lere 
rede em van do Lao. Dons farsa, para a espanol 


de 1.00 L para 2.00 L, temos 
1 \fp20r 
eo E) 


Na Seção 19,3, veremos que esse aumento na entropia ocorre 
em razão da expansão e é uma medida do aumento da aleatorie- 
dade das moléculas. 

Exercícios relacionados: 19.29, 19.30, 19.106 


SEGUNDA LEI DA TERMODINÂMICA 

A principal ideia da primeira lei da termodinâmica 
é que a energia é conservada em qualquer processo. «=> 
(Seção 5.2) Será que a entropia em um processo espontá- 
neo também é conservada da mesma forma que a energia? 

Vamos tentar responder a essa questão calculando a 
variação de entropia de um sistema e da sua vizinhança, 
com base em um sistema de 1 mol de gelo (aproxima- 
damente o tamanho de um cubo de gelo) derretendo na 
palma da mão, que faz parte da vizinhança. O processo 
não é reversível porque o sistema e a vizinhança estão em 
diferentes temperaturas. No entanto, uma vez que AS é 
uma função de estado, seu valor não varia, independente- 
mente de o processo ser reversível ou não. Calculamos a 
variação de entropia do sistema pouco antes do Exercício 
resolvido 19.2; 


A vizinhança imediatamente em contato com o gelo 
é a mão, que assumimos estar à temperatura do corpo, 
37 °C = 310 K. A quantidade de calor perdida pela 
mão é —6,01 X 10° J/mol, que equivale em magnitude à 


quantidade de calor ganho pelo gelo, mas tem sinal oposto. 
Assim, a variação de entropia da vizinhança é 


dm _ (Umol)(=601 X 10'3/mol) 
E 310K 


= —194J/K 


Podemos considerar que tudo no universo representa o 
sistema de interesse ou a sua vizinhança. Portanto, ASay = 
ASis + AS ra Assim, a variação global de entropia do uni- 
verso é positiva no exemplo: 

AS = ASi + AS 

(2203/X) + (-1943/K) = 263/K 


Se a temperatura da vizinhança não fosse 310 K, 
mas sim um valor infinitesimalmente maior que 273 K, a 
fusão seria reversível, em vez de irreversível. Nesse caso, a 
variação de entropia da vizinhança equivaleria a —22,0 J/K 
€ AS seria igual a zero. 

Em geral, todo processo irreversível resulta em um 
aumento da entropia do universo, enquanto qualquer 


processo reversível não resulta em nenhuma variação na 
entropia do universo. Essa afirmação é conhecida como a 
segunda lei da termodinâmica, que pode ser expressa em 
termos de uma das seguintes fórmulas: 


Processo reversível: Sup = ASis + ASis = 


Processo irreversível: Susy = ASis + AS isin > O 
1194] 


Visto que os processos espontâncos são irreversíveis, 
podemos dizer que a entropia do universo aumenta em 
qualquer processo espontâneo. Essa profunda generali 
zação é uma outra maneira de expressar a segunda lei da 
termodinâmica, 


Reflita 


A oxidação do ferro é espontânea e acompanhada por uma 
redução na entropia do sistema (ferro e oxigênio). O que pode- 
mos concluir sobre a variação de entropia da vizinhança? 


A segunda lei da termodinâmica revela o caráter 
essencial das variações espontâneas: estar sempre acom- 
panhada por um aumento da entropia do universo. Pode- 
mos usar esse critério para prever se determinado pro- 
cesso é espontâneo ou não. No entanto, antes de verificar 
como isso é feito, vamos constatar que é útil explorar a 
entropia de uma perspectiva molecular. 

Antes de continuarmos, vamos falar um pouco sobre 
notação: durante a maior parte do restante deste capl- 
tulo, vamos nos concentrar nos sistemas, em vez de na 
inhança. Para simplificar a notação, vamos nos referir 
à variação de entropia do sistema como AS, em vez de 
explicitamente indicar AS. 


19.3 | INTERPRETAÇÃO 
MOLECULAR DA 
ENTROPIA E TERCEIRA. 
LEIDA TERMODINÂMICA 


Como químicos, estamos interessados em moléculas. 
O que a entropia tem a ver com elas e com as suas trans- 
formações? Qual propriedade molecular a entropia reflete? 
Ludwig Boltzmann (1844-1906) deu outro significado 
conceitual à noção de entropia; para compreender sua 
contribuição, precisamos examinar as formas pelas quais 
podemos interpretá-la no nível molecular. 


EXPANSÃO DE UM GÁS NO 


NÍVEL MOLECULAR 


Ao discutir a Figura 19.2, analisamos a expansão de 
um gás no vácuo como um processo espontânco. Agora 
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entendemos que se trata de um processo irreversível e 
que a entropia do universo aumenta durante a expansão. 
Como podemos explicar a espontaneidade desse processo 
no nível molecular? Temos uma noção do que toma essa 
expansão espontânea, imaginando o gás como um con- 
junto de partículas em movimento constante, como fize- 
mos na discussão da teoria cinético-molecular dos gases. 
<=> (Seção 10.7) Quando o registro da Figura 19.2 é 
aberto, podemos ver a expansão do gás como o resultado. 
final de suas moléculas, que se deslocam aleatoriamente 
por um volume maior. 

Vamos analisar essa ideia com mais detalhes obser- 
vando duas moléculas de gás enquanto se movem. Antes 
da abertura do registro, ambas estão confinadas do lado 
esquerdo do frasco, como mostrado na Figura 19.6(a). 
Depois que o registro é aberto, elas se movem aleatori 
mente por todo o dispositivo. Conforme a Figura 19.6(b), 
existem quatro arranjos possíveis para as duas molécu- 
las assim que ambos os frascos são disponibilizados. 
Por causa do movimento aleatório das moléculas, cada 
um desses quatro arranjos é igualmente provável. Agora, 
observe que apenas um dos arranjos corresponde à situa- 
ção de antes da abertura do registro: ambas as moléculas 
no frasco da esquerda. 

A Figura 19.6) mostra que, com ambos os fras- 
cos disponíveis para as moléculas, a probabilidade de a 
molécula vermelha estar no recipiente à esquerda é dois 
em quatro (pante superior direita e inferior esquerda), 
enquanto a probabilidade de a molécula azul estar no 
recipiente à esquerda é a mesma (parte superior esquerda 
e inferior esquerda). Como a probabilidade de cada molé- 
cula estar no frasco esquerdo é 2/4 = 1/2, a probabilidade 
de ambas estarem lá é (1/2)? = 1/4, Se aplicarmos essa 
análise às três moléculas de gás, descobriremos que a pro- 
babilidade de que todas elas estejam no frasco esquerdo 
ao mesmo tempo é de (1/2)! = 1/8. 


O=O 


(a 
As duas moléculas estão coloridas de 
“vermelho e azul para serem rastreadas. 


o 
Quatro possíveis arranjos (microestados) 
quando o registro é aberto. 
Figura 19.6 Possíveis arranjos de duas moléculas de gás em 
os frascos. (a) Annes da abertura do registro, ambas as moléculas 
são no faco esquerdo. (b) Após a abertura do registro, existem 
quo arranjos possíveis das duas moléculas 
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Agora, vamos analisar um mol de gás, A probabili- 
dade de todas as moléculas estarem no frasco esquerdo ao 
mesmo tempo é (1/2, em que N = 6,02 X 10%”. Trata-se 
de um número infinitamente pequeno! Assim, essencial- 
mente não há nenhuma probabilidade de todas as molé- 
culas de gás estarem no recipiente esquerdo ao mesmo 
tempo. Essa análise do comportamento microscópico das. 
moléculas de gás leva ao comportamento macroscópico 
esperado: o gás expande espontancamente para preencher 
tanto o frasco esquerdo quanto o direito e não volta de 
forma espontânea ao recipiente esquerdo. 

Esse ponto de vista molecular da expansão do gás 
mostra a tendência das moléculas de “se espalharem” 
entre os diferentes arranjos que podem assumir. Antes 
da abertura do registro, existe apenas uma distribuição 
possível: todas as moléculas no frasco esquerdo. Quando 
o registro é aberto, o arranjo em que todas as moléculas 
estão no recipiente esquerdo é apenas um de um número 
extremamente grande de arranjos possíveis. Os mais pro- 
váveis são aqueles nos quais existem basicamente núme- 
ros iguais de moléculas em cada frasco. Quando o gás 
se espalha por todo o frasco, qualquer molécula poderia 
estar em qualquer um dos recipientes em vez de confi- 
nada no esquerdo, Dizemos que, com o registro aberto, 
o arranjo de moléculas de gás toma-se mais aleatório e 
desordenado do que quando elas estão todas confinadas 
no frasco esquerdo. 

Veremos que essa noção de aumento da aleatoriedade 
auxilia na compreensão da entropia no nível molecular. 


EQUAÇÃO DE BOLTZMANN E 
MICROESTADOS 


A ciência da termodinâmica foi desenvolvida como 
um meio de descrever as propriedades da matéria em nosso. 
mundo macroscópico, sem considerar a estrutura micros- 
cópica. Na realidade, a termodinâmica era um campo bem 
desenvolvido antes mesmo de a visão modema de estru- 
tura atômica e molecular ser conhecida. Por exemplo, 
as propriedades termodinâmicas da água se referem ao 
comportamento do corpo de água (gelo ou vapor d'água) 
como uma substância sem considerar todas as proprieda- 
des específicas das moléculas individuais de H20. 

Para conectar as descrições microscópica e macros- 
cópica da matéria, cientistas desenvolveram o campo da 
termodinâmica estatística, que utiliza as ferramentas da 
estatística e da probabilidade para ligar os mundos macros- 
cópico e microscópico. Aqui, mostramos como a entropia. 
uma propriedade da matéria condensada, pode ser asso- 
ciada ao comportamento de átomos e moléculas. Tendo em 
vista que a matemática da termodinâmica estatística é com- 
plexa, nossa discussão será em grande parte conceitual. 

Durante a discussão sobre as duas moléculas de gás 
no sistema de dois frascos da Figura 19.6, vimos que o 
número de arranjos possíveis ajudou a explicar por que o 
gás se expande. 

Agora, vamos supor que analisamos um mol de um 
gás ideal em um dado estado termodinâmico, que podemos. 


definir especificando a temperatura, T, e o volume, V, do 
gás. O que está acontecendo com esse gás no nível micros- 
cópico e como o que está acontecendo no nível microscó- 
pico está relacionado com a entropia do gás? 

Imagine fotografar as posições e as velocidades de 
todas as moléculas em um dado instante. À velocidade de 
cada molécula revela a sua energia cinética. O conjunto de 
6X 10” posições e energias cinéticas de cada molécula 
de gás é o que chamamos de um micrvestado do sistema. 
Um microestado é o único arranjo possível das posições. 
e energias cinéticas das moléculas quando clas estão em 
um estado termodinâmico específico. Podemos vislum- 
brar a continuidade do registro fotográfico do nosso sis- 
tema para verificar outros microestados possíveis, 

Sem dúvida, haveria um número tão extraordinaria- 
mente elevado de microestados que essa fotografia de 
todos eles não seria viável. No entanto, visto que estamos. 
analisando um volume tão grande de partículas, podemos. 
usar as ferramentas da estatística e da probabilidade para 
determinar o número total de microestados para o estado 
termodinâmico (daí vem o termo termodinâmica estatis- 
tica), Cada estado termodinâmico tem um número carac- 
terístico de microestados associados a ele, e vamos usar o 
símbolo W para esse número. 

Algumas vezes, pode existir certa dificuldade em dis- 
tinguir entre o estado de um sistema € os microestados. 
associados a esse estado. A diferença é que estado tem 


ou temperatura de uma amostra de gás. Um microestado é 
um arranjo microscópico específico de átomos ou molécu- 
las do sistema que corresponde ao dado estado do sistema. 
Cada uma das fotos que descrevemos é um microestado — 
as posições e as energias cinéticas de cada molécula de gás. 
muda de uma foto para outra, mas cada uma é um possível 
arranjo do conjunto de moléculas correspondentes a um 
único estado. Para sistemas macroscopicamente dimensio- 
nados, como um mol de gás, há um número muito grande 
de microcstados para cada estado — isto é, W costuma 
representar um volume extremamente alto. 

A ligação entre o número de microestados de um sis- 
tema, W, c a entropia do sistema, S, é expressa em uma 
equação simples, desenvolvida por Boltzmann e gravada 
em sua lápide (Figura 19.7): 

S=knW 119.5] 

Nessa equação, k é a constante de Boltzmann, 1,38 X 
103 J/K. Assim, a entropia é uma medida da quanti- 
dade de microestados associados a determinado estado 
macroscópico. 


Reflita 


Qual é a entropia de um sistema que tem apenas um único 
migoestado? 


Tmulo de Ludwig Boltzmann. A lápide de 
Boltzmann em Viena traz gravada à sua famosa reação enue a entropia 
e um estado, S, e o número de micoestados disponiveis W. (Na época 
e Boltzmann, "og" era usado para representar o logaritmo natural) 


Pela Equação 19.5, vemos que a variação de entropia 
que acompanha qualquer processo é 


AS = kia Wins = Kin Wc = Kn Fes 119.6] 


cias 

Qualquer variação no sistema que leve a um aumento 
no número de microestados (Was: > Wiicisi) conduz a 
um valor positivo de AS: a entropia aumenta conforme o 
número de microestados do sistema aumenta. 

Vamos considerar duas modificações em relação a 
nossa amostra de gás ideal e verificar como a entropia varia 
em cada caso, Em um primeiro momento, vamos aumentar 
o volume do sistema, o que é análogo a permitir que o gás. 
se expanda isotermicamente. Um volume maior significa 
um número maior de posições disponíveis para os átomos. 
do gás e, portanto, um número maior de microestados. 
Assim, a entropia aumenta conforme o volume aumenta, 
como vimos no quadro Olhando de perto, na Seção 192. 

Agora, vamos manter o volume fixo, mas elevar 
a temperatura. Como essa alteração afeta a entropia 
do sistema? Lembre-se da distribuição de velocidades 
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moleculares, apresentada na Figura 10.13%). A elevação 
na temperatura eleva a mais provável velocidade das 
moléculas e também amplia a distribuição de velocida- 
des. Desse modo, as moléculas têm um maior número de 
energias cinéticas possíveis, e o número de microestados. 
aumenta. Em suma, a entropia do sistema aumenta con- 
forme o aumento da temperatura. 


MOVIMENTOS MOLECULARES 
E ENERGIA 


Quando uma substância é aquecida, o movimento de 
suas moléculas aumenta. Na Seção 10,7, verificamos que 
a energia cinética média das moléculas de um gás ideal 
é diretamente proporcional à temperatura absoluta do 
gás. Isso significa que quanto maior a temperatura, mais 
rapidamente as moléculas se movem c mais energia ciné- 
tica elas possuem. Além disso, sistemas mais quentes têm 
uma distribuição mais larga de velocidades moleculares, 
como mostra a Figura 10.13 (a). 

As partículas de um gás ideal são pontos idealizados 
sem volume nem ligações, no entanto, são pontos que 
visualizamos como se estivessem “borbolctcando” pelo 
espaço. Qualquer molécula real pode se submeter a três 
tipos de movimento mais complexo, A molécula como 
um todo pode se mover livremente em uma direção, que é 
o movimento simples observado para uma partícula ideal 
e em um objeto macroscópico, como no lançamento de 
uma bola de beisebol. Chamamos tal fenômeno de movi- 
mento translacional. Em um gás, as moléculas têm mais 
movimento translacional do que em um líquido, que por 
sua vez têm mais movimento translacional que as molé- 
culas em um sólido. 

Uma molécula real também pode passar por um 
movimento vibracional, em que seus átomos se movem 
periodicamente em atração e repulsão mútua, além de um 
movimento rotacional, em que a molécula gira ao longo 
de umcixo, A Figura 19.8 mostra os movimentos vibra- 
cionais e um dos movimentos rotacionais possíveis para 
a molécula de água. Essas formas distintas de movimento. 
são as maneiras pelas quais uma molécula pode armaze- 
nar energia. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Descreva outro movimento de rotação possivel para esta molécula. 


AX 


Vibrações 


Rotação 


Figura 19.8 Movimentos vibracional e rotacional para uma molécula de água. 
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Reflita 


Um átomo de argônio pode se submeter um movimento 
vibracional? 


Os movimentos vibracionais e rotacionais possíveis em 
moléculas reais resultam em arranjos os quais um átomo 
isolado não pode ter. Consequentemente, um conjunto de 
moléculas reais apresentam um número maior de microes- 
tados possíveis do que o mesmo número de partículas de 
gás ideal. Em geral, o número de micrvestados possíveis. 
para um sistema aumenta conforme o volume, a tempe- 
ratura ou o número de moléculas aumenta, porque qual- 
quer dessas variações aumenta as posições e as energias 
cinéticas possíveis das moléculas que compõem o sistema. 
Veremos também que o número de microestados aumenta. 
à medida que a complexidade da molécula aumenta, pois 
existem mais movimentos vibracionais disponíveis. 
Os químicos têm várias formas de descrever um 
iumento no número de microestados possíveis para um 
tema e, consequentemente, um aumento da entropia do 
tema. Cada forma busca dar uma ideia do aumento da 
liberdade de movimento que faz com que as moléculas se 
espalhem quando não estão contidas por barreiras físicas. 
ou ligações químicas. 

A forma mais comum de descrever um aumento da 
entropia é o aumento na aleatoriedade, ou desordem, do 
sistema. Outra forma compara o aumento da entropia com 
o aumento da dispersão (“espalhamento”) da energia, 


porque há um aumento no número de maneiras pelas 
quais as posições e as energias das moléculas podem ser 
distribuídas por todo o sistema. Cada descrição (aleatorie 
dade ou dispersão de energia) será conceitualmente útil, 
se for aplicada corretamente. 


REALIZANDO PREVISÕES 
QUALITATIVAS SOBRE AS 


Normalmente, não é difícil estimar qualitativamente 
a forma como a entropia de um sistema varia durante um 
processo simples. Como já vimos, um aumento na tempe- 
fatura ou no volume de um sistema acarreta um aumento 
no número de microestados, que leva a um aumento na 
entropia. Mais um fator que se correlaciona com o número 
de microestados é o número de partículas que se movem 
de modo independente. 

Em geral, podemos fazer previsões qualitativas sobre 
variações de entropia com foco nesses fatores, Por exem- 
plo, quando a água evapora, as moléculas se espalham por 
um volume maior. Ao ocuparem um volume maior, há um 
aumento em sua liberdade de movimento, dando origem 
a um número maior de possíveis microestados e, conse- 
quentemente, um aumento na entropia. 

Agora, vamos analisar as fases da água. No gelo, a 
ligação de hidrogênio leva à estrutura rígida, mostrada 
na Figura 19.9. Nesse estado, cada molécula é livre 
para vibrar, mas seus movimentos de translação e rotação 
são bem mais restritos do que na água no estado líquido. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Em qual fase as moléculas de água têm menor capacidade de apresentar movimento de rotação? 


Estr cristalina rígida. 
Movimento restrito somente 

à vibração. 

O menor número de microestados. 


Moléculas se espalham, são essencialmente 
independentes umas das outras, 

Total liberdade de translação, 
vibração e rotação. 

O maior número de microestados. 


Figura 19.9 Entropia e fases da água Quanto maior o nimero de miscestadosposhei, maior a entropia do stema. 


Embora existam ligações de hidrogênio na água líquida. 
as moléculas podem se mover mais facilmente umas em 
relação às outras (translação) e girar (rotação). Durante 
a fusão, o número de possíveis microestados aumenta, 
assim como a entropia. No vapor d'água, as moléculas 
são essencialmente independentes umas das outras e pos- 
suem uma ampla variedade de movimentos translacionais, 
vibracionais e rotacionais, Desse modo, o vapor d'água 
apresenta um número ainda maior de microestados posst- 
veis e, portanto, uma entropia mais elevada do que a água 
líquida ou o gelo. 

Quando um sólido iônico é dissolvido em água, uma 
mistura de água e fons substitui o sólido puro e a água 
pura, como mostrado na Figura 19.10, para KCI. Os 
fons no líquido movimentam-se em um volume maior do 
que aquele em que podiam se mover na estrutura crista- 
lina, submetendo-se a mais movimento, Esse aumento de- 
movimento leva à conclusão de que a entropia do sistema. 
aumentou. No entanto, devemos ter cuidado, pois algu- 
mas moléculas de água perderam parte da liberdade de 
movimento, uma vez que agora estão presas ao redor dos 
fons na forma de água de hidratação, <=» (Seção 13.1) 
Essas moléculas de água estão em um estado mais orde- 
nado que antes, pois estão confinadas à vizinhança ime- 
iata dos fons. Portanto, a dissolução de um sal envolve 
tanto um processo de desordenamento (os fons tomam-se 
menos confinados) quanto um processo de ordenamento. 
(algumas moléculas de água tomam-se mais confinadas). 
Os processos de desordenamento costumam ser dominan- 
tes, de modo que o efeito global é um aumento da aleato- 
riedade do sistema quando a maioria dos sais é dissolvido 
em água, 

Agora, imagine arranjar biomoléculas em um sistema 
bioquímico altamente organizado, como o nucleossomo 
na figura de abertura deste capítulo, Pode-se esperar que a 
criação dessa estrutura bem ordenada levaria a uma dimi- 
nuição da entropia do sistema. Contudo, esse não costuma 


Figura 19.10 Variações de entropia quando um sólido iônico é 
dissolvido na água, Os ions cam mass espalhados e desordenados mas as 
molcads de gua que os hidrata fam menos desentenadas. 
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ser o caso, Águas de hidratação e contrafons podem ser 
“expelidos da interface quando duas grandes biomoléculas 
interagem, e assim a entropia do sistema pode aumentar 
— considerando que a água e os contrafons fazem parte 
do sistema. 

As mesmas ideias podem ser aplicadas às reações 
químicas. Considere a reação entre os gases de óxido 
nítrico e de oxigênio para formar o gás de dióxido de 
nitrogênio: 

2NO(g) + O:(g) — 2NO;(g) 119:7) 
que resulta em uma redução no número de moléculas — 
três moléculas de reagentes gasosos formam duas molécu- 
as de produtos gasosos (Figura 19.11), A formação de 
novas ligações N-O reduz os movimentos dos átomos no 
sistema, com isso, diminui o número de graus de liberda- 
de, ou formas de movimento, disponíveis para os átomos. 
Esto é, os átomos têm menos liberdade para se mover de 
forma aleatória por causa da formação de novas ligações. 
A diminuição no número de moléculas e a diminuição 
no movimento resulta em um menor número de microes- 
tados possíveis e, portanto, uma diminuição na entropia 
do sistema. 

Resumindo, costumamos esperar que a entropia de 
um sistema aumente nos processos em que 


1. Gases se formam a partir de sólidos ou líquidos. 

2. Líquidos ou soluções se formam a partir de sólidos. 

3. O número de moléculas de gás aumenta durante uma 
reação química. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é o principal fator que leva à diminuição na entropia quan- 
do essa reação ocone? 


2NO(g) + O(s) 


2NO;(g) 


Figura 19.11 A entropia diminui quando NO(g) é onidado pelo 
Og) a NO). Urna reação no número de moléculas gasosas Ieva à 
redução na entropia do sistema. 
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'XERCÍCIO RESO! 


VIDO 19 


Prevendo o sinal de AS 


Determine se AS é positivo ou negativo para cada processo, supondo que cada um ocorre a uma temperatura constante; 


(a) H300) — H08) 

C) Ag (ag) + Cr'(ag) — Ages) 
(€) 4 Fe(s) +3 0x8) — 2 Fe:0;(s) 
(6) Nals) + O(s) — 2 NO(g) 


SOLUÇÃO 

Analise Com base em quatro reações, devemos prever o sinal 
de AS para cada uma. 

Planeje Esperamos que AS seja positivo caso haja aumento 
de temperatura, de volume ou do número de partículas de gás. 
Segundo o enunciado, a temperatura é constant, portanto deve- 
mos ficar atentos apenas com o volume e o número de partículas. 
Resolva 

(a) À exaporação envolve um grande aumento de volume 
quando um líquido transforma-se em um gás. Um mol de água 
(18 g) ocupa cerca de 18 ml. no estado líquido e, se pudesse 
existir como um gás nas CPTP, ocuparia 22,4 L. Uma vez que 
as moléculas são distribuídas por um volume muito maior no 
estado gasoso, um aumento da liberdade de movimento acom- 
panha a vaporização, de modo que AS é positivo. 

(b) Nesse processo, os fons, livres para se mover por todo o 
volume da solução, formam um sólido no qual estão confina- 
dos a um volume menor ca posições mais restritas, Assim, 3S 
é negativo. 

(e) As partículas de um sólido estão confinadas a locais especi- 
ficos e têm menos meios de se moverem (menos microestados) 


) RC! RESOLVIDC 
Prevendo entropias relativas 


“do que as moléculas de um gás. Como o gás O) é convertido. 
em parte do produto sólido Fe;0, ÀS é negativo. 

(4) A quantidade de matéria dos gases reagentes é igual à 
quantidade de matéria dos gases do produto, fazendo com que 
à variação de entropia seja pequena. O sinal do AS € impos- 
sível de ser previsto com base em nossas discussões até aqui, 
mas podemos imaginar que AS estará próximo de zero. 

Para praticar: exercício 1 

Indique se cada processo a seguir produz um aumento ou uma 
diminuição na entropia do sistema: 

(8) CO1) — CO) 

C) CaO) + CO3) — CEC) 

(6) HENG) + Ntl) — NHLCIO) 

(4)2 50:46) + Og) — 2 50s(g) 


Para praticar: exercício 2 


Em cada par, identifique o sistema com a maior entropia e explique sua escolha: (a) 1 mol de NaCI() ou | mol de HCI(g) a25*C, 
(b) 2 mols de HC(g) ou 1 mol de HCI(g) a 25 "C, (e) 1 mol de HCKg) ou 1 mol de Ar(g) a 298 K- 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos selecionar o sistema em cada par que tenha 
a maior entropia. 

Planeje Vamos examinar o estado de cada sistema e a comple- 
xidade das moléculas contidas nele. 

Resolva (a) HCN) tem a maior entropia porque as particulas 
nos gases são mais desordenadas e apresentam mais liberdade 
de movimento do que as partículas em sólidos. (b) Quando 
esses dois sistemas estão a uma pressão igual, a amostra com 
2 mols de HCI tem o dobro do número de moléculas que a amos- 
tra contendo 1 mol. Assim, a amostra de 2 mols possui duas. 
vezes o número de microestados e duas vezes a entropia. (e) 
O sistema HCI tem a entropia mais elevada porque o número 
“e formas pelas quais uma molécula de HCI pode armazenar 


energia é maior do que o número de modos pelos quais um 
“átomo de Ar pode armazenar energia. (Moléculas podem girar 
e vibrar, átomos não.) 


Para praticar: exercício 1 
Qual sistema tem a maior entropia? (a) 1 mol de Ha(g) nas. 
CPTP. (b) 1 mol de Hals) a 100 °C e 0,5 atm, (c) 1 mol de 
H3015) 2 0 *C, (d) 1 mol de HzO) a 25 °C. 

Para praticar: exercicio 2 

Escolha ø sistema com a maior entropia em cada caso: (a) 1 mol 
de Hate) nas CPTP ou 1 mol de SO-(g) nas CPTP, (b) 1 mol de 
Ni) nas CPTP ou 2 mols de NOs(4) nas CPTP. 


TERCEIRA LEI DA TERMODINÂMICA 

Se diminuirmos a energia térmica de um sistema 
baixando a temperatura, a energia armazenada em movi- 
mento de translação, vibração e rotação também diminui. 
À medida que menos energia é armazenada, a entropia do 
sistema é reduzida pois existem cada vez menos microes- 
tados disponíveis, Uma pergunta que pode ser feita é: se 
continuarmos a baixar a temperatura, poderemos chegar 
a um estado em que esses movimentos serão, essencial- 
mente, paralisados, ou seja, um ponto descrito por um 
único microestado? Essa questão é tratada pela terceira 
lei da termodinâmica, segundo a qual a entropia de uma 
substância cristalina perfeita, pura, no zero absoluto é 
igual a zero: SO K) = 0. 

Considere um sólido cristalino perfeito, puro. No zero 
absoluto, átomos ou moléculas na estrutura estariam per- 
feitamente ordenados, Visto que nenhum deles teria movi- 
mento térmico, existe apenas um microestado possível. 
Como resultado, a Equação 19.5 toma-se S =k In W= k In 
1=0, À medida que a temperatura é elevada a partir do zero 
absoluto, átomos ou moléculas no cristal ganham energia na 
forma de movimento vibracional em relação às suas posi- 
ções de estrutura. Isso significa que os graus de libendade 
€ a entropia aumentam, No entanto, o que acontece com a 
entropia quando continuamos a aquecer o cristal? Analisa- 
remos essa importante questão na próxima seção. 


Reflita 


Se lhe disserem que a entropia de um sistema é zero, o que você 
sabe sobre o sistema? 
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19.4 | VARIAÇÕES DA ENTROPIA 
NAS REAÇÕES QUÍMICAS 


Na Seção 5.5, vimos como a calorimetria pode ser 
usada para medir AH nas reações químicas. Não existe 
método comparável para medir AS em uma reação. Entre- 
tanto, tendo em vista que a terceira lei estabelece um 
ponto zero para a entropia, podemos usar medidas expe- 
rimentais para determinar o valor absoluto da entropia, 
S. Para ver esquematicamente como isso ocorre, vamos 
rever em detalhes a variação na entropia de uma substân- 
cia a uma dada temperatura. 

Sabemos que a entropia de um sólido cristalino per- 
feito, puro, a O K € igual a zero e que a entropia aumenta à 
medida que a temperatura do cristal é elevada, A Figura 
19.12 mostra que a entropia do sólido aumenta progres- 
sivamente com a elevação da temperatura até o ponto de 
fusão do sólido. Quando ele se funde, átomos ou molécu- 
as ficam livres para se mover por todo o volume da amos- 
tra. Os graus de liberdade adicionais aumentam a alea- 
toriedade da substância, aumentando também a entropia. 
Vemos, portanto, um acentuado aumento da entropia no 
ponto de fusão, Após a fusão de todo o sólido, a tempera- 
tura é novamente elevada e, com ela, a entropia, 

No ponto de ebulição do líquido, ocorre outro aumento 
abrupto na entropia. Esse aumento pode ser resultante do. 
aumento do volume disponível aos átomos ou molécu- 
as no estado gasoso. Quando o gás é aquecido, a entro- 
pia aumenta continuamente à medida que mais energia é 
armazenada no movimento translacional dos átomos ou 
moléculas de gás. 

Outra variação que ocorre em temperaturas mais ele- 
vadas é o desvio das velocidades moleculares em direção 


€ 


Qualquer organismo vivo é um sistema complexo, altamente 
organizado e bem-ordenado, inclusive no nível molecular, como. 
onucleossomo que vimos no início deste capítulo. Nosso teor de 
entropia é bem inferior ao que seria se fôssemos completamente 
decompostos em dióxido de carbono, água e várias outras subs- 
tâncias químicas simples. No entanto, será que isso significa que 
a vida é uma violação da segunda lei? A resposta é não. por- 
que as milhares de reações químicas necessárias para produzir 
e manter a vida provocaram um grande aumento de entropia em 
todo o universo. Assim, de acordo com a segunda li, a variação, 
global de entropia no decorrer da vida de um ser humano, ou 
qualquer outro sistema vivo, é positiva. 

A segunda lei da termodinâmica aplica-se também ao modo 
com que os seres humanos ordenam o meio circundante. Além 
de sermos sistemas vivos complexos, nós controlamos a produ- 
ção de ordem no mundo que nos cerca. Manipulamos e orde- 
namos matéria no nível nanoescalar, a fim de produzir os avan- 
gos tecnológicos que se tomaram ão comuns no século XXI. 
Usamos enormes quantidades de matéria-prima para produzir 
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materiais altamente ordenados. Ao fazer isso, despendemos de 
muita energia para, em essência, “combater” a segunda lei da 
termodinâmica. 

Porém. para cada porção de ordem produzida, uma quantidade 
ainda maior de desordem é gerada. Petróleo, carvão e gás natural 
são queimados para formecer a energia necessária com o intuito 
de obier estruturas altamente ordenadas, mas sua combustão 
aumenta a entropia do universo, liberando CO:(g), H201) e 
calor. Óxido e sulfetos liberam COs(4) e SOz(g), que se espa- 
ram por toda a nossa atmosfera. Assim, ainda que nos esforee- 
mos em fazer descobertas mais impressionantes e colocar mais 
ordem em nossa sociedade, elevamos a entropia do universo, tal 
qual a segunda lei diz que devemos. 

Nós, seres humanos, estamos consumindo nosso estoque de 
materiais ricos em energia para criar ordem e tecnologia avan- 
cada. Como observado no Capitulo $, devemos aprender a 
explorar novas fontes de energia, como a solar, antes de esgo- 
tamos as de outros tipos que emos prontamente disponiveis. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que o gráfico mostra saltos verticais nos pontos de fusão e 
ebulição? 


Entropia, S — 


Temperatura (K) — 


Figura 19.12 A entropia aumenta com o aumento 
Sa temperatura, 


a valores maiores (Figura 10.3). A expansão da faixa 
de velocidades leva a um aumento da energia cinética e 
da desordem; consequentemente, há maior entropia. As. 
conclusões que podemos extrair da análise da Figura 10.13 
são compatíveis com o que observamos anteriormente: a 
entropia costuma aumentar com o aumento da tempera- 
tura, porque uma energia motora maior leva a um número 
maior de possíveis microestados. 

Gráficos de entropia versus temperatura, como o da 
Figura 19,12, podem ser traçados ao medir cuidadosa- 
mente como a capacidade de calor de uma substância == 
(Seção 5.5) varia com a temperatura, e podemos usar os. 
dados para obter as entropias absolutas em diferentes tem- 
peraturas. (A teoria e os métodos utilizados para essas. 
medições e cálculos estão além do escopo deste livro) 
Geralmente, as entropias são tabeladas como quantidades. 
molares, em unidades de joules por mol-kelvin (Jmol-K). 

Os valores de entropia molar das substâncias em seus. 
estados padrão são conhecidos como entropias molares. 
padrão, denominados S°. O estado padrão de qualquer 
substância é definido como a substância pura a 1 atm de 
pressão? A Tabela 19.1 relaciona os valores de S° para 
várias substâncias a 298 K — para ver uma lista mais 
extensiva, consulte o Apêndice C. 

Podemos fazer várias observações a respeito dos valo- 
res de S° na Tabela 19.1: 


Tabela 19.1 Entroplas molares padrão de algumas 
substâncias a 298K. 


Substância S* (Mmok-k) 
Ho) 130,6 
NA) 1815 
Oo) 205,0 
mog) 1838 
Nilo) 1925 
CHOHig) ns 
Coto) 2692 
Hom 69,9 
CHOH) 126,8 
can ms 
w 

Nota 

K 

ro) 

Fecho) 

macio) 


1. Diferentemente das entalpias de formação, as entro- 
pias molares padrão dos elementos na temperatura de 
referência de 298 K não são nulas. 

2. As entropias molares padrão dos gases são maiores 
que as de líquidos e sólidos, o que é coerente com 
a nossa interpretação das observações experimentais, 
“como representado na Figura 19,12. 

As entropias molares padrão geralmente aumentam 
com o aumento das massas molares. 

4. As entropias molares padrão geralmente aumentam 
“com o aumento do número de átomos na fórmula de 
uma substância. 


Essa última observação é consistente com a abor- 
dagem de movimento molecular que vimos na Seção 
193, De modo geral, o número de graus de liberdade das 
moléculas aumenta com o aumento do número de áto- 
mos; assim, o número de microestados possíveis também 
aumenta. A Figura 19.13 compara as entropias molares. 
padrão de três hidrocarbonetos na fase gasosa. Observe 
“como a entropia aumenta à medida que o número de áto- 
mos na molécula aumenta. 

A variação de entropia em uma reação química é 
“determinada pela soma das entropias dos produtos menos 
a soma das entropias dos reagentes: 


AS* = BonS“(produtos) — SmS“(reagentes) [19.8] 


A prendo pedro ed em termica dia de et | em, pano se dado para pas o puses (A pro po 


€ 10° Pa, grandeza conhecida como Aar: 1 bar = 10º Pa = 
a pressão padrão como 1 atm. 


987 atm. Visto que 1 bar difere de 1 aum em apenas 1.3%, continuaremos considerando 


) EXERCÍCIO R 
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Cálculo de ASº a partir das entropias tabeladas 
Calcule a variação na entropia padrão do sistema, ÀS”, para a síntese de amônia a partir de No(g) e Hals) a 298 K: 


Nag) + 3Ha(s) — 2 NHs(8) 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos calcular a variação de entropia para a síntese 
de NHy(g) a partir dos seus elementos constituintes. 

Planeje Podemos realizar esse cálculo aplicando a Equação. 
19.8 é com base nos valores de entropia molar padrão vistos 
na Tabela 19,1 e no Apêndice C. 

Resolva Ao aplicar a Equação 19.8, temos: 


AS = 25(NHy) — [S(No) + 39(Ho)] 


Substituindo os valores apropriados de S* da Tabela 1 
obtemos; 


At = (2mols)(192,53/ mol) — [(1 mol)(191.5 3/mol-K) 
+ (3 mols)(13063/mol-K)] = —198,33/K 


Confira O valor de 8º é negativo, em concordância com a 
suposição qualitativa, baseada na redução do número de molé- 
culas de gás durante a reação. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
O que se pode esperar para o valor de $° do butano, CaHyo? 


eo 


Metano, CHa 
S= 1863 J/mol-K 


Etano, CH 


S= 229,6 Jmol-K 


Para praticar: exercicio 1 
Com base nas entropias molares padrão do Apêndice C, calcule 
a variação da entropia padrão, AS”, para a reação de "separa- 
são da água” a 298 K: 

2H,0(1) — 2Hi(8) + O(s) 
(a) 3263 JK (b) 2657 K (6) 1632 UK (d) 88,5 K 
(9263 3/K 
Para praticar: exercício 2 
Com base nas entropias molares padrão do Apêndice C, cal- 
cule a variação de entropia padrão, AS", para a seguinte reação 
ask: 


AkOs(3) + 3Ha(g) — 2AN(s) + 3H,0(8) 


Propano, Csly 
S= 1703 Jmol-K 


Figura 19.13 A entropia aumenta com o aumento da complexidade molecular. 


Assim como na Equação 5.31, os coeficientes n e m 
são os coeficientes na equação química balanceada para 
a reação. 


VARIAÇÕES DA ENTROPIA 
NA VIZINHANÇA 


Os valores tabelados de entropia absoluta podem ser 
usados para calcular a variação de entropia padrão que 
ocorre em um sistema, da mesma forma como uma reação 


química, conforme descrito há pouco. Contudo, e quanto à 
variação de entropia que ocorre na vizinhança? Encontramos. 
essa situação na Seção 19.2, mas é recomendável revisá-la 
agora que estamos examinando as reações químicas. 

Devemos admitir que a vizinhança de qualquer sis- 
tema serve basicamente como uma grande fonte de calor 
de temperatura constante (ou dissipador de calor se o calor 
lui do sistema para a vizinhança). A variação na entropia. 
da vizinhança dependerá de quanto calor for absorvido ou 
fornecido pelo sistema. 
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Para um processo isotérmico, a variação de entropia 
da vizinhança é dada por: 
Tta 


T 


Visto que, em um processo de pressão constante, gsis 
é simplesmente a variação da entalpia para a reação, AH, 
podemos escrever 


AS iin 


— AH 


Aun = 1199 


Para a reação de síntese de amônia do Exereício resol- 
vido 19,5, qu € à variação de entalpia para a reação sob 
condições padrão, AH °, de modo que variações na entro- 
pia serão variações na entropia padrão, AS”. Assim, com 
base nos procedimentos descritos na Seção 5.7, temos: 


Ate, = 2AH/[NH;(8)] —3 AHy(Ho(8)] — AH/IN(8)] 
= 2(-46,19 KJ) — 3(0KJ) — (0K) 
= -92,38 kJ 


[a P constante] 


O valor negativo revela que, a 298 K, a formação de 
amônia a partir de Hlg) e Na(g) é exotérmica. A vizi- 
nhança absorve o calor liberado pelo sistema, signifi- 
cando um aumento na entropia da vizinhança: 


92381 


Sin = 98K 


= 0310 W/K = 310J/K 
Observe que a ordem de grandeza da entropia adquirida 

pela vizinhança é maior que a entropia despendida pelo sis- 

tema, calculada em 198,3 J/K no Exereício resolvido 19.5: 


ASin = ASi + A Saia 


= —19833/K + 310J/K = 112J/K 


Visto que AS°univ É positivo para qualquer reação 
espontânea, esse cálculo indica que, quando NHs(g). 
Ha(8) € Nalg) estão juntos em seus estados padrão (cada 1 
atm de pressão), o sistema de reação movimenta-se espon- 
taneamente no sentido da formação de NHs(s). 
Considere que, embora os cálculos termodinâmicos 
iquem que a formação da amônia é espontânea, eles 
não dizem nada sobre a velocidade na qual a amônia é 
formada. O estabelecimento do equilíbrio nesse sistema 
dentro de um período razoável requer um catalisador, 
como abordado na Seção 157 


Reflita 


Se um processo é exotérmico, a entropia da vizinhança (a) 
sempre aumenta, (b) sempre diminui ou (c) às vezes aumenta 
e às vezes diminui, dependendo do processo? 
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Vimos exemplos de processos endotérmicos espon- 
tâncos, como a dissolução do nitrato de amônio em água. 
= (Seção 13.1) Aprendemos sobre o processo de solução 
que um processo espontâneo endotérmico deve ser acom- 
panhado por um aumento na entropia do sistema. Entre- 
tanto, também encontramos processos que são espontã- 
neos e, mesmo assim, prosseguem com uma diminuição 
na entropia do sistema, como a formação altamente exo- 
térmica de cloreto de sódio a partir de seus elementos. 
constituintes, co» (Seção 8.2) Os processos espontâneos. 
que resultam em diminuição na entropia do sistema são 
sempre exotérmicos. Assim, a espontaneidade de uma 
reação parece envolver dois conceitos termodinâmicos: 
entalpia e entropia. 

Como podemos usar AH e AS para determinar se certa 
reação que ocorre a temperatura e pressão constantes será 
espontânea? Os meios para fazer isso foram desenvolvidos. 
pelo matemático norte-americano J. Willard Gibbs (1839- 
1903). Gibbs propôs uma nova função de estado, agora 
chamada de energia livre de Gibbs (ou apenas energia. 
livre), G, e definida como: 


G=H-Ts 119.10) 
em que T representa a temperatura absoluta, Para um pro- 
cesso isotérmico, a variação na energia livre do sistema, 
AG, é dada pela expressão: 


aG=aH-TAS usan 
Sob condições padrão, essa equação toma-se 
AG* = AH* = TAS: 119.12) 


Para verificar como a função G está relacionada à 
espontaneidade da reação, lembre que, para uma reação 
que ocorre a temperatura e pressão constante: 

e) 

F 


em que a Equação 19.9 substitui ASvvin: Multiplicando 
ambos os lados por (-7), obtemos: 


Sair = ASi + ASi = ASi + 


—TAS io = AHi — TAS (19.13) 


Ao comparar as equações 19.11 e 19.13, vemos que, 
em um processo que ocorre a temperatura e pressão cons- 
tantes, a variação da energia livre, AG, é igual a —T AS. 
Sabemos que, para processos espontâneos, Suniy é sempre 
positivo. Assim, o sinal de AG fornece informações extre- 
mamente valiosas sobre a espontancidade de processos 
que ocorrem a temperatura e pressão constantes. Se tanto 
T quanto P são constantes, a relação entre o sinal de AG e 
a espontaneidade de uma reação é: 


Se AG <0, a reação é espontânea no sentido direto. 

2, Se AG = zero, a reação está em equilíbrio. 

3, Se AG>0, a reação no sentido direto não é espontã- 
nea (trabalho deve ser realizado para que ela ocorra), 
mas a reação inversa é espontânea. 

É mais conveniente usar AG como um critério de 
espontaneidade do que ASasin porque AG se relaciona 
apenas com o sistema e evita a complicação de ter que 
examinar a vizinhança. 

Frequentemente, uma analogia é traçada entre a 
variação da energia livre durante uma reação espontânea 
e a variação da energia potencial quando uma pedra rola 
colina abaixo (Figura 19.14). A energia potencial em 
um campo gravitacional “guia” a pedra até cla atingir o 
estado de energia potencial mínima no vale, De modo 
análogo, a energia livre de um sistema químico dimi- 
nui até atingir um valor mínimo. Quando esse mínimo é 
atingido, existe um estado de equilíbrio. Em um processo 
espontâneo, a temperatura e pressão constantes, a ener- 
gia livre sempre diminui. 

Para ilustrar essas ideias, vamos retornar ao processo 
de Haber para a síntese de amônia a partir de nitrogênio e 
hidrogênio que abordamos no Capítulo 15: 


Nals) + 3H:(8) = 2 NHs(g) 


Imagine que temos um frasco de reação que mantém 
temperatura e pressão constantes e um catalisador que 
permite que a reação prossiga a uma velocidade razoável. 
O que acontecerá se carregarmos o frasco com quantidade 
de matéria de Nz e três vezes essa quantidade de matéria 
de Hz? Como vimos na Figura 15.3, No € Hz reagem 
espontaneamente para formar NH até que o equilíbrio 
seja atingido, De modo análogo, a Figura 15.3 mostra que, 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Os processos que conduzem um sistema para o equilibrio são 
espontâneos ou não? 


Posigão de 
quiero 
A ovale 


Energia potencial — 


Curso de reação 
Figura 19.14 Energia potencial e energia livre. Una analogia 

é mostrada entre a variação de energia potencial gravitacional de uma 
pea rolando coina alo e a variação de energia le em uma reação 
“espontânea A energia fre sempre derini em um processo espontâneo 
ando peso e temperatura ão mantidas constantes. 


Cálculo da variação de energia livre a partir de AH’, Te ASº 
Calcule a variação de energia livre padrão para a formação de NO(g) a partir de Note) € 014) a 298 K: 


Nila) + O(a) — 2NO(s) 
dado que APP = 1807 Ke AS? = 24,7 IK. A reação é espontânea no âmbito dessas condições? 


SOLUÇÃO 
Analise Devemos calcular 36” para a reação indicada (dados 
AH”, AS* c T) e determinar se a reação é espontânea em con- 
dições normais a 298 K. 
Planeje Para calcular AG”, aplicamos a Equação 19.12, AG°= 
AH — TAS. Para determinar se a reação é espontânea sob 
condições padrão, observamos o sinal de AG”. 
Resolva 
AG = am — TAS u 

= 180,7KJ — (298K)(247)/ =) 

= 1807 741 

= 1838 


Visto que AG” é positivo, a reação não é espontânea sob con- 
dições padrão a 298 K. 

Comentário Observe que convertemos as unidades do termo 
TAS para kJ de modo que pudessem ser somadas so termo 
AH, cujas unidades são KJ.. 


Para praticar: exercício 1 

Qual das seguintes afirmações é verdadeira? (a) Todas as rea- 
ções espontâncas têm uma variação de entalpia negativa (b) 
“Todas as reações espontâneas têm uma variação de entropia 
positiva, (e) Todas as reações espontâncas têm uma variação 
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de energia livre positiva, (d) Todas as reações espontâneas têm 
uma variação de energia livre negativa, (e) Todas as reações. 
espontâneas têm uma variação de entropia negativa. 


Para praticar: exercício 2 
Calcule AG" para uma reação em que AH" = 24,6 KJ c AS" = 
132 IVK a 298 K. A reação é espontânea no âmbito dessas 
condições? 


se carregarmos o frasco com NH3 puro, ele se decompõe 
espontaneamente em No € Hz até que o equilíbrio seja 
atingido, Em cada caso, a energia livre do sistema diminui 
progressivamente à medida que a reação move no sentido 
do equilíbrio, que representa um mínimo na energia livre. 
Hustramos esses casos na Figura 19.15. 


Reflita 


Quais são os critérios de espontaneidade 
(a) em termos de entropia e 
(b) em termos de energia livre? 


Esta é uma boa hora para relembrarmos o significado 
do quociente de reação, Q, para um sistema que não está 


em equilíbrio. c> (Seção 15.6) Lembre-se de que, quando 
Q<K, existe um excesso de reagentes em relação aos pro- 
dutos e a reação prosseguirá espontaneamente no sentido 
direto para atingir o equilibrio, conforme a Figura 19.15. 
Quando Q> X, a reação prosseguirá espontaneamente no 
sentido inverso, Em equilíbrio, Q = K. 


ENERGIA LIVRE PADRÃO 
DEFORMAÇÃO 
Definimos entalpias padrão de formação, AHº coma 
a variação de entalpia quando uma substância é formada a 
parir de seus elementos sob condições padrão definidas. 
“>= (Seção 5.7) Podemos definir energias livres padrão 
de formação, 4Gº,, de modo semelhante: AG* de uma 
substância representa a variação de energia livre para a sua 
formação a partir de seus elementos sob condições padrão. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que os processos espontâneos mostrados às vezes são considerados como “ladeira abaixo” em termos de energia line? 


Na + 3H) == 2 NH) 
Dá 
x Dak, 
ao 
i 
Í o<K i o>K 

J ` 
$ \ 

Puro Miura e eli Puro 

Mth (OTK. AG=0) NH, 


Figura 19.15 Energia livre e aproximação do equilibrio. Na reação N (9) + 3 My (9) === 2 NM (9). Se a mistura tver 
espontaneamente 


muto N e Hp em lação a Ny (à esquerda Q < K e serão formados 


‘Se hos mas Ny na mistura em 


telação dos reagentes Nz e Hp (à direita), Q > K e NH eco decompostos espontaneamente em Np e. 


Como resumido na Tabela 19.2, o estado padrão é 1 
atm de pressão para gases, o sólido puro para sólidos e o 
líquido puro para líquidos. Para substâncias em solução, o 
estado padrão costuma ser uma concentração de 1 M. (Em 
trabalhos muito exatos, pode ser necessário fazer determi- 
nadas correções, mas não precisamos nos preocupar com 
esses casos aqui.) 

A temperatura normalmente escolhida para tabelar 
dados é 25 °C, mas vamos calcular AG em outras tem- 
peraturas também. Assim como para os calores padrão 


Tabela 19.2 Convenções usadas para estabelecer energias 
livres padrão. 

Estado da matèria Estado padrão 

Sólido Sólido puro 

Uquido Liquido puro 

Gis 1 am de pressão 

Solução Concentração de 1 M 

Elemento AG", para elemento em estado padrão 
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de formação, as energias livres dos elementos em seus. 
estados padrão são fixadas como zero, Essa escolha arbi- 
trária de um ponto de referência não afeta a grandeza em 
que estamos interessados, ou seja, a diferença em energia 
livre entre reagentes e produtos. 

Uma relação das energias livres padrão de formação 
pode ser vista no Apêndice C. 


Reflita 


O que o sobrescrio * indica quando associado a uma quantida- 
de termodinâmica, como em Abr, AS” ou AG°? 


As energias livres padrão de formação são úteis no 
cálculo da variação da energia livre padrão para proces- 
sos químicos. O procedimento é semelhante ao do cálculo 
de AHº (Equação 5.31) e AS” (Equação 19.8): 


AG* = E nãG;(produtos) — Sm AG; (reagentes) 
119.14] 


Cálculo da variação de energia livre padrão a partir de energias livres de formação 
(a) Com base nos dados do Apêndice C, calcule a variação da energia livre padrão para a seguinte reação a 298 K: 


Pes) + 6Ch(g) — 4PCh(g) 


(b) Qual é o valor de AG" para o inverso da reação anterior? 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos calcular a variação de energia livre para a 
reação indicada e determinar a variação da energia livre da rea- 
são inversa, 

Planeje Com base nos valores para as energias livres dos pro- 
dutos e reagentes, aplicamos a Equação 19.14: multiplicamos 
as quantidades molares pelos coeficientes na equação balan- 
ceada e subraímos o total obtido para os reagentes do total 
obtido para os produtos. 

Resolva (a) Clh(g) está em seu estado padrão, logo AG é 
igual a zero para esse reagente. Entretanto, Palg) não está em 
seu estado padrão, de modo que 36, não é igual a zero para 
esse reagente. A partir da equação balanceada e consultando o 
Apêndice C, temos: 


AG = 4 AG/(PCI(8)] — AG/{Palg)] — 6 AG7(Ch(8)] 
= (4 mols) (269.6 13/mol) 

— (Ii mol) (244 kJ/mol) — O 

-1.10281 


O fato de AG” ser negativo revela que uma mistura de Pals). 
C(g) é PC) a 25 Ce cada um presente à pressão parcial 
de I atm, reagiria espontancamente no sentido direto para formar 
mais PC. Entretanto, é importante lembrar que o valor de AG” 
não nos diz nada sobre a velocidade em que a reação ocorre. 


(b) Se invertermos a reação, invertemos também os papéis dos. 
reagentes e dos produtos. Portanto, a inversão da reação muda 
sinal de AG, exatamente como a inversão da reação muda o 
sinal de AH. cc (Seção 5.4) Consequentemente, com base no 
resultado do item (a), temos: 


4PCh(g) — Pg) + 6Ch(g) AG° = +11028%3 


Para praticar: exercício 1 
As equações químicas a seguir descrevem a mesma reação quf- 
mica. Como as energias livres dessas duas equações quimicas 
podem ser comparadas? 

1.2H,0 (1) — 2H;ls) + O:(g) 

2.H,0(1) — Hg) + 'hO(e) 

(8) AG] = AG3 b) AGI = 2863, (€) 24G4 = 463 

(4) Nenhuma das alternativas anteriores 


Para praticar: exercício 2 
Recorrendo aos dados do Apêndice C, calcule AG” a 298 K 
para a combustão do metano: 


CHu(s) + 20:(g) — COs(x) + 2H,0(g). 
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'XERCÍCIO RESO! 


Prevendo e calculando AG? 


Na Seção 5.7, usamos a lei de Hess para calcular AH para a combustão do gás propano a 298 K: 


CHa(g) + 5Oa(g) — 300:(2) + 4H0(1) AH = 


2.204 


(a) Sem usar os dados do Apêndice C, determine se AG” para essa reação é mais negativa ou menos negativa que AHP. 
C) Use os dados do Apêndice C para calcular AG” para a reação a 298 K. A sua previsão para o item (a) está correta? 


SOLUÇÃO 
Analise No item (u), devemos determinar o valor de AG* em 
relação ao valor de AH? com base na equação balanceada para. 
a reação, No item (b), devemos calcular o valor de AG” e com- 
pará-lo com a previsão qualitativa. 
Planeje A variação de energia livre incorpora tanto a variação 
a entalpia quano a variação na entropia para a reação (Equa 
ção 19.11), logo, sob condições padrão: 

AG" = SH = TAS 


Para determinar se AG é mais ou menos negativa que Hr, 
precisamos determinar o sinal do termo TAS”, Visto que T é 
a temperatura absoluta, 298 K, ela será sempre um número 
positivo. Podemos supor o sinal de 38º analisando a reação. 


Resolva (a) Vemos que os reagentes consistem em sis molé- 
culas de gás, e os produtos em três moléculas de gs e quatro 
moléculas de líquido. Portanto, a quantidade de matéria de gás 
diminui significativamente durante a reação. Com base nas 
regras gerais que abondamos na Seção 19.3, esperamos que uma 
diminuição no número das moléculas de gás leve à diminuição. 
na entropia do sistema — os produtos têm um menor número de 
microestados possíveis que os reagentes. Consequentemente, 
esperamos que AS* e 7AS* sejam números negativos. Como 
estamos subtraindo 735, que é um número negativo, supomos 
que SG seja menos negativo que AH”, 

(O) Ao aplicar a Equação 19.14 e os valores do Apêndice C, 
temos: 


AG" = 3 AG/(CO:(8)] + 4 AG/(H,0(1)] — AGC) — 5 AG/(0:(8)] 
= 3mol(-3944k3/mol) + 4 mots (-237,13 J/mol) 
— 1 mol(-2347K3/mol) — Smols(OkJ/mol) = -2.108 1 


Observe que fomos cuidadosos no uso do valor de AG" para 
HOU); como nos cálculos dos valores de AH, as fases de rea- 
gentes e produtos são importantes. Como previmos, AG” € 
menos negativo que A/P, por causa da diminuição na entropia 
durante a reação, 


Para praticar: exercício 1 
Se uma reação é exotérmica e tem variação de entropia posi- 
tiva, qual destas seguintes afirmações é verdadeira? 


(a) A reação é espontânca a todas as temperaturas, (b) A rea- 
são não é espontânea em todas as temperaturas, (€) À reação é 
espontânea somente a temperaturas mais elevadas, (d) A rea- 
ção é espontânea somente a temperaturas mais baixas. 
Para praticar: exercício 2 

Para a combustão do propano a 298 K, 

CsHalg) + 5O:(8) — 300:(8) + 4H,0(s), 
esperar que AG” seja menos negativa que AH"? 


pode-se 


OLHAR 


DE PI 


E 


A energia livre de Gibbs € uma grandeza termodinâmica extra- 
ordinária. Uma vez que tamas reações químicas são realizadas 
sob condições próximas a temperatura e pressão constantes, quí- 
micos, bioquímicos e engenheiros consideram o sinal e a ordem 
de grandeza de AG como ferramentas excepcionalmente úteis no 
desenvolvimento de reações químicas e bioquímicas. Veremos 
exemplos da utilidade do AG a0 longo deste capitulo e do livro. 
Ao estudar AG pela primeira vez, duas perguntas surgem com 
frequência: por quc o sinal de AG € um indicador da espontanei- 
dade das reações? O que há de “livre” na energia livre? 

Na Seção19.2, vimos que a segunda li da termodinâmica rege a 
espontaneidade dos processos. Entretanto, para aplicar a segunda. 
lei (Equação 19.4), devemos determinar 38, que costuma ser 
dificil de avaliar. Porém, quando T e P são constantes, podemos. 


E o QUE nA oe "uvre 


NA ENERGIA LIVRE? 


relacionar ASuniy Às variações de entropia e entalpia somente do 
sistema, substituindo a expressão da Equação 19.9 para ASyina na 
Equação 19 


Say = AS + Sam = AS + 


Au 


) nasi 
(Te P constantes) 


Assim, a temperatura e pressão constantes, a segunda lei toma-se: 
EM 


Processo reverstvet: SS = 38 — 22 =0 


à 
Processo irreverstvek: Sa = ASa = —22>0 (1916) 
(T'e P constantes) 


Agora podemos ver a relação entre SG (que chamamos de 36) 
€ a segunda le, Pela Equação 19.11, sabemos que AG = 3H, — 
Tki Se multiplicarmos as equações 19.16 por -T e rearraná- 
“las, chegaremos à seguinte conclusão: 


Processo revershvel: AG = AH, — TASa = 0 


Processo irreversível. AG = Aa — TAS < 0 
(Te P constantes) 
usam 


As equações 19.17 permitem a utilização do sinal de AG para con- 
Chuir se uma reação é espontânea, ão espontânea ou equilibrada. 
Quando AG < 0, um processo € irreversvel e, portanto, espon- 
tâneo. Quando AG = 0, o processo é reversível e, portanto, está 
em equilíbrio. Se um processo tiver AG > 0, o processo invena 
terá AG < 0; assim, o processo é não espontâneo, mas sua reação 
inversa será irreversível e espontânea. 

A ordem de grandeza de AG também é significativa. Uma reação 
para aqual AG seja grande e negativa, como a queima de gasolina, 
apresenta major capacidade de realizar trabalho na vizinhança. 
do que uma reação para a qual 3G seja pequena e negativa a 
exemplo da fusão do gelo à temperatura ambiente. Na realidade, 
à termodinâmica indica que a vuriação na energia livre de um 
processo, AG, € igual ao trabalho útil máximo que pode ser rea- 
lizado pelo sistema em sua vizinhança, em um processo espontô. 
neo que ocorre a temperatura e pressão constantes: 


AG= -wai ns 
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(Lembre-se da convenção de sinais na Tabela S.l; o trabalho 
feito por um sistema é negativo). Em outras palavras, AG esta- 
belece o limite teórico para a quantidade de trabalho que pode 
ser feita por um processo. 

A relação mostrada na Equação 1918 explica por que chamamos 
AG de energia livre — é a parte da variação da energia de um 
processo espontâneo que está livre para realizar trabalho útil. O 
restante da energia entra no ambiente como calor Por exemplo. 
o trabalho teórico máximo obtido para a combustão de gaso- 
lina é dado pelo valor de AG para a reação de combustão. Em 
média, motores de combustão interno padrão não ineficientes no 
uso desse potencial de trabalho — mais de 60% são perdidos. 
(sobretudo na forma de calor) na conversão da energia química. 
“a gasolina em energia mecânica, para mover o veículo. Quando 
outras perdas são consideradas — tempo ocioso, frenagem, 
arraste aerodinâmico, entre outros —, apenas cerca de 15% do 
potencial de trabalho da gasolina são utilizados para colocar o 
carro em movimento. Avanços no design de automóveis, como 
tecnologia híbrida, motores a diesel eficientes e materiais mais 
leves, têm o potencial de aumentar a percentagem de trabalho 

obtido da gasolina. 

de processos não espontâncos (AG > 0), a variação de 
energia livre é uma medida da quantidade mínima de trabalho 
a ser realizado para que o processo ocorra. Na realidade, sem- 
pre precisamos realizar mais do que essa quantidade mínima 
teórica em virtude das ineficiências na forma como ocorrem 
as variações, 


No. 


19.6 | ENERGIA LIVREE 
TEMPERATURA 


Tabelas de AG", como as apresentadas no Apêndice C, 
permitem calcular AG° para reações na temperatura padrão 
de 25 °C. Entretanto, estamos frequentemente interessados 
em examinar reações em outras temperaturas. Para verifi 
car como a variação na energia livre é afetada pela tempera- 
tura, vamos analisar novamente a Equação 19.11: 


AG= AH — TAS = AH + (-TAS) 
PR aana 


Observe que escrevemos a expressão para AG como 
a soma de duas contribuições, um termo de entalpia, AH, 


e um termo de entropia, -TAS. Uma vez que o valor de 
-TAS depende diretamente da temperatura absoluta T, AG 
vai variar conforme a temperatura. Sabemos que o termo. 
de entalpia, AH, pode ser positivo ou negativo e que T é 
um número positivo sob qualquer temperatura diferente do. 
zero absoluto, O termo de entropia, —TAS, também pode 
ser positivo ou negativo. Quando AS é positivo, indicando 
que o estado final apresenta maior aleatoriedade que o ini- 
cial (um número maior de microestados), o termo -TAS é 
negativo. Quando AS é negativo, o termo -TAS é positivo. 

O sinal de AG, que revela se um processo é espontã- 
neo, dependerá dos sinais e das ordens de grandeza de AH 
€-TAS, As diversas combinações de AH e -TAS são dadas. 
na Tabela 19.3. 

Observe que, segundo a Tabela 19.3, quando AH é 
=TAS têm sinais negativos, o sinal de AG depende das 
ordens de grandeza desses dois termos, Nesses casos, a 


“Tabela 19.3 Como os sinais de AM e -TAS afetam a espontaneidade de uma reação. 


AH AS -TAS AG=AH-TAS Caracteristicas da reação Exemplo 
EE = Espontânea em todas as temperaturas 2040) — 30:0) 
+- + + Não espontânea em todas as temperaturas 3049) — 2040) 
TE +ou- Espontânea em F baixa; não espontânea em Tata H,0(1) —* Hy0(5) 
++ +ou- Espontânea em Tata não espontânea em Tbaia H;O(s) —*> H;0() 
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temperatura é um importante fator para ser considerado. 
Geralmente, AH e AS variam muito pouco com a tempera- 
tura, Entretanto, o valor de T afeta diretamente a ordem de. 
grandeza de —TAS, À medida que a temperatura aumenta, 
“a ordem de grandeza do termo -TAS aumenta e ele se toma. 
relativamente mais importante na determinação do sinal e 
da ordem de grandeza de AG. 

Por exemplo, vamos considerar mais uma vez a fusão 
do gelo em água líquida a 1 atm de pressão: 


HO(s) — HO(1) aH>0,85>0 


Esse processo é endotérmico. ou seja, AM é positivo. 
Visto que a entropia aumenta durante esse processo, AS 
é positivo, o que toma -TAS negativo. A temperaturas 
abaixo de 0 °C (273 K), o módulo de AH é maior que o 
de TAS, Consequentemente, o termo de entalpia posi- 
tivo domina, levando a um valor positivo de AG. Esse 
valor significa que a fusão do gelo não é espontânea para 
T< 0 °C, como atesta nossa experiência diária; em vez 
disso, o processo inverso, isto é, o congelamento da água 
líquida, é espontâneo nessas temperaturas. 

O que acontece em temperaturas maiores que O °C? 
À medida que 7 aumenta, o módulo do termo de entropia. 
=TAS também aumenta. Quando 7> 0 °C, o módulo de 


=TAS é maior que o de AH, o que significa que o termo 
-TAS domina e AG € negativa. O valor negativo de AG 
indica que a fusão do gelo é espontânea para 7'> 0 “C. 

No ponto de fusão normal da água, 7= °C, as duas 
fases estão em equilíbrio. Lembre-se de que AG = O em 
equilíbrio; para 7= 0 °C, AH e -TAS têm módulos idên- 
ticos, mas sinais contrários e, portanto, são cancelados. 
entre sie fornecem AG = 0. 


Reflita 


O ponto de ebulição normal do benzeno é de 80 °C. A 100 °C 
e 1 atm, qual termo é maior em ordem de grandeza para à 
vaporização de benzeno, AH ou TAS? 


Nossa abordagem da dependência de AG em rela- 
ção à temperatura também é relevante para as variações. 
de energia livre padrão. Podemos calcular os valores 
de AH? c AS° a 298 K, a partir dos dados tabelados 
no Apêndice C. Se assumirmos que esses valores não 
variam conforme a temperatura, poderemos aplicar a 
Equação 19.12 para estimar o valor de AG a temperatu- 
ras diferentes de 298 K. 


Determinação do efeito da temperatura sobre a espontaneidade 
O processo de Haber para a produção de amônia envolve o seguinte equilíbrio: 
Nala) + 3Ha(g) = 2NH (8) 


Suponha que AH" e AS* para essa reação não variem com a temperatura. (a) Determine o sentido em que AG” varia para essa 
reação com o aumento da temperatura. (b) Calcule os valores de AG para a reação a 25 “C e a 500 "C. 


SOLUÇÃO 

Analise No item (a), devemos determinar o sentido em que 
AG varia conforme à temperatura aumenta. No item (b), pre- 
cisamos determinar AG para a reação a duas temperaturas 
diferentes. 

Planeje Podemos responder a parte (a) determinando o sinal 
de AS para a reação e, em seguida, usar essa informação para 
analisar a Equação 19.12. Na parte (b), primeiro calculamos 
AMP e AS* para a reação, utilizando dados do Apêndice C; em 
seguida, aplicamos a Equação 19.12 para calcular AG. 
Resolva (a) A dependência de AG em relação à temperatura. 
vem do termo de entropia na Equação 19.12, AG = AH — TAS. 
Esperamos que ÀS para essa reação seja negativo porque 
a quantidade de matéria de gás € menor nos produtos. Visto 
que AS é negativo, o termo -TAS é positivo e aumenta com o 
aumento da temperatura. Como resultado, AG torna-se menos 
negativo (ou mais positivo) com a elevação da temperatura. 
Portanto, a força diretora para a produção de NH toma-se 
menor com o aumento da temperatura. 

b) Calculamos AH" para essa reação no Exercício resol- 
vido 15.14 € AS? no Exercício resolvido 19.5, em que AH = 


9238 KJ e AS* = —198,3 J/K. Se admitirmos que esses valo- 
res não variam conforme a temperatura, podemos calcular AG 
a qualquer temperatura usando a Equação 19.12. A T=23 "C= 
298 K, temos: 


AG = -92381 — (298K)(-19831/K) Tu) 
= 923813 + 9,18 = 33349 
AT = S0°C = 773 K, temos: 
AG = -923813 — maayo (z) 
9238KI + 153I = 61I 


Observe que precisamos converter -TAS* para unidades de 1J 
em ambos os cálculos, para que esse termo possa ser adicio- 
Bado a AH”, que tem unidade de kJ. 

Comentário Elevar a temperatura de 298 K para 773 K pro- 
voca a variação de AG de -33,3 KJ para +61 KJ, Naturalmente, 
o resultado a 773 K parte do principio de que AH e AS? não 
variam conforme a temperatura. Embora esses valores variem 


ligeiramente com a temperatura, o resultado a 773 K deve ser 
uma aproximação razoável. 

O aumento positivo em AG com o aumento de Test de acordo 
com a suposição do item (a) deste exercício. O resultado indica 
que uma mistura de Nale). Hate) e NHs), cada um deles pre~ 
sene à pressão parcial de 1 atm, vai reagir espontaneamente 
2298 K para formar mais NHtg) A 773 K, o valor positivo 
de AG? indica que a reação inversa é espontânea. Portanto, 
quando a mistura desses gases, cada um deles à pressão parcial 
de 1 atm, for aquecida a 773 K, parte de NH3(g) vai se decom- 
por espontaneamente em Nolg) e Hg). 
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Para praticar: exercício 1 
Qual é a temperatura acima da qual o processo de Haber para 
amnia toma-se não espootâneo? 

(9) 25°C, (b) 47 *C, (€) 61 *C, (d) 193 °C, (e) 500°C. 
Para praticar: exercicio 2 

(a) Com base nas emtalpias padrão de formação € nas emro- 
pias padrão do Apêndice C, calcule AMP e AS” a 298 K para 


a seguinte reação: 2 S0;(g) + 0:(8) — 2 50 y(8). (b) Uti- 
lizando os valores obtidos na parte (a), estime AG a 400 K. 


19.7 | ENERGIA LIVRE E 


CONSTANTE DE EQUILÍBRIO 


Na Seção 19.5, vimos uma relação especial entre AG 
e equilíbrio: para um sistema em equilíbrio, AG =0. Tam- 
bém estudamos o modo de usar dados termodinâmicos 
tabelados, como os do Apêndice C, para calcular os valo- 
res da variação de energia livre padrão, AG”. Na seção 
final deste capítulo, veremos mais duas maneiras de usar 
a energia livre como ferramenta poderosa na análise de 
reações químicas: usando AG* para calcular AG sob con- 
lições não padrão e relacionando diretamente os valores 
de AG? e K para uma reação. 


ENERGIA LIVRE SOB CONDIÇÕES 
NÃO PADRÃO 

O conjunto de condições padrão às quais os valores de 
AG? se referem é dado na Tabela 19.2. À maioria das rea- 
ções químicas ocorre sob condições não padrão. Para qual 
quer processo químico, a relação entre a variação de energia 
livre sob condições padrão, AG”, e a variação de energia livre 
sob outras condições, AG, é dado pela seguinte expressão: 


AG= AG +RTNQ 


Nessa equação, R é a constante do gás ideal, 8,314 
Jimol-K; T, a temperatura absoluta; e Q, o quociente de 
reação que corresponde à mistura da reação de interesse. 
ses (Seção 15.6) Devemos lembrar que a expressão para 
Q € calculada como uma constante de equilíbrio, exceto 
pelo fato de serem utilizadas as concentrações em qual- 
quer ponto de interesse na reação; se O = K, a reação está 
em equilíbrio. Sob condições padrão, as concentrações de 
todos os reagentes e produtos são iguais a 1 M. Portanto, 
sob condições padrão, Q = 1 e, consequentemente, In 
Q=0. Podemos observar que a Equação 19.19 é reduzida 
a AG= AG” sob condições padrão, como deveria ser. 

Quando as concentrações de reagentes e produtos 
não são padrão, devemos calcular o valor de Q para deter- 
minar AG. Vamos ilustrar como isso é feito no Exercício 
resolvido 19.11. Nesta fase de discussão, é importante 
observar as unidades usadas para calcular Q quando se 
aplica a Equação 19.19. À convenção usada para os esta- 
dos padrão é utilizada quando essa equação € utilizada: 
ao determinar o valor de Q, as concentrações de gases são. 
sempre expressas como pressões parciais em atmosferas. 
enquanto os solutos são expressos como suas concentra- 
ções em molaridade. 


Relacionando AG a uma mudança de fase no equilibrio 

(a) Escreva a equação química que define o ponto de ebulição normal do tetracloreto de carbono líquido, CCla(/). (b) Qual é 
o valor de AG? para o equilibrio no item (a)? (c) Com base nos dados do Apêndice C e na Equação 19.12, estime o ponto de 
ebulição normal de CCL. 


SOLUÇÃO 

Analise (4) Devemos escrever uma equação química que des- 
creva o equilibrio físico entre CCI, líquido € gasoso no ponto- 
de ebulição normal. (b) Vamos determinar o valor de AG° para 
CCH no equilíbrio com seu vapor no ponto de ebulição nor- 
mal. (e) Por fim, precisamos estimar o ponto de ebulição por- 
mal de CCI com base nos dados termodinâmicos disponíveis. 
Planeje (a) A equação química é a variação do estado líquido 
para o gasoso. Para (b), precisamos analisar a Equação 19.19 
em equilíbrio (AG = 0). Para (c). podemos usar a Equação. 
19.12 para calcular 7, quando AG = 0. 


Resolva (a) O ponto de ebulição normal é a temperatura em 
que um líquido puro está em equilíbrio com seu vapor à pres- 
São de 1 atm: 


Cau) = ccu(g) P= tatm 


(b) No equilíbrio, AG =0. Em qualquer equilíbrio do ponto de 
ebulição normal, tamo o líquido quanto o vapor estão em seus. 
estados padrão de líquido paro e vapor a | atm (Tabela 19:2). 
Consequentemente, Q = 1, in Q= 0 € AG = AG" para esse 
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processo, Concluimos, então, que AG” = O para o equilibrio 
envolvido no ponto de ebulição normal de qualquer líquido. 
(Encontraríamos também que AG" = O para os equilíbrios per- 
tinentes aos pontos de fusão e de sublimação normais.) 

(©) Combinando a Equação 19.12 com o resultado do item (b). 
vemos que a igualdade no ponto de ebulição normal, Tp, de 
CCU, ou de qualquer outro líquido puro, é: 


AG = Am TAS =0 


Resolvendo a equação para 7. obtemos. 
T = airas 

Estitamente falando, para fazer esse cálculo, precisamos dos 

valores de AH” e 8º para o equilibrio entre CCL e CCL(s) 

no ponto de ebulição normal. Entretanto, podemos estimar o 

ponto de ebulição, tendo como base os valores de AHP e AS 

para CCI a 298 K, que podemos obter a partir de dados no 

Apêndice C e das equações S31 e 19.8: 

AH =(1 mol)(=10673/mol) — (1 mol)(=139319/mol) 
= +26 

48º = (1 mol)63094 3/mol-K) — (1 mol)(21443/mol-K) 
= +9503/K 


Observe que, como esperado, o processo € endoiérmico (AH>0) 
e produz um gás, aumentando assim a entropia (AS > 0), Agora, 


podemos estimar 7, para CCL) 
rod (gi 209 sorme 


Observe também que usamos o fator de conversão entre J e KJ 
para combinar as unidades de AH" e AS”. 

Confira O ponto de ebulição normal experimental de CCu(N) 
76,5 °C. O pequeno desvio do valor estimado para o valor 
experimental deve-se à suposição de que AH” e AS” não variam 


variação de entropia molar padrão para o processo de ebulição 
é +100 1/K, estime a variação de entalpia molar padrão para o 
processo de ebulição. 

(8) 467003, (5)-6700 (0) +34000 J. (d) 340003. 


Para praticar: exercício 2 
“Com base nos dados do Apêndice C, estime o ponto de cbu- 


lição normal, em K, para o bromo elementar, Bra(). (O valor 
experimental é dado na Figura 11.5.) 


Cálculo da variação de energia livre sob condições não padrão 
Calcule AG a 298 K para uma mistura de 1,0 atm de N3, 3,0 atm de Hz e 0.50 atm de NH3, em uso no processo Haber: 


Nala) + 3Ho(x) = 2 NHs(g) 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos calcular AG sob condições não padrão. 
Planeje Podemos aplicar a Equação 19.19 para calcular AG. 
Para isso, precisamos calcular o valor do quociente de reação O 
Para as pressões parciais especificadas, utilizando a fórmula de 
pressões parciais da Equação 15.23: @ = (D][E]"/[AF[B}. 
Então, usamos uma tabela de energias livres padrão de forma- 
são para avaliar AG”, 

Resolva A fórmula de pressões parciais da Equação 1523 
fomece 


E „00 
Bi Gn 


No Exercício resolvido 19.9, calculamos AG" =-33.3 kJ para 
essa reação. Entretanto, teremos que alterar as unidades dessa 
grandeza ao aplicarmos a Equação 19.19. Para que as unida- 
des na equação funcionem, usaremos AG em unidade de KJ/ 
mol, em que “por mol” significa "por mol da reação escrita”. 
Assim, AG? = -33.3 KJ/mol implica 1 mol de Na por 3 mols 
de Hz e por 2 mols de NH. 


=93x 10° 


Agora, podemos aplicar a Equação 19.19 para calcular AG 
para essas condições não padrão: 


aG=AG'+RThQ 

(-33.3 KJ/mol) + (83143/mol-K) 
(298 K)(113/1.0003) In(93 x 10) 

= (-3331/mol) + (=11,649/mol) 

= —4494/mol 


Comentário Podemos observar que AG se torna mais negativo 
à medida que as pressões de Na, Hz e NH; variam de 1,0 atm. 
(condições padrão, AG") para 140 atm. 3,0 atm e 0,50 atm. 
respectivamente. O valor mais negativo de AG indica maior 
“força diretora” para produzir NH. 

Chegartamos a essa mesma suposição com base no principio de 
Le Chitelier. == (Seção 15.7) Em relação às condições padrão, 
elevamos a pressão de um reagente (Hz) e reduzimos a pressão. 
do produto (NH). O princípio de Le Chatlier determina que 
ambas as variações deslocam a reação mais para o lado do pro- 
“to, formando assim mais NH. 


Para praticar: exercício 1 
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Para praticar: exercício 2 


Qual das seguintes afirmações é verdadeira? (a) Quanto maior 
for Q, maior será AG”. (b) Se Q = 0, o sistema está em equi- 
libro. (e) Se uma reação é espontânea sob condições padrão, 
será espontânea em todas as condições. (d) A variação de ener- 
gia livre para uma reação independe da temperatura. (e) Se 
0>1,86>46º, 


Calcule AG a 298 K para a reação de Haber se a mistura da 
reação consistir em 0,50 atm de Ny, 0,75 atm de Hz e 2,0 atm 
de NH. 


RELAÇÃO ENTRE AG" EK 


Agora, podemos aplicar a Equação 19,19 para deri- 
var a relação entre AG e a constante de equilibrio K. No- 
equilíbrio, AG = 0 e Q = K. Portanto, no equilíbrio, a 
Equação 19.19 transforma-se no seguinte: 


AG=AG'+RTInQ 
0=4G'+RTInk 
AG = RThnk [19.20] 


A Equação 19.20 é muito importante, com amplo sig- 
nificado na química. Ao relacionar K a AG”, podemos rela- 
cionar K a variações de entropia e entalpia em uma reação. 

Também é possível resolver a Equação 19.20 para K, 
produzindo uma expressão que permita calcular o valor 
de K se conhecermos o valor de AG: 


n921) 


) EXERC 


Como de costume, devemos ficar atentos na escolha 
das unidades, Nas equações 19.20 e 19.21, expressamos 
novamente AG® em kJ/mol. Na expressão da constante 
de equilíbrio, utilizamos as seguintes convenções: as 
pressões dos gases são dadas em atm; as concentrações. 
de solução são dadas em M; e sólidos, líquidos e solven- 
tes não aparecem na expressão. cso (Seção 15.4) Assim, 
a constante de equilíbrio K, para reações em fase gasosa. 
Ke para reações em solução. == (Seção 15.2) 

Pela Equação 19.20, vemos que, se AG” for negativa, In 
K será positiva, isso significa que É > 1. Portanto, quanto. 
mais negativa for 4G", maior será K, Por outro lado, se 
AG” for positiva, In K será negativo, ou seja, K< 1, Por 
fim, se AG =0,K= 1. 


Cálculo de uma constante de equilibrio a partir de AG” 
A variação de energia livre padrão para o processo de Haber a 25 °C foi obtida no Exercício resolvido 19.9 para a reação de Haber: 


Nala) + 3Halg) = 2 NHy(g) 
AG = —333k/mol = —33,3003/mol 


Use esse valor de 36 para calcular a constante de equilibrio no processo a 25 °C. 


SOLUÇÃO 

Analise Com base no valor de AG”, calcule K de uma reação. 
Planeje Podemos usar a Equação 19.21 para calcular K. 
Resolva Ao usar a temperatura absoluta para 7 na Equação 
19:21 e a forma de R que combina nossas unidades, temos 


K = AIRE m II A NDAK) 
OETI 


Comentário Trata-se de uma constante de equilibrio grande, 
que indica que o produto, NH. é muito favorecido na mistura 
no equilibrio a 25 °C. As constantes de equilíbrio para as tem- 
peraturas na faixa de 300 *C a 600 *C, dadas na Tabela 152. 
são muito menores que o valor a 25 °C. Evidentemente, um 
equilíbrio em baixa temperatura favorece mais a produção de 
amônia do que um equilíbrio de alta temperatura. Todavia o 
processo de Haber é realizado em altas temperaturas porque a 
reação é extremamente lenta à temperatura ambiente. 


Lembre-se A termodinâmica revela o sentido e a extensão de 
uma reação, mas nada sobre a velocidade em que cla ocorre. 
Se fosse encontrado um catalisador que permitisse que a rea- 
ção procedese a uma velocidade mais rápida em temperatura 
ambiente, não seriam necessárias alas pressões para forçar o 
equilíbrio no sentido de NH3. 

Para praticar: exercício 1 

E para um sal muito insolúvel € 4,2 1097 a 298 K. Qual é 
o valor de AG” para a dissolução do sal cm água? 

(8)-265 KJ/mol, (b) 115 mol (0) -2.61 K/mol, (d) +115 37 
mol, (€) +265 KJ/mol. 

Para praticar: exercicio 2 

Com base nos dados do Apêndice C, calcule AG" e K a 298 K 
para a seguinte reação: Ho() + Be(1) === 2HBe(a) . 
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FORÇANDO REAÇÕES NÃO ESPONTÂNEAS: REAÇÕES DE ACOPLAMENTO 


Maitas reações químicas desejáveis, inclusive um grande número 
delas que é essencial para os seres vivos, não são espontâneas 
como escritas, Por exemplo, vamos considerar a extração do 
cobre metálico a parir do mineral de calcocita, que contém. 
A decomposição de Cu em seus elementos não é espontânea: 


Cass) — 2Cu(s) + S6) AG = +8621 
Visto que AG” é muito positivo, não podemos obter Cu(s) 
diretamente por essa reação. Em vez disso, devemos encontrar 
algum meio de “realizar trabalho” na reação, para forçar que cla 
ocorra da maneira como desejamos. Podemos fazer isso aco- 
plando a reação a outra de forma que a reação como um todo 
seja espontânca, Por exemplo, podemos visualizar S(s) reagindo. 
com O(g) para formar SOs(g): 


S(s) + Ong) — Oils) AG = -30A 
Pelo acoplamento (junção) dessas reações, podemos extrair muito 
do cobre metálico por uma reação espontânea: 
CusS(s) + Oalg) — 2Cu(s) + SOx) 
AG = (+8621) + (-30A K) = -214219 


Resumindo, usamos a reação espontânea de S(s) com Oxs) para 
fornecer a energia livre necessária para extrair o cobre metálico 
do mineral. 

Os sistemas biológicos empregam o mesmo principio do uso de 
reações espontâncas para produzir outras não espontäncas. Mui- 
tas reações bioquímicas essenciais à formação e à manutenção 


“de estruturas biológicas altamente ordenadas não são espontã- 
eas. A ocorrência dessas reações é forçada pelo acoplamento 
“com reações espontâneas que liberam energia. O metabolismo 
dos alimentos é uma fonte usual de energia livre necessária para 
realizar o trabalho de manutenção dos sistemas biológicos. Por 
exemplo, a oxidação completa do açúcar glicose, CoHzO em 
CO; e HzO produz substancial energia livre: 
CHuOsls) +60:18) — 6008) + 6H,0(1) 
AG = -2880 

Essa energia pode ser usada para produzir reações não espon- 
tâncas no corpo. Entretanto, um meio de transporte da ener- 
ga liberada pelo metabolismo da glicose é necessário para as 
reações que dependem dela. Uma das maneiras, mostrada na 
Figura 19.16, envolve a interconversão de trifosfato de adeno- 
sina (ATP) e difosfato de adenosina (ADP), moléculas que estão 
relacionadas às unidades fundamentais dos ácidos nucleicos, A 
conversão de ATP em ADP libera energia livre (AG* =-30.5 KJ), 
que pode ser usada para produzir outras reações 

No corpo humano, o metabolismo da glicose ocorre por meio 
de uma série complexa de reações, a maioria das quais libera 
energia livre, usada em pare para reconverter ADP de mais baixa 
energia a ATP de mais alta energia. Portanto, as interconversões. 
ATP-ADP são empregadas para estocar energia durante o meta- 
belismo e liberá-as quando necessário para produzir reações não 
espontâneas no organismo. Ao cursar uma disciplina de bioquí- 
mica, será possível aprender mais sobre a notável sequência de 
reações usadas para transporta energia livre pelo corpo humano. 
Exercícios relacionados: 19.102, 19.103 


Constituintes celulares 


mais simples. 


Figara 19.14 Representação esquemática de variações de energia livre durante o metabolismo celular. A cxiação da glcose em 
CO; e HzO produz energia le que será usada para converter ADP em ATP, mais energética Este será empregada conforme necessário, coma 
foste de energia para cond reações não espontâneas, exemplo da conversão de moléculas simples em consuntescelures mais complexos 
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Unindo conceitos 
Vamos considerar os sais simples NaC1(s) e AgCH(). Examinaremos os equilíbrios em que eles se dissolvem em água para formar 
soluções aquosas de fons: 


NaC(s) = Neta) + Cr(ag) 

ASCs) = Ag (ag) + CT (ag) 
(a) Calcule o valor de AG a 298 K para cada uma das reações anteriores. (b) Os dois valores do item (a) são muito diferentes. 
Essa diferença deve-se basicamente ao termo de entalpia ou ao termo de entropia da variação de energia livre padrão? (c) 
Use os valores de AG" para calcular os valores de Kp, para os dois sais a 298 K. (d) O cloreto de sódio é considerado um sal 
solúvel, enquanto o cloreto de prata é considerado insolóve, Essas descrições são coerentes com as respostas do item (c)? 
(e) Como AG vai variar no processo de dissolução desses sais com a elevação de 7? Essa variação deve te qual efeito na 


solubilidade dos sais? 


SOLUÇÃO 

(a) Vamos utilizar a Equação 19.14 com os valores de AG"; do 
Apêndice C para calcular os valores de AG” para cada equi- 
líbrio. (Como fizemos na Seção 13.1, usamos o índice inferior 
“sol” para indicar que essas são grandezas termodinâmicas 
para a formação de uma solução.) Encontramos: 


AG (NaCI) = (-261.913/mol) + (~131,213/mol) 
= (=38401/mol) = -9,1 KJ/mol 

AGa (AgCI) = (+77,1113/mol) + (~131.213/mol) 
= (=10970W/mol) = +55,6k1/mot 


(b) Podemos escrever AG's como a soma de um termo de 
emtalpia, AH, © um termo de entropia, —TAS a? AG's = 
AM a H-TAG" wi). É possível calcular os valores de AAwa 
e AS Usando as equações 5.31 e 19.8, Podemos, então, cal- 
colar “788º, a T= 298 K. Agora, todos esses cálculos são 
familiares. Os resultados estão resumidos na seguinte tabela: 


ER AS TASjy 
Nac 436kimol +32bmol -129kimol 
Ai 


465,7 Klimo! 4343 kmol —10,2 klimo 


Os termos de entropia para a solução dos dois sais são muito 
similares, Isso parece sensato porque cada processo de disso- 
Tugo deve levar a um aumento similar na desordem, à medida 
que o sal é dissolvido em fons hidratados, oc (Seção 13.1) Em 
comparação, verificamos uma diferença muito grande no termo 
de entalpia para a solução de dois sais. À diferença nos valores 
de AG" é governada pela diferença nos valores de AH. 
(6) O produto de solubilidade, Kpn. é a constante de equilibrio 
Para o processo de dissolução. c> (Seção 17.4) Dessa forma. 
podemos relacionar A, diretamente a AG", usando a Equa- 
são 1921; 


Podemos calcular os valores de Kpa da mesma maneira que 
aplicamos a Equação 19.21 no Exereício resolvido 9.12, Usa- 
mos os valores de AG's que obtivemos no item (a), converti- 
dos de KJ/mol para J/mol: 
NaCk Kpy = [Na (ag) ][CT (aq) ) 
m EION m 437 = 40 


ACER, = [A (ag) [CT (aq) 
m SD] m RA me 19 X 0 


O valor calculado para Kp, de AgCI é muito próximo do listado 
no Apêndice D. 

(4) Um sal solúvel é aquele que se dissolve apreciavelmente 
em água, ovo (Seção 4.2) O valor de Kpy para NaCI é maior 
que 1, indicando que NaCI se dissolve em um grau extensivo. 
O valor de Kp, para AgCI é muito pequeno, mostrando que ele 
se dissolve muito pouco em água. O cloreto de prata deve ser 
considerado um sal insolúvel. 

(6) Como esperávamos, o processo de dissolução tem valor 
positivo de AS para ambos os sais (veja a tabela no item (b) 
deste exercício). Como tal, o termo de entropia da variação de 
energia livre, TAS, é negativo. Se admitirmos que AAs 
€ AS", não variam muito com a temperatura, uma elevação 
em T servirá para fazer com que AG", seja mais negativo. 
Assim, a força diretora para a dissolução dos sais aumentará, 
com a elevação de T, de modo que podemos esperar que a 
solubilidade dos sis aumente com a elevação de T. Na Figura 
13.18, vimos que a solubilidade de NaCI (e a solubilidade de 
quase todo sal) aumenta com a elevação da temperatura. c> 
(Seção 133) 
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) RESUMO DO CAPÍTULO E TERMOS-CHAVE 


PROCESSOS ESPONTÂNEOS (SEÇÃO 19.1) A maioria 
das reações e dos processos químicos possui um sentido ine- 
rente: € espontânea em um sentido e não espontânea no sentido 
inverso, A espontaneidade de um processo está relacionada ao 
caminho termodinâmico que o sistema toma do estado inicial 
para o estado final. Em um processo reversível, tanto o sistema 
quanto a sua vizinhança podem ser restaurados ao seu estado 
original, invertendo a variação. Em um processo irreversível, o 
sistema não pode retornar ao estado original sem que haja uma 
mudança permanente na vizinhança. Qualquer processo espom- 
tânco é irreversível, Um processo que ocorre a uma temperatura 
constante é denominado Isotérmico. 


ENTROPIA E SEGUNDA LEI DA TERMODINÂMICA 
(SEÇÃO 19.2) A natureza espontänea do processo está relacio- 
nada a uma função de estado termodinâmico chamada entropia, 
indicada como S. Para um processo que ocorre em temperatura 
constante, a variação de entropia do sistema é determinada pelo. 
calor absorvido pelo sistema ao longo de um caminho reversf- 
vel dividido pela temperatura: AS = guey /T. Para qualquer pro- 
cesso, a variação de entropia do universo € igual À variação de 
entropia do sistema mais a variação de entropia da vizinhança: 
AS = AS Syria O. À maneira com que a entropia controla. 
a espontaneidade dos processos é determinada pela segunda le 
da termodinâmica, segundo a qual. em um processo reversível, 
Soy =O; em um processo irreversível (espontâneo) AS, > 0. 
Geralmente, os valores da entropia são expressos em unidades 
de joules por kelvin, J/K. 


INTERPRETAÇÃO MOLECULAR DA ENTROPIA E TER- 
CEIRA LEI DA TERMODINÂMICA (SEÇÃO 19.3) Uma 
combinação especifica de movimentos e localizações de átomos 
e moléculas de um sistema em determinado instante é chamada 
de microestado. A entropia de um sistema é a medida da sua 
aleatoriedade ou desordem e está relacionada ao número de 
microestados, W, correspondente ao estado do sistema: $ = k 
In W. As moléculas podem realizar três tipos de movimentos: 
no movimento translacional, a molécula inteira move-se no 
espaço; no movimento vibracional, os átomos da molécula 
aproximam-se e afastam-se uns dos outros de mancira perió- 
dica; e no movimento rotacional, a molécula inteira gira como 
“um pião. O número de microestados disponíveis, e portanto a 
entropia, aumenta quando há aumento de volume, temperatura 
ou movimento das moléculas, porque qualquer uma dessas 
variações aumenta as possíveis movimentações e localizações 
das moléculas. Como resultado, a entropia costuma aumentar 
quando líquidos ou soluções são formados a partir de sólidos; 


“gases são formados a partir de sólidos ou líquidos; ou o número 
de moléculas de gás aumenta durante uma reação química. A 
terceira lei da termodinâmica afirma que a entropia de um 
sólido cristalino puro a O K é igual a zero. 


VARIAÇÕES DA ENTROPIA NAS REAÇÕES QUÍMICAS 
(SEÇÃO 19,4) A terceira lei permite determinar valores de 
entropia para substâncias em diferentes temperaturas Sob condi- 
ões padrão, a entropia de um mol de uma substância é chamada 
entropia molar padrão, indicada como S°. À partir de valores 
tabelados de S°, podemos calcular a variação de entropia para 
qualquer processo sob condições padrão. Para um processo iso- 
térmico, a variação de entropia na vizinhança é igual a —AH/T. 
ENERGIA LIVRE DE GIBBS (SEÇÃO 19.5) A energia livre 
de Gibbs (ou simplesmente energia livre), G, é uma função de 
estado termodinâmico que combina as duas funções de estado, 
entalpia e entropia: G= H — TS. Para processos que ocorrem a 
temperatura constante, 3G = AH — TAS. Para um processo que 
ocorre a temperatura e pressão constantes, o sinal de AG refere- 
-se à espomtancidade do processo. Quando AG for negativo, o 
processo será espontâneo. Quando AG for positivo, o processo 
será não espontâneo, mas o processo inverso será espontânco, 
No equilibrio, o processo é reversível e AG, igual a zero, A ener- 
gpa livre também é uma medida do máximo trabalho útil que 
pode ser realizado por um sistema em um processo espontâneo. 
A variação da energia livre padrão, 36”, para qualquer processo, 
pode ser calculada a partir de tabelas de energia livre padrão. 
de formação, AG", que são definidas de maneira análoga a das. 
entalpias padrão de formação, AG”. O valor de AG"y para um 
elemento puro em seu estado padrão é definido como zero. 
ENERGIA LIVRE, TEMPERATURA E CONSTANTE DE 
EQUILÍBRIO (SEÇÕES 19.6 E 19.7) Geralmente, os valores. 
de AH é AS não variam muito com a temperatura. Assim, a 
dependència de AG em relação à temperatura é regida sobretudo 
pelo valor de Tna expressão AG = AH — TAS. O termo de entro- 
pia -TAS tem maior efeito na dependência de AG em relação à 
temperatura: com isso, também na expontancidade do processo 
Por exemplo. um processo para o qual AH > 0 AS >0, como a 
fusão do gelo, pode não ser espontâneo (AG > 0) em baixas tem- 
peraturas e espontâneo (AG < 0) em temperaturas mais altas 
Sob condições não padrão, AG relaciona-se com AG" € com o 
valor do quociente de reação, Q: AG = AG” + RT In Q. No equi- 
brio (AG =0, Q= A). AG* =— RT In X. Portanto, a variação da 
energia livre está diretamente relacionada à constante de equi 
brio para a reação. Essa relação pode explicar a dependência das 
constantes de equilibrio com relação à temperatura. 


») RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, 

VOCÊ SERÁ CAPAZ DE: 

+ Explicar o significado de processos espontâneo, reversível, 
irreversível e isotérmico (Seção 19.1). 


+ Definir entropia « segunda lei da termodinâmica (Seção 
192. 

+ Explicar como a entropia de um sistema está relacionada so 
número de microestados possíveis (Seção 19.3). 


+ Descrever os tipos de movimentos moleculares que uma. 
molécula pode possuir (Seção 19.3). 

+ Prever o sinal de AS para processos fisicos é químicos 
(Seção 19.3). 

* Definir a terceira lei da termodinâmica (Seção 19.3). 

+ Calcular variações de entropia padrão para um sistema a. 
panir das entropias molares padrão (Seção 19.4). 

+ Calcular variações de entropia na vizinhança para proces- 
sos isolérmicos (Seção 19.4). 

+ Calcular a energia livre de Gibbs a partir da variação de 
entalpia e da variação de entropia a uma dada temperatura 
(Seção 19,5), 
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Usar variações de energia livre para prever se reações são 
espontâneas (Seção 19.5). 

Calcular variações de energia livre padrão usando as ener- 
gas livres padrão de formação (Seção 19.5). 

Prever o efeito da temperatura sobre a espontaneidade com 
base em AH e AS fornecidos (Seção 19.6). 

Calcular AG sob condições não padrão (Seção 19.7). 
Relacionar AG" e a constante de equilibrio (Seção 19:7). 


EQUAÇÕES-CHAVE 


as = FE (T constante) 11921 
Processo reversível: So = AS, + AS = 0 ý 
Processo irreverstvel: ASaw = 38 + AS Of VOA 
s=knW 119.5] 
AS = Bas(produios) — E mS“(reagentes) nos 
ASe y u99) 
AG = AH - TAS nsan 
46º = EnAGjiprodmos) — E maG(capente) (1914) 
Processo reversível: AG = SH, — TASau = O 11947] 
Processo irreversível: AG = AH, — TAS, < 0 
AG = vam 19481 
AG=AG + RTh 119.19) 
AG = -rra K n920) 


) EXER 


VISUALIZANDO CONCEITOS 


TOS SELECION; 


19.1 Dois gases diferentes ocupam os dois bulbos 
mostrados na figura a seguir. Pense no processo 
que ocorre quando a válvula é aberta, assumindo 
que os gases se comportam de modo ideal. (a) 
Desenhe o estado final (de equilíbrio). (b) Deter- 
mine os sinais de 3H e AS do processo. (e) O 


Relaciona variação de entropia ao calor absorvido ou libe- 
rado em um processo reversível 


Segunda lei da termodinâmica. 


Relaciona entropia ao número de microestados 
Calcula a variação de entropia padrão a partir de entropias 
molares padrão 

A variação de entropia da vizinhança para um processo, a 
temperatura e pressão constantes. 

Calcula variação da energia livre de Gibbs a partir de varia- 
ões de entalpia e entropia em temperatura constante 

Calcula a variação de energia livre padrão a partir de ener- 
gias livres padrão de formação. 
Relaciona a variação de energia livre com a reversibilidade 
de um processo em temperatura e pressão constantes 
Relaciona a variação de energia livre ao trabalho máximo 
que um sistema pode realizar 

Calcula variação de energia livre sob condições não padrão 


Relaciona a variação de energia live padrão à constante 
de equilíbrio 


processo que ocorre 20 abrir a válvula é rever- 
sível? (d) Como o processo afeta a entropia da 
vizinhança? [Seções 19.1 e 19.2] 
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192 


13 


194 


195 


Como mostrado a seguir, um tipo de limpador 
de teclado de computador contém 1,1-difluo- 
roetano liquefeito (CaH4F5), um gás à pressão 
atmosférica. Ao apertar o bocal, o gás é 
vaporizado sob alta pressão. (a) Com base em sua 
experiência, a vaporização é um processo espon- 
tâneo em temperatura ambiente? (b) Definindo o 
1 I-difluoroetano como sistema, pode-se esperar 
que quis do processo seja positivo ou negativo? 
(€) Determine se AS é positivo ou negativo para 
esse processo, (d) Considerando suas respostas 
para (a), (b) e (€), você acha que a operação desse 
produto depende mais da entalpia ou da entropia? 
[Seções 19.1 e 19.2] 


Coll, Vaporizado 
Ca; Liqueeito 


(a) Quais são os sinais de AS e AH para o pro- 
cesso descrito aqui? (b) Se a energia pode fluir 
para dentro e para fora do sistema, mantendo 
uma temperatura constante durante o processo, 
o que pode ser dito sobre a variação de entropia 
da vizinhança como resultado desse processo? 
[Seções 19.2 e 19.5] 


a E) 


Determine os sinais de AH e AS para esta reação. 
Explique sua escolha. [Seção 19.3] 


+ [Este 


O diagrama a seguir mostra como a entropia varia 
com a temperatura para uma substância, que é um 
gás à maior temperatura mostrada. (a) Quais pro- 
cessos correspondem aos aumentos de entropia 
ao longo das linhas verticais assinaladas como 


1 e 2? (b) Por que a variação de entropia para a 
linha 2 é maior do que para a 1? (c) Se essa subs- 
tância for um cristal perfeito a T=0 K, qual será 
o valor de S a essa temperatura? [Seção 19.3] 


[o] 


a 


Temperatura (K) 


19.6 Isômeros são moléculas com a mesma fórmula 


química, mas diferentes arranjos de átomos, como 
mostrado a seguir para dois isômeros do pentano, 
CHi. (a) Você espera uma diferença significa- 
tiva na entalpia de combustão dos dois isômeros? 
Explique, (b) Qual isômero você acredita que 
tenha entropia molar padrão mais elevada? Expli- 
que. [Seção 19,4) 


19.7 O diagrama a seguir mostra como AH (linha ver- 


melha) e TAS (linha azul) variam com a tempe- 
ratura para uma reação hipotética. (a) Qual é o 
significado do ponto a 300 K, em que AH e TAS 
são iguais? (b) Em que faixa de temperatura essa 
reação é espontânea? [Seção 19.6] 


19.8 O diagrama a seguir mostra como AG varia con- 
forme a temperatura para uma reação hipotética. 
(a) Em que temperatura o sistema está em equi- 
brio? (b) Em que faixa de temperatura a reação 
E espontânea? (c) AH é positivo ou negativo? (d) 
AS é positivo ou negativo? [Seções 19.5 e 19.6] 


BOK 
Temperatura 


19.9 Imagine uma reação As) + Big) == 2AB(a). 
com os átomos de A mostrados em vermelho no 
diagrama a seguir, e os de B em azul. (a) Se K,= 1, 
qual caixa representa o sistema em equilíbrio? 
(b) Se Ke™ 1, qual caixa representa o sistema em 
Q<K,? (© Classifique as caixas por ordem cres- 
cente de grandeza de AG para a reação. [Seções 
19.5 € 197] 


o 


o 


o 


O diagrama a seguir mostra como à energia livre. 
G, varia durante uma reação hipotética Alg) + 
Big) — Cig). À esquerda estão os reagentes 
puros A e B, cada qual a 1 atm, e à direita está o 
produto puro, C, também a 1 atm. Indique se cada 
uma das seguintes afirmações é verdadeira ou falsa. 
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(a) O mínimo no gráfico corresponde à mistura em 
equilíbrio dos reagentes e produtos dessa reação. (b) 
Nocquilibrio, A e B reagiram totalmente, formando 
C puro. (€) A variação de entropia para essa reação 
é positiva. (d) O “x” no gráfico corresponde a AG 
da reação. (e) AG da reação corresponde à diferença 
entre a parte superior esquerda da curva e a parte 
inferior da curva. [Seção 19.7] 


Progresso da reação 


PROCESSOS ESPONTÂNEOS (SEÇÃO 19.1) 


19.41 Identifique os processos espontâncos € os não 
espontâncos: (a) o amadurecimento de uma 
banana; (b) a dissolução de açúcar em uma xícara 
de café quente; (€) a reação de átomos de nitrogê- 
nio para formar moléculas de No a 25 °C e | atm; 
(d) um relâmpago; (e) a formação de moléculas de 
CHge de 0) a partir de CO; € H;O à temperatura 
ambiente e 1 atm de pressão. 

19.12 Quais dos seguintes processos são espontâneos: 

(a) o derretimento de cubos de gelo a —10 °C e 

1 atm de pressão; (b) a separação de uma mistura 

de Ny e Oy em duas amostras, sendo que uma é 

Na puro e outra é Oy puro; (c) o alinhamento de 

limalha de ferro em um campo magnético; (d) a 

reação de gás hidrogênio com gás oxigênio para 

formar vapor d'água em temperatura ambiente; 

(e) a dissolução de HCI(g) em água para formar 

ácido clorídrico concentrado. 

(a) Reações químicas endotérmicas podem ser 

espontâneas? (b) Um processo que é espontânco 

a determinada temperatura pode não ser espontá- 

neo a uma temperatura diferente? 

19.14 O hidrato cristalino CANO) + 4 H20(5) perde 
água quando colocado em um recipiente grande, 
fechado e seco à temperatura ambiente: 


1913 


CU(NOs)a*4 H:0(5) — CU(NOs)a(s) + 4H:0(5) 


Esse processo é espontâneo e AH” é positivo em 
temperatura ambiente. (a) Qual é o sinal de AS* 
à temperatura ambiente? (b) Se o composto hi- 
dratado é colocado em um recipiente grande e 
fechado que já contém uma grande quantidade 
de vapor d'água, o ÀS” nessa reação sofrerá va- 
riação em temperatura ambiente? 
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1945 


19,16 


1947 


1920 


Pense na vaporização da água líquida à pressão de 
1 atm. (a) Esse processo é endotérmico ou exo- 
térmico? (b) Em que faixa de temperatura, esse 
processo é espontâneo? (e) Em que faixa de tem- 
peratura é um processo não espontâneo? (d) Em 
que temperatura as duas fases estão em equilibrio? 
O ponto de congelamento normal do n-octano 
(CsHis) €-57 °C. (a) O congelamento de n-octano 
é um processo endotérmico ou exotérmico? (b) 
Em que faixa de temperatura esse processo é 
espontâneo? (e) Em que faixa de temperatura esse 
processo é não espontânco? (d) Há alguma tempe- 
fatura na qual as fases sólida e líquida de m-octano 
estejam em equilíbrio? Justifique sua resposta. 
Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa. 
(a) Se um sistema é submetido a um processo 
reversível, a entropia do universo aumenta. (b) Se 
um sistema é submetido a um processo reversível, 
a variação na entropia do sistema é equiparada 
por uma variação igual e oposta na entropia da 
vizinhança. (e) Se um sistema passa por um pro- 
cesso reversível, a variação na entropia do sistema 
deve ser igual a zero. (d) A maioria dos processos 
espontâneos na natureza é reversível. 

Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa. 
(a) Todos os processos espontâneos são irrever- 
síveis, (b) A entropia do universo aumenta nos 
processos espontâncos. (c) A variação na entro- 
pia da vizinhança é igual em grandeza e tem sinal 
oposto à variação na entropia do sistema, em um 
processo irreversível. (d) A quantidade máxima 
de trabalho pode ser obtida de um sistema que 
passe por um processo irreversível, em compara- 
ção a um processo reversível. 

Considere um processo em que um gás ideal 
varia do estado 1 para o estado 2 de modo que a 
sua temperatura varie de 300 K para 200 K. (a) A 
variação da temperatura depende de o processo 
ser reversível ou irreversível? (b) Esse processo 
é isotérmico? (c) A variação na energia intema, 
AE, depende do caminho tomado para efetuar 
essa mudança de estado? 

Um sistema vai do estado 1 para o estado 2 e 
volta ao estado 1 (a) AE tem a mesma grandeza 
tanto no processo de ida quanto no processo de 
volta? (b) Sem informações adicionais, pode- 
-se concluir que a quantidade de calor transfe- 
rida para o sistema, ao passar do estado 1 para 
o estado 2, é igual ou diferente quando compa- 
rado à passagem do estado 2 de volta ao estado 
1? (©) Suponha que as variações de estado sejam 
processos reversíveis. O trabalho realizado pelo 
sistema a0 passar do estado 1 para o estado 2 € 
igual ou diferente quando comparado à passagem 
do estado 2 de volta ao estado 1? 


1921 


192 


Imagine um sistema que consiste em um cubo 
de gelo. (a) Sob quais condições o cubo de gelo 
poderia derreter de modo reversível? (b) Se o cubo 
de gelo se funde reversivelmente, AE é igual a zero 
no processo? 

“Analise o que acontece quando uma amostra do 
explosivo TNT (Seção 8.8, Química aplicada: 
explosivos e Alfred Nobel) é detonada sob pres- 
são atmosférica. (a) A detonação é um processo 
espontâneo? (b) Qual é o sinal de q para esse pro- 
cesso? (e) É possível determinar se w é positivo, 
negativo ou igual a zero no processo? Justifique 
sua resposta. (d) É possível determinar o sinal de 
AE no processo? Justifique sua resposta. 


ENTROPIA E SEGUNDA LEI DA TERMODINÂMICA 
(SEÇÃO 19.2) 


19.23 


19:24 


1925 


1926 


1927 


1928 


Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa. 
(a) AS para um processo isotérmico depende 
da temperatura e da quantidade de calor trans- 
ferido de modo reversível. (b) AS é uma função 
de estado. (€) A segunda lei da termodinâmica 
afirma que a entropia do sistema aumenta para 
todos os processos espontâneos. 

Suponha que vamos vaporizar um mol de água 
no estado líquido a 25 “C e outro mol de água a 
100 °C. (a) Assumindo que a entalpia de vapo- 
rização da água não varie muito entre 25 ºC e 
100 *C, qual processo envolve a maior variação 
na entropia? (b) A variação de entropia em qual- 
quer processo depende da realização do processo 
de modo reversível ou não? Explique. 

O ponto de ebulição normal do Bry() € 58,8 °C, e 
sua entalpia molar de vaporização é AHyap = 29,6 
KJ/mol. (a) Quando Bra(l) ferve em seu ponto de 
ebulição normal, sua entropia aumenta ou dimi- 
nui? (b) Calcule o valor de AS quando 1,00 mol 
de Bra(l) é vaporizado a 58,8ºC. 

O gálio elementar (Ga) congela a 29,8 °C, e sua 
entalpia molar de fusão é AM = 5,59 KJ/mol. 
(a) Quando o gálio fundido se solidifica em Ga(s) 
em seu ponto de fusão normal, AS é positivo ou 
negativo? (b) Calcule o valor de AS quando 
60.0 g de Gall) se solidifica a 29,8 °C, 

Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa. 
(a) A segunda lei da termodinâmica afirma que a 
entropia é conservada. (b) Se a entropia do sistema 
aumenta durante um processo reversível, a varia- 
ção de entropia da vizinhança deve diminuir no 
mesmo montante. (c) Em determinado processo 
espontânco, o sistema é submetido a uma variação 
de entropia de 4.2 J/K: consequentemente, a varia- 
ção de entropia da vizinhança deve ser —4,2 J/K. 
(a) A entropia da vizinhança aumenta em proces- 
sos espontâncos? (b) Em determinado processo 


1929 


19,30 


espontânco, a entropia do sistema diminui. O que 
podemos concluir a respeito do sinal e da magni- 
tude de AS aj? (c) Durante certo processo rever- 
sível, a vizinhança é submetida a uma variação 
de entropia, AS ja =—78 J/K. Qual é a variação 
de entropia do sistema para esse processo? 

(a) Que sinal de AS se pode esperar quando o 
volume de 0,200 mol de um gás ideal a 27 °C 
é aumentado isotermicamente a partir de um 
volume inicial de 10,0 L? (b) Se o volume final 
€ 185 L, calcule a variação de entropia para o 
processo, (e) É preciso especificar a temperatura 
para calcular a variação de entropia? Explique. 
(a) Que sinal de AS se pode esperar quando a 
pressão sobre 0,600 mol de um gás ideal a 350 K 
é aumentada isotermicamente a partir de uma 
pressão inicial de 0,750 atm? (b) Se a pressão 
final sobre o gás é 1,20 atm, calcule a variação 
de entropia para o processo. (c) É preciso espe- 
cificar a temperatura para calcular a variação de 
entropia? Explique. 


INTERPRETAÇÃO MOLECULAR DA ENTROPIA 
E TERCEIRA LEI DA TERMODINÂMICA 
(SEÇÃO 19.3) 


1931 


19,32 


1933 


194 


1935 


Para a expansão isotérmica de um gás no vácuo, 
AE =0, q =0 e w = 0. (a) Esse é um processo 
espontâneo? (b) Explique por que nenhum tra- 
balho é realizado pelo sistema durante esse pro- 
cesso. (e) Qual € a “força propulsora” para a 
expansão do gás: entalpia ou entropia? 

(a) Qual é a diferença entre estado e micrvestado 
de um sistema? (b) À medida que um sistema 
vai do estado A para o estado B, sua entropia 
diminui. O que se pode dizer sobre o número de 
microestados correspondente a cada estado? (e) 
Em determinado processo espontâneo, o número 
de microestados disponíveis ao sistema dimi- 
mui. O que pode ser concluído sobre o sinal de 
ASi? 
Cada uma das seguintes variações aumenta, dimi- 
nui ou não tem efeito sobre o número de microes- 
tados disponíveis para um sistema: (a) aumento da 
temperatura, (b) diminuição do volume, (c) varia- 
ção de estado líquido para gasoso? 

(a) Com base no calor de vaporização apresen- 
tado no Apêndice B, calcule a variação de entro- 
pia para a vaporização de água a 25 °C e a 100 
(b) De acordo com o seu conhecimento sobre 
microestados e a estrutura da água líquida, expli- 
que a diferença nesses dois valores. 

(0) Qual sinal se pode esperar para AS de uma rea- 
ção química em que 2 mols de reagentes gasosos 
são convertidos em 3 mols de produtos gasosos? 
(b) Para qual dos processos vistos no Exercício 
19.11 a entropia do sistema aumenta? 
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19.36 (a) Em uma reação química, dois gases são com- 
binados para formar um sólido. Qual sinal se 
pode esperar para AS? (b) Como a entropia do 
sistema varia no processo descrito no Exercício 
19.127 

19.37 A entropia do sistema aumenta, diminui ou não 
é alterada quando (a) um sólido se funde, (b) um 
gás se liquefaz, (e) um sólido sublima? 

19.38 A entropia do sistema aumenta, diminui ou não 
é alterada quando (a) a temperatura do sistema 
aumenta, (b) o volume de um gás aumenta, (c) 
volumes iguais de etanol e água são misturados 
para formar uma solução? 

19.39 Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa. 
(a) À terceira lei da termodinâmica afirma que 
a entropia de um cristal perfeito, puro, em zero 
absoluto aumenta com a massa do cristal. (b) O 
“movimento translacional” de moléculas refere- 
-se à sua variação na localização espacial em fun- 
ção do tempo. (e) Os movimentos rotacionais e 
vibracionais contribuem para a entropia em gases 
atômicos, como He e Xe. (d) Quanto maior for o 
número de átomos em uma molécula, mais graus 
de liberdade de movimento de rotação e vibra- 
cional ela provavelmente terá, 

19,40 Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa. 
(a) Diferentemente da entalpia, em que podemos 
determinar apenas as variações em H, para entro- 
pia podemos determinar os valores absolutos de 
S. (b) Se você aquecer um gás como o COz, vai 
aumentar seus graus de movimento translacional, 
rotacional e vibracional, (e) COx(g) e Art) têm 
quase a mesma massa molar; a uma dada tempe- 
fatura, terão o mesmo número de microestados. 

19.41 Para cada um dos seguintes pares, escolha a 
substância com a maior entropia por mol em uma 
dada temperatura: (a) Art1) ou Ar(g); (b) Helg) a 
3 atm de pressão ou Helg) a 1,5 atm de pressão; 
(6) 1 mol de Ne(g) em 15.0 L ou 1 mol de Neg) 
em 1,50 L; (d) COs(g) ou COs(s). 

19.42 Para cada um dos seguintes pares, indique qual 
substância possui a maior entropia padrão: (a) 1 
mol de Pale) a 300 °C, 0.01 atm ou 1 mol de 
Asalg) a 300 "C, 0,01 atm; (b) 1 mol de H;O(g) 
a 100 *C.1 atm ou 1 mol de HOU) a 100 °C, 
1 atm; (€) 0,5 mol de Nag) a 298 K, 20 L de 
volume ou 0.5 mol de CHa(g) a 298 K, 20 L de 
volume; (d) 100 g de Naz504(s) a 30 C ou 100 
£ de NasSOu(ag) a 30°C. 

19.43 Determine o sinal da variação de entropia do sis- 
tema para cada uma das seguintes reações: 

(a) Nag) + 3Ha) — 2NHy(4) 

(b) CaCOs(s) — CaO(s) + COS) 

(© 3C) — Cotia) 

(d) ALOs(3) + 3Ha(g) — 2 Is) + 3H:0(8) 
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Determine o sinal de ASviin para cada um dos 
seguintes processos: (a) Ouro fundido se soli- 
difica; (b) Ch gasoso é dissociado na atmosfera 
para formar átomos de CI gasoso; (e) CO gasoso 
reage com Ho gasoso para formar metanol líquido, 
CH;0H; (d) Fosfato de cálcio precipita-se ao 
misturar com Ca(NOs):(aq) e (NH) PO«(ag). 


VARIAÇÕES DA ENTROPIA NAS REAÇÕES 
QUÍMICAS (SEÇÃO 19.4) 


1945 


1946 


1947 


1948 


1949 


19.50 


nosi) 


(a) Com base na Figura 19.12 como modelo, 
represente graficamente de que forma a entropia 
da água varia quando ela é aquecida de -50 °C a 
110°C no nível do mar. Demonstre as temperatu- 
ras em que há aumentos verticais na entropia. (b) 
Qual processo tem a maior variação de entropia: 
gelo derretendo ou água fervente? Explique. 

O propanol (CsH,OH) funde-se a — 1265 "C e 
entra em ebulição a 97,4 "C. Faça um esboço 
qualitativo de como a entropia absoluta varia à 
medida que o vapor de propanol a 150 *C e 1 atm 
é resfriado a propanol sólido a —150 °C e 1 atm. 
Em cada um dos seguintes pares, qual composto 
pode-se esperar que tenha a maior entropia molar 
padrão: (a) CxHa(g) ou CsHelg), (b) COx(8) ou 
COl)? 

O ciclopropano e o propileno são isômeros que 
têm, ambos, a fórmula CyHg. Com base nas 
estruturas moleculares mostradas, qual desses 


isômeros pode-se esperar que tenha a entropia 
absoluta mais alta a 25 °C? 


Cietopropano 


Consulte o Apêndice C para comparar as entro- 
pias padrão a 25 °C para os seguintes pares de 
substâncias: (a) Sc(s) e Selg): (b) NHs(8) e 
Nis(ag); (e) 1 mol de Pale) e 2 mols de Px(g): 
(d) Cígrafite) e Cdiamante). 

Consulte o Apêndice C para comparar as entro- 
pias padrão a 25 °C para os seguintes pares de 
substâncias: (a) CuO(s) e CuzO(s); (b) 1 mol 
de N;Os(g) € 2 mols de NO:g); (€) SiOz(s) e 
CO (e); (d) CO(g) e CO:(g). 

Asentropias padrão a 298 K para alguns elementos 
do grupo 4A são: C(s, diamante) = 2,43 Jmol-K: 
Sits) = 18,81 J/mol-K; Ge(s) = 31,09 J/mol-K e 
Sn(s) = 51,81 Jlmol-K. Todos, com exceção de 
Sn, têm a mesma estrutura (diamante). Como 
você explica a tendência nos valores de °? 


119.52] 


19.53 


19.54 


Três das formas do carbono elementar são o 
grafite, o diamante e o buckminsterfulcreno ou 
fulereno. As entropias a 298 K para grafite e. 
mante são listadas no Apêndice C. (a) Explique a 
diferença nos valores de S° de grafite e diamante, 
considerando suas estruturas (Figura 12.29). (b) 
O que se espera para o valor de $” do fulereno 
(Figura 12.47) em relação aos valores para grafite 
e diamante? Justifique a sua resposta. 
Com base nos valores de S° do Apêndice C, cal- 
cule os valores de 45º para as seguintes reações. 
Em cuda caso, explique o sinal de ASº; 
(a) Cade) + Hals) — CHala) 
(b) NO dg) — 2NO;(8) 
(€) Be(OH)(3) — BeO(s) + H:O(8) 
(9) 2CH,OH(8) + 30:(5) 

— 200 (9) + 4H,0(9) 
Calcule os valores de AS” para as seguintes rea- 
ções, com base nos valores de $° tabelados no 
Apêndice C. Em cada caso, explique o sinal de S°: 
(A) HNO;(8) + Nils(g) —* NHANO (a) 
(b) 2Fe;0;(s) — 4 Fels) + 30:(4) 
(6) CaCOs(s calcite) + 2HCH(9) 

— CaCh(s) + COn(s) + HyO(I) 
(A) 3 Code) — CHA) + 6Ho(g) 


ENERGIA LIVRE DE GIBBS (SEÇÕES 19.5 E 19.6) 


19.55 


19.56 


19.57 


19.58 


(a) Para um processo que ocorre a temperatura 
constante, a variação na energia livre de Gibbs 
depende de variações na entalpia e na entropia 
do sistema? (b) Para determinado processo que 
ocorre com T e P constantes, o valor de AG é 
positivo. O processo é espontânco? (e) Se AG 
para um processo é grande, a velocidade em que 
ele acontece é alta? 

(a) A variação de energia livre padrão, AG”, é 
sempre maior que AG? (b) Para qualquer pro- 
cesso que ocorre com temperatura © pressão 
constantes, qual é o significado de AG = 0? (e) 
Para determinado processo, AG é prande e nega- 
tivo, Isso significa que o processo iem necessa- 
riamente uma barreira de ativação baixa? 

Para determinada reação química, AH? =-35,4 J 
€ AS? =-85,5 J/K. (a) A reação é exotérmica ou 
endotérmica? (b) A reação leva a um aumento 
“ou a uma diminuição na aleatoriedade ou desor- 
dem do sistema? (e) Calcule AG° para a reação 
a 298 K. (d) A reação é espontânea a 298 K sob 
condições padrão? 
Determinada reação tem AH" =+23,7 KJ e AS° = 
452,4 JIK. (a) A reação é exotérmica ou endotér- 
mica? (b) A reação leva a um aumento ou a uma 
diminuição na aleatoriedade ou desordem do 


sistema? (e) Calcule AG” para a reação a 298 K. 
(d) À reação é espontânea a 298 K sob condições 
padrão? 

19.59 Com base nos dados do Apêndice C, calcule AH”, 
AS* e AG° a 298 K para cada uma das seguintes 
reações, 

(a) Hala) + Esta) — 2HF (6) 
CO) Cl grafie) + 2Ch(e) — CCL(a) 
(e) 2PCh(8) + O:(g) — 2POCH(s) 
(d) 2CH;OH(g) + Hale) 

— CHala) + 2H,0(5) 

19,60 Com base nos dados do Apêndice C, calcule 3H, 
AS* e AG" a 25 “C para cada uma das seguintes 
reações, 

(8) 4Cr(s) + 30:8) — 20,6) 

(b) BaCOs(s) — BaO(1) + COx(g) 

(€) 2P(5) + 10HF(g) — 2PFS(a) + 5 Hals) 
(d) K() + O(s) — KO:(s) 

19.61 Com base nos dados do Apêndice C, calcule AG* 
para as seguintes reações. Indique se cada reação 
é espontânea a 298 K sob condições padrão. 

(a) 250:(8) + Osl) — 2803) 
(D) NOs(8) + NO(g) — 3NO(s) 
(©) 6Ch(g) + 2Fe:03(3) 

4 RCh(s) + 30:18) 


(d) SO:(8) + 2Hi(8) —* S(s) + 2H,0(5) 

19.62 Com base nos dados do Apêndice C, calcule 
a variação na energia livre de Gibbs para cada 
umas das seguintes reações. Em cada caso, indi- 
que se a reação é espontânea a 298 K sob condi- 
ções padrão. 

(a) 2 48(9) + Chala) — 2Agi(o) 
(D) PO ls) + 16H(6) 
— 4 PHig) + 10H,0(8) 
(e) CHuls) + 4Fa(g) — CEd(s) + 4HF(s) 
(0) 2H0:(0) — 2H,0(0) + Oils) 

19.63 O octano (Css) é um hidrocarboneto líquido 
à temperatura ambiente, sendo o principal com- 
ponente da gasolina. (a) Escreva uma equação 
balanceada para a combustão de CHjs(), for- 
mando COs(g) e H:O). (b) Sem usar dados ter- 
moquímicos, determine se AG” para essa reação 
é mais negativo ou menos negativo do que AH. 

19.64 O dióxido de enxofre reage com óxido de estrôn- 
cio como segue: 


SO:(s) + SO(g) — SeSOy(s) 
(a) Sem utilizar dados termodinâmicos, determi- 
ne se AG para essa reação é mais ou menos nega- 
tivo que AH”. (b) Dispondo apenas dos dados de 
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entalpia padrão para essa reação, estime o valor 
de 4G* a 298 K usando os dados do Apêndice C 
para outras substâncias. 

19.65 Classifique cada uma das seguintes reações como 
um dos quatro tipos possíveis, resumidos na 
Tabela 193: G) espontânea em todas as temperatu- 
ras, (ii) não espontânea em qualquer temperatura; 
Gii) espontânea em baixa 7, mas não espontânea 
em alta T: (iv) espontânea em alta T, mas não 
espontânea em baixa T. 

(a) Nie) + 3Es(e) — 2NEs(9) 
AIF = NAS = -2BI/K 
(b) Ng) + 3Ch(g) — 2NCh(g) 
AM = 460K; AS = —275 J/K 
(C) Node) — 2NF(g) 
AH? = 85K; AS = 198J/K 

19.66 A partir dos valores dados para AH° e AS”, cal- 
cule 4G* para cada uma das seguintes reações a 
298 K. Se a reação não for espontânea sob con- 
dições padrão a 298 K, em que temperatura (se 
houver alguma) ela se tomaria espontânea? 

(1) 2P0S(5) + 30:44) —s 2PbO(s) + 250:(5) 
AH = BAKAS = =165J/K 
(b)2POCI (8) — 2PCL (a) + Osle) 
AH’ = SNAS = 1793/K 

19.67 Uma reação sob pressão constante é quase espon- 
tânca a 390 K. A variação de entalpia para a rea- 
ção é +23,7 KJ. Estime AS para a reação. 

19.68 Uma reação sob pressão constante é quase espon- 
tânca a 45 °C. A variação de entropia para a rea- 
ção é 72 JK. Estime AH. 

19,69 Para uma reação em particular, AH = -32 KJ e 
AS=—98 J/K. Suponha que AH e AS não variam 
com a temperatura. (a) Em que temperatura a rea- 
ção terá AG = 0? (b) Se T for elevada acima do 


19:70 As reações em que uma substância se decompõe 
pela perda de CO são chamadas reações de des- 
carboxilação. A descarboxilação do ácido acé- 
tico procede da seguinte mancira: 


CH;COOH(/) — CH;OH(g) + CO(g) 


Com base nos dados do Apêndice C, calcule a tem- 
peratura mínima na qual esse processo será espon- 
tânco sob condições padrão. Suponha que AH? e 
AS? não variem com a temperatura. 

19:71 Considere a seguinte reação entre óxidos de 
nitrogênio: 

NO(g) + N:O(2) — 3NO(s) 


(a) Com base nos dados do Apêndice C, deter- 
mine como AG varia com o aumento da tempe- 


888 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


ratura para a reação. (b) Calcule AG” a 800 K, 
assumindo que AH” e 4S* não variem com a 


temperatura. Sob condições padrão, a reação é 
espontânea a 800 K? (c) Calcule AG a 1.000 K. 


A reação é espontânea sob condições padrão a 
essa temperatura? 

19.72 O metanol (CH;0H) pode ser preparado pela 
oxidação controlada do metano: 


CHala) + 10:(8) — CHOH(8) 


(a) Com base nos dados do Apêndice C, calcule 
AH" © AS” para essa reação. (b) AG para a reação 
vai aumentar, diminuir ou permanecer inalicra- 
da com o aumento da temperatura? (e) Calcule 
AG” a 298 K. Sob condições padrão, a reação é 
espontânea a essa temperatura? (d) Existe uma 
temperatura na qual a reação estaria em cquilí- 
brio sob condições padrão e que seja baixa o su- 
ficiente para que os compostos envolvidos sejam 
provavelmente estáveis? 

19:73 (a) Com base nos dados do Apêndice C, calcule 
o ponto de ebulição do benzeno, CeHa(). (b) Use 
uma fonte de referência, como o CRC Handbook 
of Chemistry and Physics, para encontrar o ponto 
de ebulição experimental do benzeno. Como se 
explica qualquer divergência entre a sua resposta 
no item (a) € o valor experimental? 

19:74 (a) Com base nos dados do Apêndice C, estime 
a temperatura na qual a variação de energia livre 
seja igual a zero para a transformação de h(s) para 
a(g). Que suposições você terá de fazer para che- 
gar a essa estimativa? (b) Use uma fonte de refe- 
rência, como Web Elements (www.webelements. 
com) para encontrar os pontos de fusão e ebulição 
experimentais do Iz. (e) Qual dos valores no item 
(©) é mais próximo ao valor obtido no item (a)? 
Você pode explicar por que isso acontece? 

19.75 O gás acetileno, CsH:(g), é usado em soldagem. 
(a) Escreva uma equação balanceada para a com- 
bustão do gás acetileno em COz(g) e HOM. 
(b) Qual € a quantidade de calor produzida pela 
queima de um mol de CzHz sob condições padrão 
se Os regentes e os produtos são levados a 298 K? 
(©) Qual é a quantidade máxima de trabalho útil 
que pode ser realizada por essa reação sob condi- 
ções padrão? 

19:76 O metano (CH4) é o principal combustível para 
veículos a gás natural de alta eficiência. (a) 
Quanto calor é produzido na queima de 1 mol de 
ChHa(g) sob condições padrão se reagentes e pro- 
dutos são levados a 298 K e HzO() é formado? 
(b) Qual é a quantidade máxima de trabalho útil 
que pode ser realizado sob condições padrão por 


esse sistema? 


ENERGIA LIVRE E EQUILÍBRIO (SEÇÃO 19.7) 

19.77 Indique se AG aumenta, diminui ou não é alterado 
para cada uma das seguintes reações à medida que 
a pressão parcial de O, é aumentada; 

(a)2CO(3) + Oxs) — 200:(8) 
(b) 2H,0x(0) — 2H,0(0 + O(a) 
(6) 2KCIO;(5) — 2KC) + 3048) 

19,78 Indique se AG aumenta, diminui ou não é alterado 
“quando a pressão parcial de Hz é aumentada em 
cada uma das seguintes reações: 

(a) No(6) + 3Hals) —* 2NHs(6) 
(O) 2HBr(s) — Hils) + Bla) 
(E) 2H(4) + Cats) — CHala) 

19.79 Considere a reação 2 NO:(g) — N;Ou(g). (a) 
Com base nos dados do Apêndice C, calcule AG" 
a 298 K. (b) Calcule AG a 298 K se as pressões 
parciais de NO e N;0, forem 0,40 atm e 1,60 atm, 


19.80 Considere a reação 3CH(s) — Chile) + 
2H:(s). (a) Utilizando os dados do Apêndice C, 
calcule AG* a 298 K. (b) Calcule AG a 298 K 
se a mistura da reação consistir em 40,0 atm de 
CHa, 0,0100 atm de CsHy(g) € 0,0180 atm de Hz. 
Com base nos dados do Apêndice C, calcule a 
constante de equilibrio, K, AG" a 298 K para 
cada uma das seguintes reações: 
(a) Hals) + h(s) == 2 H18) 
(b) CHOH(a) = Cihla) + H0(5) 
(9) 3Chale) = Cota) 
19.82 Utilizando os dados do Apêndice C, escreva 
expressão do equilíbrio constante e calcule o valor 
da constante de equilíbrio e a variação de energia 
livre para as seguintes reações a 298 
(a) NaHCO;(s) = NaOH(5) + CO;(8) 
(b) 2HBr(s) + C(e) == 2HCi(g) + Br(g) 
(6) 2806) + Osle) == 250;(8) 
Analise a decomposição do carbonato de bário: 
1aCO (1) = BaO (s) + COs(g) 
Com base nos dados do Apêndice C, calcule a 
pressão de equilíbrio de CO; no sistema a (a) 
298 K e (b) 1.100 K. 
19.84 Considere a seguinte reação: 
PBCO;(5) = PO (s) + COn(s) 
Com base nos dados do Apêndice C, calcule a 
pressão de equilíbrio de CO; no sistema a (a) 
400 Ce (b) 180°C. 


19.85 O valor de K para o ácido nitroso (HNO3) a 25°C 
é dado no Apêndice D. (a) Escreva a equação 


19.86 


química para o equilíbrio correspondente à Ka- 
(b) Empregando o valor de Kg, calcule AG para 
a dissociação do ácido nitroso em solução aquosa. 
(e) Qual é o valor de AG no equilibrio? (d) Qual 
é o valor de AG quando [H"] = 5,0 x 10° M, 
INO7]=60X 10% Me [HNO;]=0,20M? 
Ky para a metilamina (CH; NHo) a 25 °C é dado no 
Apêndice D. (a) Escreva a equação química para 
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o equilíbrio correspondente à K. (b) Utilizando o 
valor de Ki, calcule AG* para o equilíbrio no item 
(a). (€) Qual éo valor de AG no equilíbrio? (d) Qual 
o valor de AG quando [H*] =6,7 X 10? M, [CH3 
NHy']=24xX10? M e [CH;NH:] =0,098 M? 


D) EXERCÍCIOS ADICIONAIS 


1987 


19.89 


19.91) 


(a) Quais das quantidades termodinâmicas T, £. q. 
we S são funções de estado? (b) Quais dependem 
do caminho tomado de um estado para outro? (c) 
Quantos caminhos reversíveis existem entre dois 
estados de um sistema? (d) Para um processo iso- 
térmico reversível, escreva uma expressão para 
AE em termos de q e w e uma expressão para AS 
em termos de q e T- 

Indique se cada uma das seguintes afirmativas é 
verdadeira ou falsa. Caso seja falsa, corrija-a. (a) 
A viabilidade da produção de NH, a partir de Nz 
e Ha depende inteiramente do valor de AH para 
O processo Ns(g) + 3H(g) — 2NH(g) (b) A 
reação de Na(s) com Ch(g) para formar NaCi(g) 
é um processo espontâneo. (e) Um processo 
espontâneo pode, em princípio, ser conduzido 
reversivelmente. (d) De modo geral, processos 
espontâneos requerem que seja realizado traba- 
Iho para forçá-los a ocorrer. (e) Processos espon- 
tânos são exotérmicos e levam a um grau mais 
elevado de ordem no sistema. 

Para cada um dos seguintes processos, indique se 
os sinais de AS e AH devem ser positivos, nega- 
tivos ou aproximadamente zero. (a) Um sólido 
sublima. (b) A temperatura de uma amostra de 
Co(s) é reduzida de 60 °C para 25 °C. (e) O álcool 
etílico evapora de uma proveta. (d) Uma molé- 
cula diatômica se dissocia em átomos. (e) Um 
pedaço de carvão entra em combustão para for- 
mar COz(g) e H:O(g). 

A reação 2Me(s) + Ox(g) — 2Mg0(3) é alta- 
mente espontânea. Um colega de classe calcula a 
variação de entropia para essa reação e obtém um 
valor altamente negativo para AS”, Será que seu 
colega cometeu algum erro no cálculo? Explique. 
Suponha que quatro moléculas de gás sejam colo- 
cadas dentro do frasco esquerdo do aparato na 
Figura 19.6(a). Inicialmente, o frasco à direita é 
evacuado e o seu registro é fechado. (a) Depois 
que o registro for aberto, quantos arranjos diferen- 
tes de moléculas serão possíveis? (b) Quantos dos 
arranjos do item (a) têm todas as moléculas dentro 
do frasco à esquerda? (c) Como a resposta no item 
(b) explica a expansão espontânea do gás? 


[19.92] Imagine um sistema composto por dois dados de 


Jogo padrão, sendo que o estado do sistema é defi- 
nido pela soma dos valores apresentados nas faces 
voltadas para cima. (a) Os dois arranjos de faces 
superiores mostrados a seguir podem ser consi- 
derados dois possíveis microestados do sistema. 
Explique. (b) A qual estado cada microestado 
corresponde? (e) Quantos estados possíveis exis- 
tem para o sistema? (d) Determine um ou mais 
estados que tenham a maior entropia. Explique. 
(e) Determine um ou mais estados que tenham a 
menor entropia. Explique. (f) Calcule a entropia 
absoluta do sistema de dois dados. 


tes ele 


19.93. O nitrato de amônio é dissolvido de modo espon- 


tânco e endotérmico em água à temperatura 
ambiente. O que se pode deduzir sobre o sinal de 
AS para esse processo em solução? 


[19.94] Um condicionador de ar padrão envolve um 


refrigerante que, hoje em dia, é tipicamente um 
hidrocarboneto fluorado, como CHF. Um refri- 
gerante de ar-condicionado tem a propriedade de 
ser prontamente vaporizado à pressão atmosférica 
e facilmente comprimido à fase líquida sob pres- 
são aumentada. A operação de um aparelho desse 
tipo pode ser pensada como um sistema fechado 
composto pelo refrigerante, que passa pelas duas 
fases mostradas a seguir (a circulação de ar não é 
mostrada neste diagrama). 


Cimara de expansão 

Liquido m Vapor 
Expansão (baixa pressão) 
Cimara de compressão 

Liquido Çam Vor 


Compressão (alta pressão) 
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[19.95] 


19,97 


19.98 


Durante a expansão, o refrigerante líquido é 
liberado para uma câmara de expansão a baixa 
pressão, em que evapora. Em seguida, o vapor 
passa por compressão a alta pressão para voltar 
à fase líquida em uma câmara de compressão. 
(a) Qual é o sinal de q para a expansão? (b) 
Qual é o sinal de q para a compressão? (c) Em 
um sistema de ar-condicionado central, uma 
câmara fica dentro de casa e a outra, fora. Onde 
fica cada câmara e por quê? (d) Imagine que 
uma amostra de líquido refrigerante é submeti- 
da a expansão seguida de compressão, de modo 
que retome ao seu estado original, Pode-se es- 
perar que esse seja um processo reversível? (e) 
Suponha que uma casa e o seu exterior estejam 
inicialmente a 31 *C. Algum tempo depois de 
ligado o ar-condicionado, a casa é refrigerada 
a 24 °C. Esse processo é espontânco ou não 
espontâneo? 
Segundo a regra de Trouton, para muitos 
líquidos em seus pontos de ebulição normais, 
a entropia molar padrão de vaporização é de 
cerca de 88 J/mol-K. (a) Calcule o ponto de 
ebulição normal do bromo, Bra, determinando 
AH” ap para Bro com base nos dados do Apén- 
dice C. Suponha que AH” ap permanece cons- 
tante com a temperatura e que a regra de Trou- 
ton se aplica. (b) Consulte o ponto de ebulição 
normal de Br, em um manual de química ou 
no site da Web Elements (www. webelements. 
com) e compare-o ao seu cálculo. Quais são as 
possíveis fontes de erro, ou suposições incor- 
retas, no cálculo? 
Para a maioria dos compostos listados no 
Apêndice C, o valor de AG", é mais positivo 
(ou menos negativo) do que o valor de Hp 
(a) Explique essa observação, usando NH (8), 
CCL!) e KNOs(5) como exemplos. (b) Uma 
exceção a essa observação é CO(g). Explique 
a tendência nos valores de AH°y e AG", para 
essa molécula. 
Considere as três seguintes reações: 
Tila) + 2Ch(8) — Ticis) 
(ii) Catole) + 7Ch(e) 

— 2CCh(g) + 6 HCI) 
(ii) O(s) + COs(g) — BACON) 
(a) Para cada uma das reações, use os dados do 
Apêndice C para calcular AH”, AG”, K e AS" a 
25°C. (b) Quais dessas reações são espontâneas 
sob condições padrão a 25 "C? (c) Paracada uma. 
das reações, determine a forma como a energia 
livre varia com o aumento da temperatura. 
Com base nos dados do Apêndice C e conhe- 
cendo as pressões listadas, calcule K, e AG 
para cada uma das seguintes reações: 


19.99 


19.101 


119.102) 


(a) Nala) + 3H;(e) — 2NHs(g) 
Py, = atm. Pi, = S90, Da 
(b) 2NHals) + 2NO:(5) 
— INe) + 4HO(8) 
Pap, = Po, = S0 X 102atm, 
Py, = 05utm, Po = 034tm 
(© NH) — Nilg) + 2H(6) 
Pau = 05 atm, Px, = Sam, Pp, = 25atm 
(a) Para cada uma das seguintes reações, deter- 
minc o sinal de AHP e AS? sem fazer cálculos. 
(b) Com base em seu conhecimento geral de quf- 
mica, determine qual dessas reações terá K> 1, 
(e) Em cada caso, indique se K deve aumentar 
ou diminuir com o aumento da temperatura. 
(0) 2Me(5) + Osle) = 2MgO(5) 
(U) 2KI(5) = 2K(g) + h(s) 
(UH) Na(g) = 2Na(g) 
(Iv) 2WOs(5) == 4 V(s) + 504) 
O ácido acético pode ser fabricado pela combi- 
nação de metanol com monóxido de carbono, 
um exemplo de uma reação de carboxilação: 


= 2am 


CH;OH() + CO(s) — CH;COOH(1) 


(a) Calcule a constante de equilíbrio para a 
reação a 25 °C. (b) Industrialmente, essa rea- 
ção ocorre a temperaturas acima de 25 °C. Um 
aumento na temperatura produzirá aumento ou 
redução na fração molar de ácido acético no 
equilíbrio? Por que são usadas temperaturas ele- 
vadas? (c) A que temperatura essa reação terá 
um equilíbrio constante igual a 1? (Você pode 
supor que 34º e AS” independem da tempera- 
tura e ignorar quaisquer mudanças de fase que 
poderiam ocorrer) 

A oxidação da glicose (C;H,206) no tecido 
corporal produz CO) e H;O. Em contraste, a 
decomposição anaeróbica, que ocorre durante 
a fermentação, produz etanol (C2HsOH) e 
CO». (a) Com base nos dados fornecidos no 
Apêndice C, compare as constantes de equili- 
brio para as seguintes reações: 


CHnOsla) + 60:(8) = 6CO;(g) + 6H0(D 
CatsOu(o) = 2CHOH(1) + 2C0;(8) 


(b) Compare o trabalho máximo que pode ser 
obtido desses processos sob condições padrão. 
A conversão de gás natural, que é basicamente 
metano, em produtos que contêm dois ou mais 
“átomos de carbono, como o etano (C;Hg) é um 
processo químico industrial muito importante. 
Em princípio, o metano pode ser convertido 
em etano e hidrogênio: 


[19.103] 


[19.104] 


119.105) 


2CHa(s) — Cota) + Hals) 


Na prática, essa reação é conduzida na presen- 
qa de oxigênio: 


2CHi(g) + 1O(g) — Cit) + H:O(8) 


(a) Com base nos dados do Apêndice C, calcu- 
le K para essas reações a 25 °C e a 500 "C. (b) 
A diferença em AG" para as duas reações deve- 
-se principalmente ao termo de entalpia (AH) 
ou no termo de entropia (-TAS)? (e) Explique 
como as reações anteriores são um exemplo 
de condução de uma reação não espontânea, 
como abordado no quadro A Química e a vida 
na Seção 19.7. (d) A reação de CH, e Oz para 
formar CsHo é H10 deve ser conduzida cuida- 
dosamente para evitar uma reação concorrente. 
Qual é a reação concorrente mais provável? 

As células usam a hidrólise do trifosfato de 
adenosina (ATP) como fonte de energia (Figura 
19.16). A conversão de ATP em ADP tem varia- 
ção de energia livre padrão de -30,5 KJ/mol. Se 
toda a energia livre do metabolismo da glicose, 


CoHuOsls) + 60(8) — 6COs(s) + 6H0(0) 


entrar na conversão de ADP em ATP, que quan- 
tidade de matéria de ATP poderá ser produzida 
para cada mol de glicose? 

A concentração de fon potássio no plasma 
sanguíneo é aproximadamente 5,0 X 10° M, 
enquanto a concentração no fluido das células 
musculares é muito maior (0,15 M). O plasma 
e o fluido intracelular estão separados pela 
membrana celular, que supomos ser permeável 
somente para K*. (a) Qual é AG para a transfe- 
rência de 1 mol de K* do plasma sanguíneo para 
o fluido celular à temperatura corporal (37 *C)? 
(b) Qual é a quantidade mínima de trabalho que 
deve ser utilizada para transferir K*? 

Um modo de deduzir a Equação 19.3 depende 
da observação de que, para T constante, o 
número de modos, W, de organizar as partículas 
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de um gás ideal m em um volume V é propor- 
cional ao volume elevado à potência de m: 


way" 


Use essa relação e a de Boltzmann entre entro- 
pia € número de arranjos (Equação 19.5) para 
deduzir a equação da variação de entropia para 
a expansão ou a compressão isotérmica de n 
mols de um gás ideal. 

Cerca de 86% da energia elétrica do mundo 
é produzida por meio de turbinas a vapor, um 
tipo de motor térmico, Em sua análise de um 
motor térmico ideal, Sadi Carnot concluiu que 
a eficiência máxima possível é definida pelo 
trabalho total que poderia ser realizado pelo 
motor, dividido pela quantidade de calor dispo- 
nível para realizar o trabalho (por exemplo. de 
vapor quente produzido por combustão de um 
combustível como carvão ou metano). Essa efi- 
ciência é dada pela relação (Ta — Thaisa Tata 
em que Tau é à temperatura do calor que entra 
no motor € Tisia É 0 calor que sai do motor. 
(a) Qual é a eficiência máxima possível de um 
motor térmico que opera entre uma tempera- 
tura de entrada de 700 K e uma temperatura de 
saída de 288 K? (b) Por que é importante que 
as usinas de energia elétrica sejam localizadas 
perto de corpos d'água relativamente frios? (e) 
Sob quais condições um motor térmico pode- 
ria operar com eficiência igual ou próxima 
de 100%? (d) Frequentemente é falado que, 
se a energia da combustão de um combustf- 
vel como o metano fosse capturada em uma 
célula de combustível elétrica em vez de pela 
queima do combustível em um motor térmico, 
uma maior fração da energia poderia ser des- 
tinada ao trabalho útil, Faça um esboço quali- 
tativo como o da Figura 5.10 que ilustre o fato 
de que, em princípio, a trajetória da célula de 
combustível vai produzir mais trabalho útil do 
que a do motor térmico a partir da combustão 
de metano. 


) EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


19.107 


A maioria dos líquidos segue a regra de Trouton 
(veja Exercício 19.95), segundo a qual a entro- 
pia molar de vaporização é de aproximadamente 
88 + 5 J/mol-K. Os pontos de ebulição normais 
€ as entalpias de vaporização de vários líquidos 
orgânicos são como os dados dispostos na tabela 
a seguir: 


Substância Ponto de ebulição Wap (klimol) 
normal (ºC) 

Acton, (CH;);CO E 21 

Eter dimetiico, (HJO 248 ns 

Etanol CaHs0M na 386 

Otano, Cota 1256 ua 

Pina, CHN usa 354 
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19.108 


19,109 


19,112 


(a) Calcule AS,up para cada um dos líquidos. 
Todos os líquidos obedecem à regra de Trou- 
ton? (b) Em relação às forças intermoleculares 
(Seção 11.2), você pode explicar quaisquer ex- 
ceções à regra? (c) Você espera que a água obe- 
deça à regra de Trouton? Com base nos dados 
do Apêndice B, confira a precisão de sua con- 
clusão. (d) O clorobenzeno (C;HsCI) entra em 
ebulição a 131,8 °C. Aplique a regra de Trou- 
ton para calcular 4/4 ap para essa substância. 
Em cinética química, a entropia de ativação é 
a variação de entropia para o processo no qual 
Os reagentes atingem o complexo ativado, A 
entropia de ativação para processos bimole- 
culares costuma ser negativa. Explique essa 
observação em relação à Figura 14.15. 

Em que temperatura a seguinte reação é espon- 
tânca, a redução da magnetita por grafite em 
ferro elementar” 


FejO us) + 2C (s. grafite) — 205) + 3 Fe (9) 


Os processos seguir foram todos abordados no 
Capítulo 18, Calcule se a entropia do sistema 
aumenta ou diminui durante cada processo: 
(a) fotodissociação de 0:(8); (b) formação 
de ozônio a partir de moléculas de oxigênio 
é átomos de oxigênio; (e) difusão de CFC na 
estratosfera; (d) dessalinização da água por 
osmose inversa. 

Um cubo de gelo com massa de 20 g a -20 °C 
(temperatura. normal de congelador) é colo- 
cado em um copo com 500 mL de água quente, 
inicialmente a 83 °C. Qual é a temperatura 
final no copo? A densidade da água líquida é 
1,00 g/mL; a capacidade de calor específico do 
gelo é 2,03 J/g-C; a capacidade de calor espe- 
cífico da água em estado líquido é 4,184 J/g-C; 
a entalpia de fusão da água é 6,01 kJ/mol. 

O dissulfeto de carbono (CS) é uma substân- 
cia tóxica, altamente inflamável, Os seguintes 
dados termodinâmicos estão disponíveis para 


CS) e CS dg) a 298 K: 
AH) imo) AG (Kimo) 
[E E 63 
[St WA EM 


(a) Desenhe a estrutura de Lewis da molécula. 
Qual é à sua suposição para a ordem de ligação 
das ligações C-S? (b) Use o método VSEPR 
para determinar a estrutura da molécula de 
CS2. (€) CS; líquido queima em Oz com uma 
chama azul, formando COs(g) e SOxg). Esere- 
va uma equação balanceada para essa reação. 


119.113) 


19.114) 


(8) Com base nos dados da tabela anterior e no 
Apêndice C, calcule AHº e AG" para a reação 
do item (c). A reação é exotérmica? É espontá- 
nea a 298 K? (e) Com base nos dados da tabela 
anterior, calcule AS° a 298K para a vaporiza- 
ção de CS:(). O sinal de AS? éo esperado para 
uma vaporização? (1) De acordo com os dados 
da tabela anterior e a sua resposta para o item 
(0), calcule o ponto de ebulição de CS)(. Você 
supõe que a substância seja um líquido ou um 
2452298 Ke I aim? 

Os dados a seguir comparam as entalpias 
padrão e as energias livres de formação de algu- 
mas substâncias iônicas cristalinas e soluções. 


Moo log) 13148 -1.1984 
(a) Escreva a reação de formação para 
AgNOy(9). Com base nela, você espera que a 
entropia do sistema aumente ou diminua na for- 
mação de AgNOs(s)? (b) Use AH*y e AG', de 
AgNO;(s) para determinar a variação de entro- 
pia na formação da substância, Sua resposta é 
coerente com o seu raciocínio no item (a)? (© A 
dissolução de AgNO, em água é um processo 
exotérmico ou endotérmico? E quanto à disso- 
lução de MgSO; em água? (d) Para AgNO; © 
MgSO, use os dados para calcular a variação 
de entropia quando o sólido for dissolvido em 
água. (e) Discuta os resultados do item (d) em 
relação ao material apresentado neste capítulo 
e no quadro Olhando de perto: variação de 
entropia quando ocorre a expansão isotérmica 
de um gás. 

Considere o seguinte equilíbrio: 


NOl) = 2NO:(6) 


Os dados termodinâmicos desses gases são for- 
necidos no Apêndice C. Você pode supor que 
AH e AS” não variem com a temperatura. (a) 
A que temperatura uma mistura em equilíbrio 
conterá quantidades iguais dos dois gases? (b)A 
que temperatura uma mistura em equilíbrio de 
1 atm de pressão total conterá duas vezes mais 
NO; que Ni04? (e) A que temperatura uma 
mistura em equilíbrio de 10 atm de pressão to- 
tal conterá duas vezes mais NO% que N;04º (d) 
Pondere os resultados dos itens (b) e (c) usando 
o princípio de Le Chátelier (Seção 15.7). 


119.115] A reação 
SOr(g) + 2HS(3) == 38(9) + 2H,0(5) 


€ a base de um método sugerido para a remoção 
de SOy de gases de chaminés de usinas de ener- 
gia. A energia livre padrão de cada substância é 
dada no Apêndice C. (a) Qual é a constante de 
equilíbrio para a reação a 298 K? (b) Em princí- 
pio, essa reação é um método possível para a re- 
moção de SOs? (c) Se Ro, = Pye a pressão de 
vapor da água for 25 tor, calcule a pressão no 
equilíbrio de SO% no sistema a 298 K. (d) Você 
espera que o processo seja mais ou menos eficaz 
em temperaturas mais elevadas? 

Quando a maioria dos polímeros elastômeros 
(por exemplo, uma tira de borracha) é esticada, 
as moléculas tornam-se mais ordenadas, como 
ilustrado a seguir: 


19.116 
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EMA — 


Suponha que você estique uma tira de borracha. 
(a) Você espera que a entropia do sistema aumen- 
te ou diminua? (b) Se a faixa de borracha fosse 
esticada isotermicamente, seria necessário que o 
calor fosse absorvido ou emitido para manter a 
temperatura constante? (c) Tente esta experiên- 
cia: estique uma faixa de borracha e aguarde 
um momento. Em seguida, coloque o elástico 
esticado em seu lábio superior e deixe-o voltar 
de repente ao estado não esticado (lembre-se de 
continuar segurando!). O que você observa? Suas 
observações são coerentes com a sua resposta 
para o item (by? 


ELABORE UM EXPERIMENTO 


Você está medindo a constante de equilíbrio de um can- 
didato a fármaco, ligado ao seu DNA alvo por uma série 
de temperaturas diferentes. Você escolheu esse fármaco 
com base na modelagem molecular auxiliada por com- 
putador, indicando que é provável que sua molécula faça. 
muitas ligações de hidrogênio e interações dipolo-dipolo. 
favoráveis com a posição do DNA. Você executa um con- 
junto de experimentos em solução tampão para o com- 
plexo droga-DNA e gera uma tabela de K em diferen- 
tes T. (a) Deduza uma equação que relacione constante 
de equilíbrio a variações de entalpia e entropia padrão. 
(Dica: constante de equilíbrio, entalpia e entropia estão 
relacionadas À energia livre). (b) Mostre como você pode 


representar graficamente os dados K e T para calcular as 
variações de entropia e entalpia padrão para a interação 
entre o candidato a fármaco e a ligação de DNA. (e) Você 
se surpreende ao saber que a variação de entalpia para 
a reação de ligação é próxima de zero, e a variação de 
entropia é grande e positiva. Explique por que isso acon- 
tece e elabore um experimento para testá-a. (Dica: pense 
em água e fons). (d) Você testa outro candidato a fármaco 
com o alvo de DNA e descobre que ele tem uma variação. 
de entalpia grande e negativa sobre a ligação do DNA, e 
a variação de entropia é pequena e positiva, Explique por 
que isso ocorre, no nível molecular, e elabore um experi- 
mento para testar sua hipótese. 


fer 20 


ELETROQUÍMICA 


A eletricidade que alimenta grande parte da sociedade moderna tem muitas caracteris- 
ticas favoráveis, mas apresenta um sério inconveniente: não é facilmente armazenável, A ele- 
trcidade que flui pelas linhas de tensão da companhia elétrica é consumida conforme gerada, 
mas, para outras aplicações, é necessário ter energia elétrica armazenada. 


Nesses casos, a energia elétrica é convertida em energia química, que pode ser arma- 
zenada, transportada e reconvertida em eletricidade quando necessário. As baterias são 
os dispositivos mais conhecidos para conversão entre energias elétrica e química. Objetos. 
como computadores portáteis, telefones celulares, marca-passos, leitores de música portá- 
teis, aparelhos elétricos sem fio, relógios de pulso e inúmeros outros dispositivos dependem 
de baterias para obter a energia necessária para o seu funcionamento. Atualmente, uma 
quantidade considerável de esforço está sendo dedicada à pesquisa e ao desenvolvimento 
de novas baterias, conforme a imagem na página ao lado, sobretudo para alimentar vef- 
culos elétricos. Para essa aplicação, serão necessários novos tipos de baterias que sejam 
mais leves, de rápido carregamento, com maior potência e vida útil mais longa. Custo e 
toxicidade dos materiais utilizados também são importantes. No eixo central desse desen- 
volvimento, estão as reações de oxirredução que alimentam as baterias. 

De acordo com o que foi discutido no Capítulo 4, oxidação representa a perda de 
elétrons em uma reação química, e redução é o ganho de elétrons. <=> (Seção 4.4) Assim, 
as reações de oxirredução (redox) ocorrem quando elétrons são transferidos de um átomo 
que é oxidado a um átomo que é reduzido. As reações redox estão envolvidas no funciona- 
mento de baterias e também em uma ampla variedade de processos naturais importantes, 
como a oxidação do ferro, o escurecimento de alimentos e a respiração dos animais, A ele- 
troquímica é o estudo das relações entre a eletricidade e as reações químicas, abrangendo 
o estudo de processos espontâneos e não espontâneos. 


20.1 | ESTADOS DE OXIDAÇÃO E 
REAÇÕES DE OXIRREDUÇÃO 


Determinamos se uma reação é de oxirredução ao verificar os numeros de oxidação (esta- 
dos de oxidação) dos elementos envolvidos na reação. «== (Seção 4.4) Esse procedimento 


O QUEVEREMOS 


20.1 | Estados de oxidação e reações de oxirre- 
dução Revisaremos os estados de oxidação e as rea- 
ções de axirredução (redon). 


20.2 | Balanceamento de equações redox Apren- 
deremos a balancear equações redox, usando o méto- 
do de semirreações. 


20.3 | Células voltaicas Estudaremos as células vol- 
taicas, que geram eletricidade a partir de reações redox 
espontâneas. Eletrodos sólidos funcionam como as su- 
perficies em que ocorrem a oxidação e a redução. O 
eletrodo no qual se dá a oxidação é o ânodo enquanto 
a redução acontece no cátodo. 


20.4 | Potenciais de célula sob condições pa- 
drão Veremos que uma importante característica de 
uma célula voltaica é o seu potencial de célula, que 
consiste na diferença dos potenciais elétricos nos dois 
eletrodos e é medida em unidades de volts. Os poten- 
ciais de semicélulas são tabelados para semirreações 
de redução sob condições padrão (potenciais padrão 
de redução) 


BATERIA AVANÇADA DE ION-LUTIO 
desenvolvida para uso nos auto- 
móveis hibridos Mercedes classe $. 


20.5 | Energia livre e reações redox Relaciona- 
remos a energia livre de Gibbs, AG", ao potencial de 
célula. 


20.6 | Potenciais de célula sob condições não 
padrão Vamos calcular os potenciais de célula sob 
condições não padrão usando potenciais de célula pa- 
drão e a equação de Nernst 


20.7 | Baterias e células a combustível Descreve- 
remos baterias e células a combustivel, que são fontes 
de energia comercialmente importantes que utilizam 
reações eletroquímicas. 


20.8 | Corrosão Trataremos da corrosão, um proces- 
so eletroquímico espontâneo que envolve metais. 


20.9 | Eletrólise Veremos as reações redox não espon- 
têneas examinando as células eletroliticas, que usam 
eletricidade para realizar reações químicas. 
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identifica se o número de oxidação varia para qualquer um 
dos elementos envolvidos na reação. Por exemplo, consi- 
dere a reação que ocorre espontaneamente ao adicionar 
zinco metálico a um ácido forte (Figura 20.1): 


Za(s) + 2H'(ag) — ZaP'(ag) + Hg) 120.1) 


A equação química para essa reação pode ser escrita 
como: 


120.2) 


Os números de oxidação abaixo da equação mostram 
que o estado de oxidação do Zn varia de O a +2, enquanto 
o estado de oxidação do H varia de +1 a 0. Logo, trata-se 
de uma reação de oxirredução. Elétrons são transferidos. 
de átomos de zinco para fons de hidrogênio; Zn é oxidado 
€ H* é reduzido. 


Em uma reação como a da Equação 20.2, é evidente 
a transferência de elétrons. Porém, em outras, os núme- 
ros de oxidação variam, mas não se pode dizer que qual- 
quer substância literalmente ganha ou perde elétrons. Por 
exemplo, na combustão de gás hidrogênio, 


2Hx(g) + 0148) — 2H:06) 
© ©) 


1203) 


o hidrogênio foi oxidado do estado de oxidação O a +1, e o 
oxigênio foi reduzido do estado de oxidação 0 a 2. Logo, 
a Equação 20.3 € uma reação de oxirredução. A água não 
é uma substância iônica, portanto, não existo transferência. 
completa de elétrons do hidrogênio para o oxigênio durante. 
a sua formação. Desse modo, embora verificar os estados 
de oxidação seja uma forma conveniente de “fazer a conta- 
bilidade”, de modo geral, não se deve equiparar o estado de 
oxidação de um átomo à sua carga real em um composto 
químico. => (Seção 8.5) 


Reflita 


Quais são os números de oxidação dos elementos no fon nitrito, 
NO? 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Explique (a) o borbulhamento vigoroso no béquer à direita, e (b) a formação de vapor d'água acima do béquer. 


SISO 


Zas) 2HCitag) 
Figura 20.1 Oxidação de zinco com ácido clorídrico. 


ZaClylaq) Hw) 
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Identificando agentes oxidantes e redutores 
A bateria de níquel-cádmio (nicad) usa a seguinte reação redox para gerar eletricidade: 


Ca(s) + NiO:(s) + 2H:0(1) — Ca(OH)s(s) + Ni(OH):(s) 
Identifique as substâncias oxidadas e reduzidas, bem como os agentes oxidante e redutor. 
SOLUÇÃO 
Analise Com base em uma equação redox, identifique as substâncias oxidada e reduzida, e indique os agentes oxidante e redutor. 
Planeje Em primeiro lugar, usamos as regras já estudadas (Seção 4.4) para designar estados, ou números, de oxidação a todos. 


os átomos e determinar quais elementos alteram o estado de oxidação. Depois, aplicamos as definições de oxidação e redução. 
Resolva 


Cats) + NIOAS) + 2200) — CHAO) + Ni(OH)xs) 
O 08 0O cone 


O cstado de oxidação do Cd aumenta de 0a +2 e o do Ni diminoi de +4 a +2. Assim, o átomo de Cd é oxidado (perde elétrons) e atua 
como agente redutor, O estado de oxidação do Ni diminui à medida que NÃO; € convertido em Ni(OH)s Portanto, NiO é reduzido 
(ganha elétrons) e atua como agente oxidante 
Comentário Para lembrar os conceitos de oxidação e redução, repita: pender elétrons é oxidação; ganhar elétrons é redução. 
Para praticar: exercício 1 
Qual é o agente redutor na seguinte reação? 

2Br (aq) + HOi(ag) + 2H"(0q) — Bn(ag) + 2H,0(0) 


(a) Baq) (b) HiOs(ag) (e) (ag) (d) Brstag) (€) Na'(ag) 


Para praticar: exercício 2 


Identifique os agentes oxidante e redutor na reação: 


2H,0(1) + A(s) + MnO (ag) — AIOM)a (ag) + MnO:(3) 


Em qualquer reação redox, tanto a oxidação quanto a 
redução devem ocorrer. Em outras palavras, se uma subs- 
tância for oxidada, a outra deverá ser reduzida. A substância. 
que permite que outra seja oxidada é chamada de agente 
oxidante ou oxidante. Ela remove elétrons da outra subs- 
tância e, desse modo, se reduz. Analogamente, um agente 
redutor ou, somente, redutor é uma substância que fome- 
ce elétrons e leva outra substância a ser reduzida. O agente 
redutor é, portanto, oxidado no processo. Na Equação 202, 
H'(ag), espécie reduzida, é o agente oxidante, e Za(s), es- 
pécie oxidada, é o agente redutor. 


20.2 | BALANCEAMENTO DE 
EQUAÇÕES REDOX 


Quando balanceamos uma equação química, deve- 
mos obedecer à lei da conservação de massa: a quantidade 
de cada elemento deve ser igual em ambos os lados da 
equação (átomos não são nem criados nem destruídos em 
qualquer reação química), À medida que balanceamos as 
reações de oxirredução, surge uma exigência adicional: os 
elétrons ganhos e os perdidos devem estar balanceados. 


Se uma substância perde determinado número de elétrons. 
durante uma reação, a outra precisa ganhar o mesmo nú- 
mero de elétrons (elétrons não são nem criados nem des- 
truídos em qualquer reação química). 

Em muitas equações químicas simples, como a Equa- 
ção 20.2, o balanceamento de elétrons é tratado “automa- 
ticamente” é, podemos balancear a equação sem 
considerar explicitamente a transferência de elétrons. En- 
tretanto, muitas reações redox são mais complexas do que 
a equação citada c não podem ser balanceadas facilmente 
sem considerar o número de elétrons perdidos e ganhos. 
no curso da reação. Nesta seção, examinaremos o método 
de semirreações, um procedimento sistemático para ba- 
lancear equações redox. 


SEMIRREAÇÕES 
Embora a oxidação e a redução devam ocorrer si- 
multancamente, muitas vezes é conveniente considerá-las 


como processos separados. Por exemplo, a oxidação de 
Sa?" por Fed: 


St (ag) + 2R (aq) — Sa“ (aq) + 2 *(ag) 
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constitui dois processos: (1) a oxidação de Sn?* e (2) a 
redução de Fe”, 


Oxidação: 812º (aq) —» Sat" (ag) + 27 
Redução: 2 Fe*(aq) + 27 — 2Fe" (aq) 


[204] 
Ros 


Observe que, no processo de oxidação, os elétrons 
são mostrados como produtos, enquanto, no processo de 
redução, são mostrados como reagentes. 

As equações que apresentam apenas oxidação ou 
redução, como as equações 20.4 e 20.5, são chamadas. 
de semirreações. Na reação redox como um todo, o 
número de elétrons perdidos na semirreação de oxi- 
dação deve ser igual ao número de elétrons ganhos 
na semirreação de redução. Quando essas condições 
são satisfeitas e cada semirreação está balanceada, os 
elétrons em cada lado são cancelados quando as duas 
semirreações são somadas para fomecer a equação de 
oxirredução total balanceada. 


BALANCEAMENTO DE EQUAÇÕES PELO 
MÉTODO DAS SEMIRREAÇÕES 


No método de semirreação, geralmente começamos 
“com uma equação iônica “esqueleto”, mostrando apenas as. 
substâncias que sofrem a oxidação e a redução. Em tais ca- 
sos, atribuímos números de oxidação somente quando não 
temos certeza se a reação envolve oxirredução. Descobri- 
remos que é comum H” (para soluções ácidas), OH” (para. 
soluções básicas) e HzO serem envolvidos como reagentes. 
ou produtos em reações redox. A menos que H*, OH” ou 
HO esteja sendo oxidado ou reduzido, essas espécies não 
aparecem na equação esqueleto. Sua presença, no entanto. 
pode ser deduzida ao balancearmos a equação. 

Para balancear uma reação redox que ocorre em solu- 
ção aquosa ácida, o procedimento é o seguinte: 


1. Dividir a equação em uma semirreação de oxidação e 
uma semirreação de redução. 


2. Balancear cada semirreação. 


(a) Em primeiro lugar, devemos balancear os ele- 
mentos diferentes de He O. 

(b) Em seguida, balancear os átomos de O, adicio- 
nando moléculas HzO, conforme necessário. 

(e) Depois, balancear os átomos de H, adicionando 
íons Hº, conforme necessário. 

(d) Por fim, balancear as cargas, adicionando €”, 
conforme necessário. 


Essa sequência específica é importante e está resu- 
mida no diagrama a seguir. Neste ponto, pode-se ve- 
rificar se o número de elétrons em cada semirreação 
corresponde às variações no estado de oxidação. 


Alamos telancendos 
w SE Aans tea 
Balanceamento de O 
” 1 por meio da adição de HzO 
No: Balanceamento de H 
| por melo da adição de Hº 
o e Elos balanceados 


3. Multiplique as semirreações por números inteiros, 
“conforme necessário, para equiparar o número de elé- 
trons perdidos na semirreação de oxidação ao número 
de elétrons ganhos na semirreação de redução. 

4. Some as semimeações c, se possível, simplifique can- 
celando espécies que aparecem em ambos os lados da 
equação combinada. 

S. Certifique-se de que átomos e cargas estejam balan- 
ceados. 


Como exemplo, vamos considerar a reação que ocor- 
re entre o fon permanganato (MnO) € o fon oxalato 
(C204) em soluções aquosas ácidas (Figura 20.2), Ao 
adicionar MnO,” a uma solução acidificada de 204”, a 
cor púrpura do fon MnO,” desbota, bolhas de CO; são 
formadas e a solução assume a coloração rosa-claro ca- 
racterística do fon Mn?*. Podemos escrever a equação não 
balanceada como segue: 


MaOs (aq) + C20 (aq) — Ma?" (aq) + COs(aq) 
120,6] 


Os experimentos mostram também que Hº é con- 
sumido e H;0 é produzido na reação. Veremos que seu 
envolvimento na reação é deduzido no decorrer do balan- 
“ceamento da equação. 

Para completar e balancear a Equação 20.6, come- 
gamos escrevendo as duas semirreações (etapa 1). Uma 
delas deve ter Mn em ambos os lados da seta e a outra 
deve ter C em ambos os lados da seta: 


MnO (ag) — Mn? (aq) 
COF (aq) — CO) 


A seguir, vamos completar e balancear cada semir- 
reação. Todos os átomos são balanceados, exceto H e O 
(etapa 23). Na reação de permanganato, temos um átomo 
de manganês em cada lado da equação e, portanto, nada 
precisa ser feito. Na semirreação de oxalato, adicionamos 
um coeficiente 2 à direita, para balancear os dois carbo- 
nos à esquenda: 


MaOs (ag) — Ma” (aq) 
COF (aq) — 2008) 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual espécie é reduzida nessa reação? Qual espécie o agente redutor? 


Figura 20.2 Titulação de uma solução ácida de Nas6304 com KMnO (aq) 


Agora, balanceamos o O (etapa 2b). A semimeação 
de permanganato tem quatro oxigênios à esquerda e ne- 
nhum à direita; para balancear esses quatro átomos de 
oxigênio, podemos adicionar quatro moléculas de HzO 
do lado direito: 


MO, (aq) — Ma? (ag) + 4 H:O) 


Os oito átomos de hidrogênio introduzidos nos pro- 
dutos devem ser balanceados, adicionando 8 fons H” aos 
reagentes (etapa 2c): 


BH'(ag) + MnO (aq) 
— Ma (ag) + 4H0(1) 

Agora, há números iguais de cada tipo de átomo em 
ambos os lados da equação, mas a carga ainda precisa ser 
balanceada. À carga dos reagentes é 8(14) +I(1-)=7+ e a 
dos produtos 1(2+) +4(0) = 2+. Para balancear a carga, são 
adicionados cinco elétrons no lado dos reagentes (etapa 2d): 

Se +8H'(ag) + MnOs (ag) 
— Mr (ag) + 4H,0(1) 


Podemos usar os estados de oxidação para verificar 
o resultado obtido. Nessa semirreação, Mn vai do estado 
de oxidação +7 em MnO; ao estado de oxidação +2 de 
Mn?*, Portanto, cada átomo de Mn ganha cinco elétrons, 
de acordo com nossa semirreação balanceada. 

Na semirreação do oxalato, temos C e O balanceados 
(etapa 2a). Balanceamos a carga (etapa 2d) por meio da 
adição de dois elétrons aos produtos: 


C0 (aq) — 2CO(g) +26 


Podemos verificar esse resultado, usando estados de 
oxidação. O carbono vai do estado de oxidação +3 em 
C20; ao estado de oxidação +4 em CO). Desse modo, 
cada átomo de C perde um elétron. Portanto, os dois áto- 
mos de C em 404” perdem dois elétrons, de acordo 
com nossa semirreação balanceada. 

Agora, multiplicamos cada semirreação por um fator 
apropriado de forma que o número de elétrons ganhos em 
uma semirreação seja igual ao número de elétrons perdi- 
dos na outra. Multplicamos a semirreação de MnO4 por 
2eade C30, por $: 


106 + 16H"(ag) + 2MnOy (aq) — 2Mn?* (aq) + 8H:0(1) 
5C0 (ag) — 10CO(g) +106 


16H“(ag) + 2MnO; (aq) + SC:OF (0q) — 2 Mn (aq) + 8H:O(1) + 10COs(6) 


A equação balanceada é a soma das semirreações ba- 
lanceadas (etapa 4). Observe que os elétrons nos lados do. 
reagente e do produto da equação se cancelam. 
Podemos conferir a equação balanceada ao contar 
os átomos e as cargas (etapa 5): existem 16 H, 2 Ma, 


280, 10 C e uma carga líquida de 4+ em ambos os la- 
dos da equação, confirmando que ela está balanceada 
corretamente. 
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Reflita 


Os elétrons livres aparecem em qualquer lugar na equação balanceada de uma reação redox? 


) EXERCÍCIO RESOLVID 


Balanceamento de equações redox em solução ácida 
Complete e faça o balanceamento da seguinte equação pelo método das semirreações: 


ChOj"(aq) + CF(ag) —» Cr" (ag) + Ch(g) (meio ácido) 


SOLUÇÃO 
Analise Com base em uma equação redox parcial, desbalan- 
ceada (esqueleto), para uma reação que ocorre em meio ácido, 
devemos completá-la e fazer o seu balanceamento. 
Planeje Aplicamos o procedimento de semirreação, que aca- 
bamos de estudar. 
Resolva 
Etapa 1: dividimos a equação em duas semirrcações: 

Cr0™ (aq) — Cr” (ag) 

Cr (ag) — Ch(g) 

Etapa 2: balanceamos cada semireação. Na primeira, a presen- 
ga de um Cry0;?™ entre os reagentes exige dois fons Cr* entre 
“os produtos. Os sete átomos de oxigénio no CryO;™ são balan- 
ceados ao se adicionar sete moléculas de HzO aos produtos. Os 
14 átomos de hidrogênio nas sete moléculas de H,O são, então 
balanceados com a adição de 14 fons H” aos reagentes: 


14H (aq) + ChOP (ag) —* 2Cr (aq) + 7H0(0) 


A seguir, a carga é balanceada pela adição de eléirons do lado 
esquerdo da equação, de forma que a carga total seja igual em 
ambos os lados, 


6E + 14H* (ag) + CrO- (aq) 
— 20" (ag) +700) 


Podemos conferir esse resultado ao analisar as variações de ex- 
tado de oxidação. Cada átomo de cromo vai de +6 a +3, ganhan- 
“do três elétrons, Portanto, os dois átomos de Cr em CryO;™ ga- 
nham seis elétrons, de acordo com nossa semirreação. 

Na segunda semirreação, são necessários dois CI” para balan- 


cear um Chy. 
2Cr'(ag) — Chla) 
Adicionamos dois eléwons no lado direito para o balancea- 
mento da carga. 
2Cr (ag) — Chla) +2 


Esse resultado está de acordo com as variações de estado de 
oxidação. Cada stomo de cloro vai de —1 a O, perdendo um 


elétron; consequentemente, os dois átomos de cloro perdem 
dois ciéwons. 

Etapa 3: devemos balancear os elétroas transferidos nas duas. 
semirreações. Para fazer isso, multiplicamos a semirreação de 
CI por 3, de modo que o número de elétrons ganhos na semir- 
reação de Cr (6) seja igual ao número de elétrons perdidos 
na semirreação de CI, permitindo que os elétrons se cancelem 
“quando as semirrcações forem somadas: 


6CI (ag) — 3Ch(g) +66 


Etapa 4: as equações são somadas para fornecer a equação 
balanceada: 

14H* (ag) + CrO (ag) + 6Cr'(ag) 

— 2C (aq) + 7HO(N + 3Ch(a) 
Etapa 5: existem números iguais de átomos de cada tipo em 
ambos os lados da equação (14 H, 2 Cr, 7 O, 6 CI). Além disso, 
a carga é igual em ambos os lados (64). Logo, a equação está 
balanceada corretamente. 
Para praticar: exercício 1 
Se você completar e balancear a equação a seguir em solução 
ácida 

Mr? (ag) + Na) 

— B? (ag) + MnOj (ag) + Na'(aq) 
quantas moléculas de água passarão a existir na equação ha- 
lanceada (para a reação balanceada com os menores cocficien- 
tes de número inteiro? (a) Quatro no lado do reagente, (b) 
“Três no lado do produto, (c) Uma no lado do reagente, (d) Sete 
“Do lado do produto, (e) Duas no lado do produto. 
Para praticar: exercício 2 
Complete e faça o balanceamento das seguintes equações de 
oxirredução, aplicando o método de semisreações. 

Cu(s) + NO; (ag) — OP* (aq) + NO:(g) 


BALANCEAMENTO DE EQUAÇÕES 
PARA REAÇÕES QUE OCORREM EM 
SOLUÇÕES BÁSICAS 

Se uma reação redox ocorre em meio básico, a equa- 
ção deve ser balanceada com a utilização de OH” e H;0, 
em vez de H* e H:O. Visto que a molécula de água e o 


fon hidróxido contêm hidrogênio, essa abordagem pode 
necessitar de mais idas e voltas de um lado da equação 


para o outro para se chegar à semirreação adequada. Uma 


CAPITULO 20 ELETROQUÍMICA | 901 


altemativa é, primeiramente, balancear as semirreações, 
como se elas ocoressem em solução ácida, contar o núme- 
ro de fons Hº em cada semirreação e, em seguida, adicio- 
nar o mesmo número de OH” a cada um dos lados da se- 
mirreação. Dessa forma, a reação tem a massa balanceada. 
porque é adicionado o mesmo elemento a ambos os lados. 
Em essência, o que ocorre é a “neutralização” dos prótons. 
para formar água (H* + OH” — H:0) no lado que 
contém Hº, e o outro lado fica com o OH . As moléculas. 
de água resultantes podem ser canceladas, se necessário. 


Balanceamento de equações redox em solução básica 
Complete e faça o balanceamento da seguinte reação: 


CN (04) + MnO; (ag) —* CNO"(aq) + MnOs(s) (meio básico) 


SOLUÇÃO 


Analise É fornecida uma equação incompleta para uma reação redox em meio básico e devemos balanceá-la 
Planeje Seguimos as quatro primeiras etapas como se a reação ocorresse em meio ácido. Depois, adicionamos o número ade- 
quado de fons OH” a cada lado da equação, combinando H” € OH para formar HzO. Completamos o processo simplificando a 


equação, 
Resolya 


Etapa 1: escrevemos as semireações incompletas e não balanceadas: 
CN (ag) — CNO"(ag) 
MnOj (aq) — MnO:(s) 
Etapa 2: fazemos o balanceamento de cada semirreação como se ocorresse em meio ácido: 
CN (aq) + H:O() — CNO`(ag) +2H° (ag) +267 
3E + AH" (aq) + MnOF (ag) — MaO:(s) + 2H,0(1) 
Agora, precisamos considerar que a reação ocorre em solução básica, adicionando fons OH” a ambos os lados das semirrcações. 


para neutralizar os fons H°: 


CN (ag) + HO(1) + 20W- (ag) — CNO (ag) + 2H" (ag) +26 + 20M- (aq) 
Ie + 4H'(04) + MaOs (ag) + 40N (ag) —* MaO;(s) + 2H:0(1) + 4011 (aq) 
“Neutralizamos” H* e OH”, formando moléculas de HzO quando estão no mesmo lado de uma das seminrcações: 
CN (ag) + H:O(1) + 20H (aq) — CNO (ag) + 2H,0(1) +26 
3e + 4H:O(1) + MnOy (aq) — MnO:(s) + 2H;0(1) + 40H (ag) 
Em seguida, cancelamos as moléculas de água que aparecem como reagentes e produtos: 
CN (ag) + 20H (ag) — CNO (ag) + H,0(1) +26 
IE +2H;0(1) + MaOs (ag) — MnOi(5) + 40H (ag) 
Ambas as semirrcações estão halanceadas. Você pode verificar os átomos e a carga total. 
Etapa 3: multplicamos a semirreação de cianeto por 3, resultando em 6 elétrons do lado do produto, € multplicamos a semirrea- 
São de permanganato por 2, chegando a 6 eléirons do lado do reagente: 
ICN (aq) + 60H"(og) — 3CNO"(0g) + 3H0(1) + 67 
6E + 4HO(N) + 2MnO; (ag) — 2MnO(s) + BOH (ag) 
Etapa 4 as duas semircações são somadas c simplificadas a partir do cancelamento das espécies que aparecem como reagentes 


e produtos: 


ICN- (ag) + H;O(I) + 2MnOy (ag) — 3CNO"(ag) + 2MnO:(s) + 20H"(ag) 


Etapa $: verifique se os átomos e as cargas estão balanceados 


H43€,3N,2H,9 0,2 Mn e a carga de $- em ambos os lados da equação. 
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Comentário Devemos lembrar que esse procedimento não implica que fons H* estejam envolvidos na reação química. Em 
soluções aquosas a 20 "C, Ky = [H OH = 1,0 10". Assim, [H" é muito pequena nessa solução básica ce (Seção 16.3). 


Para praticar: exercicio 1 


Se você completar e balancear a seguinte reação de oxidação na solução básica 
NOF (aq) + A(s) — Nisa) + AOH)? (a9) 


quantos fons hidróxido existirão na equação balanceada (para a reação balanceada com os menores coeficientes de nûmeros intei- 
105)? (a) Um no lado do reagente, (b) Um no lado do produto, (c) Quatro no lado reagente, (d) Sete no lado do produto, (e) Nenhum. 


Para praticar: exercicio 2 


Complete e faça o balanceamento da seguinte reação de oxirredução em meio básico: 
Cr(OH)s(s) + CIO"(ag) — CrO? (ag) + Ch(s) 


20.3 | CÉLULAS VOLTAICAS 


A energia liberada em uma reação redox espontânea 
pode ser usada para realizar trabalho elétrico, Essa tarefa 
é realizada por uma célula voltaica (ou galvânica), dis- 
Positivo no qual a transferência de elétrons ocorre por um 
caminho extemo em vez de diretamente entre 0s reagen- 
tes presentes no mesmo recipiente da reação, 

Uma reação espontânea como essa ocorre quando 
uma tira de zinco é colocada em contato com uma soh 
ção contendo Cu?*, À medida que a reação prossegue, a 
cor azul dos fons Cu?*(aq) desaparece e o cobre metálico 
é depositado no zinco, Ao mesmo tempo, o zinco começa. 
a se dissolver, Essas transformações são mostradas na Fi- 
gara 20.3 e resumidas pela Equação 20.7: 


Za(s) + Cu!" (aq) — Za™ (aq) + Cu(s) 


120:7) 


A Figura 20.4 mostra uma célula voltaica que usa 
a reação redox dada na Equação 20.7. Embora a monta- 
gem mostrada na Figura 20.4 seja mais complexa que a 
da Figura 20.3, a reação é igual em ambos os casos. A 
principal diferença é que, na célula voltaica, o Zn me- 
tálico e Cu?*(aq) não estão em contato direto, Em vez 
disso, o Zn metálico está em contato com fons Zn?*(ag) 
em um compartimento, e o Cu metálico está em contato 
com fons Cu?*(aq) no outro compartimento. Como con- 
sequência, a redução do Cu*(aq) pode ocorrer apenas 
atraves do fluxo de elétrons por um circuito externo, ou 
seja, um fio que conecta as tiras de Zn e de Cu. Elé- 
trons que fluem por um fio e fons que se movem em 
uma solução constituem, ambos, uma corrente elétrica. 
Esse fluxo de carga elétrica pode ser usado para realizar 
trabalho elétrico. 

Os dois metais sólidos conectados por um circuito 
externo são chamados de eletrodos. Por definição, o ele- 
trodo em que ocorre a oxidação é chamado ânodo, e o 
eletrodo em que ocorre a redução é chamado cátodo.* Os 


eletrodos podem ser feitos de materiais que participam 
da reação, como no exemplo dado. No curso da reação, 
o eletrodo de Zn desaparece gradualmente © o de cobre 
ganha massa. Comumente, os eletrodos são feitos de um 
material condutor, como platina ou grafite, que não ganha 
nem perde massa durante a reação, mas serve como a su- 
perficie na qual os elétrons são transferidos. 

Cada compartimento de uma célula voltaica € cha- 
mado semicélula. Uma delas é o local da semirreação de 
oxidação c a outra, o Jocal da semirreação de redução. No 
exemplo dado, Zn é oxidado e Cu?*, reduzido: 


Ånodo (semirreação de oxidação) 
Zo(s) — Za (aq) +267 


Cétodo (semirreação de redução) 
Cu(ag) +28 — Cu(s) 


Os elétrons tomam-se disponíveis à medida que o 
zinco metálico é oxidado no ânodo, Eles fluem pelo cir- 
Cuito externo até o cátodo, onde são consumidos à medida 
que o Cu?*(ag) é reduzido. Como Zn(s) é oxidado na cé- 
lula, o eletrodo de zinco perde massa, e a concentração da 
solução de Zn?* aumenta conforme a célula funciona. De 
modo análogo, o eletrodo de Cu ganha massa, tomando a 
solução de Cu?* menos concentrada à medida que Cu?* é 
reduzido a Cu(s). 

Para uma célula voltaica funcionar, as soluções nas 
duas semicélulas devem permanecer eletricamente neu- 
tras. À medida que Zn é oxidado na semicélula do ânodo, 
os fons Zn?* entram na solução, desordenando o balanço 
de carga inicial Zn?*/SO,)”. Para manter a solução eletri- 
camente neutra, deve haver algum meio de os fons Zn?* 
migrarem para fora da semicélula do ânodo ou para os 
ânions irem para dentro. Igualmente, a redução de Cu?* 
no cátodo remove esses cátions da solução, deixando um 
excesso de ânions de S04 na semicélula. Para manter a 


* Para ajudar a lembrar essas definições note que o Anodo e a aviação começam com uma voga, c o céindo e a redução começam com 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Por que a intensidade da cor na solução azul diminui à medida que a reação prossegue? 


Átomos na lons cu?! 
tirade Zn em solução 


Eron e movem 
do Zn para o Go 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual metal, Cu ou Zn, é oxidado nesta célula fotovoltaica? 


Eletrodo de Cu em 
solução de | M de CuSO, 


Eletrodo de Zn em 
solução de 1 M de ZnS0,—| 


Soluções em contato por meio Figura 20.4 Célula voltaia Cu-Zn 
de um disco de vidro poroso baseada na reação da Equação 20.7. 
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neutralidade elétrica, alguns desses ânions devem migrar 
para fora da semicélula do cátodo, ou os fons positivos. 
devem ir para dentro, Na realidade, nenhum fluxo men- 
surável de elétrons ocorre entre os eletrodos, a menos que 
haja um meio de os fons migrarem por meio da solução 
de uma semicélula para outra, completando o circuito. 
Na Figura 20.4, um disco de vidro poroso que separa 
as duas semicélulas permite a migração de fons e mantém a 
neutralidade elétrica das soluções. Na Figura 20.5, uma 
ponte salina serve para esse propósito. Essa ponte consiste 
em um tubo em forma de U, que contém uma solução de 
eletrólito, a exemplo de NaNOs(aq), cujos fons não reagem 
com outros fons na célula voltaica ou com os eletrodos. 
Geralmente, o eletrólito é incorporado a uma pasta ou a um 
gel para que a sua solução não escorra quando o tubo em 


U for invertido. Conforme a oxidação e a redução ocorrem 
nos eletrodos, os fons da ponte salina migram para as duas 
semicélulas — cátions migram para a semicélula do cáto- 
do e ânions migram para a semicélula do ânodo — com o 
objetivo de neutralizar a carga nas soluções. Qualquer que 
seja o meio usado para permitir que os fons migrem entre 
as semicélulas, os ânions sempre migram no sentido do 
nodo e os cátions no sentido do cátodo, 

A Figura 20.6 resume as diversas relações em uma 
célula voltaica. Em especial, observe que os elétrons fluem 
do ânodo pelo circuito externo para o cátodo. Por causa 
desse fluxo direcional, o ânodo em uma célula voltaica é 
marcado com um sinal negativo e o cátodo com um sinal 
positivo. Podemos visualizar os elétrons sendo atraídos do 
dnodo negativo para o cátodo positivo, por meio de um 
circuito extemo, 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como o balanceamento elétrico é mantido no béquer à esquerda, à medida que Zn?* é formado no ânodo? 


Zo(s) — Za" (ag) +267 


Catag) +2e — Cu) 


$ — + 
Semictilado inodo, Semicta do codo, 
core oidção > acorn redução 


Tigera 20.6 Resumo das reações que ocorrem em uma célula 
voltaca As semictiias podem ser separadas por um eco de vidio poroso 
feto na Figura 20.4) ou por uma ponte saia (como na Figura 20.9 


CAPITULO20 ELETROQUÍMICA | 905 


A reação de oxirredução a seguir é espontânea: 
CrOF (aq) + 14H'(ag) + 6T (ag) — 2CP*(ag) + 3h(5) + 7H:0(1) 


Uma solução contendo K:Cr:0y e H:S; é despejada em um béquer, e uma solução de KI em outro. Uma ponte salina é usada 
para unir os recipientes. Um condutor metálico, que não reage com nenhuma das soluções (como uma lâmina de platina), é 
suspenso em cada solução, e os dois condutores são conectados com fios por meio de um voltimetro ou algum outro dispositivo 
que detecte corrente elétrica. A célula voltaica resultante gera corrente elétrica. Indique a reação que ocorre no ânodo, a reação 
no cátodo, o sentido das migrações do elétron e do fon e os sinais dos eletrodos. 


SOLUÇÃO 

Analise Com base na equação para uma reação espontânea que 
ocorre em uma célula voltaca e uma descrição de como a célula 
é construída, devemos escrever as semimeações que ocorrem no. 
inodo e no cátodo, bem como os sentidos dos movimentos do 
elétron e dos fons, e os sinais designados aos eletrodos 
Planeje © primeiro passo é dividir a equação química em duas 
semirreações para identificar os processos de oxidação e re- 
dução, Depois, usamos as definições de ânodo e cátodo, bem 
“como as demais terminologia resumidas na Figura 20.6. 
Resolva Em uma semirreação, Cr;0% (ag) é convertido em 
CEP"ag) Começando com esses fons e, em seguida, comple- 
tando é balanceando a semirreação temos: 


COP (ag) + 14H'(ag) +66 — 2C" (ag) + 7HO(1) 


Na outra semirreação, (ag) é convertido em ly): 
6r (ag) — 3h) + 607 


Agora, podemos usar o resumo da Figura 20.6 para descrever a 
célula voltaica. A primeira semirreação é o processo de redução 
(elétrons mostrados no lado do reagente da equação), Por defi- 
nição, esse processo ocorre no cátodo. À segunda semirmeação é 
o processo de oxidação (elétrons no lado do produto da reação). 
que ocorre no inodo. 

Os fons I” são a fonte de elétrons; os fons Crz0;% os recebem. 
Consequentemente, os elétrons fluem pelo circuito externo a 
partir do eletrodo imerso na solução de KI (o ânodo) para o 
eletrodo imerso na solução de K:Cr;OH;50 (o cátodo). Os. 
eletrodos em si não reagem de forma alguma: simplesmente 
fornecem um meio de transferência de elétrons de soluções ou 
para soluções. Os cátions movimentam-se pelas soluções na 
direção do cátodo, e os ânions movem-se na direção do ánodo. 
O ânodo (de onde os elétrons se movimentam) é o eletrodo 


negativo, e o cátodo (para onde os elétrons se movimentam) é 
o eletrodo positivo. 


Para praticar: exercício 1 
As duas semimeações a seguir ocorrem em uma célula voltaica: 
Ni(a) — NÉ” (ag) + 26" (eletrodo = Ni) 


Cu (aq) + 2 — Cul) (eletrodo = Cu) 


Qual das seguintes alternativas descreve com mais precisão o 
que está ocorrendo na semicélula que contém o eletrodo de Cu 
ea solução de Cu'"ag)? 

(8) O eletrodo está perdendo massa, é os cátions da ponte sali- 
na estão fluindo para a semicélula. 

(©) O eletrodo está ganhando massa, e os cátions da ponte sa- 
lina estão fluindo para a semicéluta. 

(€) O eletrodo está perdendo massa c os Anions da ponte salina 
estão fluindo para a semicélula. 

(8) O eletrodo está ganhando massa e os Anions da ponte salina 
estão fluindo para a semicélula. 


Para praticar: exercicio 2 

As duas semirreações em uma célula voltaica são: 
Zo(s) — Zo?’ (ag) +26 
(eletrodo = Zn) 

CO (aq) + 6H*(ag) + 66 — Cr (ag) + 38:01) 
(eletrodo =P) 


(a) Indique qual reação ocorre no ânodo e qual ocorre no cáto- 
do (b) O eletrodo de zinco ganha, perde ou mantém a mesma 
massa à medida que a reação ocorre? (e) O eletrodo de platina 
ganha, perde ou mantém a mesma massa à medida que a rea- 
são ocorre? (d) Qual é o eletrodo positivo? 


20.4 | POTENCIAIS DE CÉLULA SOB 
CONDIÇÕES PADRÃO 
Por que os elétrons são transferidos espontancamente 
de um átomo de Zn para um fon de Cu?*, seja de modo 
direto, como na reação da Figura 20.3, ou por um cir- 
cuito extemo, como na célula voltaica da Figura 20.4? 


Simplificando, podemos comparar o fluxo de elétrons ao 
fluxo de água em uma cachocira (Figura 20.7). A água 
fui espontaneamente por uma cachoeira por causa da di- 
ferença na energia potencial entre o topo da queda e o rio 
abaixo. ceo (Seção 5.1) Igualmente, os cléirons fluem es- 
pontancamente por um circuito extemo do ânodo de uma 
célula voltaica para o cátodo, em razão da diferença na 
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Figura 20.7 Analogia da água para o fuzo de elétrons. 


energia potencial, que é mais alta no ânodo do que no cáto- 
do, Assim, os elétrons fluem espontancamente no sentido 
do eletrodo com o potencial elétrico mais positivo. 

A diferença na energia potencial por carga elétrica 
(diferença de potencial) entre dois eletrodos é medida em 
unidades de volts. Um volt (V) é a diferença de potencial 
necessária para fomecer 1 joule (J) de energia para uma 
carga de 1 coulomb (C): 


1 


iv 


c 

Lembramos que um elétron tem uma carga de 1,60 X 
10" C. s (Seção 22) 

A diferença de potencial entre dois eletrodos de uma 
célula voltaica é chamada de potencial da célula, indica- 
da como Esa Visto que a diferença de potencial fornece 
a força propulsora que impulsiona os elétrons pelo cireui- 
to extemo, também a chamamos de força eletromotriz 
(provoca o movimento do elétron”) ou fem. Uma vez 
que Ese é medido em volts, costumamos nos referir a ele 
como tensão (ou voltagem) da célula. 

O potencial de qualquer célula voltaica é positivo. A 
grandeza desse potencial depende das reações específicas. 
que ocorrem no cátodo e no ânodo, das concentrações dos 
reagentes e produtos e da temperatura, que vamos con- 
iderar como 25 °C a menos que especificada de outra 
maneira. Nesta seção, teremos como foco as células que 
funcionam a 25 °C sob condições padrão. Conforme a 
Tabela 19.2, as condições padrão incluem concentrações. 
de 1 M para reagentes e produtos em solução e 1 atm de 
pressão para os que são gases. O potencial da célula em 
condições padrão é denominado potencial padrão da cé- 
Tula ou fem padrão e representado por Ef: Por exemplo, 
para a célula voltaica Zn-Cu da Figura 20.5, o potencial 
padrão da célula a 25 "C é +1,10 V: 


Zn(s) + Cu” (aq, 1M) 
— Zr (ag. 1 M) + Cu(s) 
Eta = +10V 


Lembramos que o índice superior ° indica condições 
de estado padrão. == (Seção 5.7) 


Reflita 


Se um potencial padrão da célula é o Eg = 40,85 V a 25 ºC, a 
reação redox da célula é espontânea? 


POTENCIAIS PADRÃO DE REDUÇÃO 


O potencial padrão de uma célula voltaica, Eja, de- 
pende de semicélulas específicas de cátodo e ânodo. Em 
princípio, poderíamos tabelar os potenciais padrão da cé- 
lula para todas as combinações possíveis de cátodo-Anodo. 
Entretanto, não é necessário fazer esse trabalho árduo. Em 
vez disso, podemos atribuir um potencial padrão para cada 
semicélula e usar esses potenciais para determinar Eta. O 
potencial da célula representa a diferença entre dois poten- 
ciais de semicélula. Por convenção, o potencial associado 
a cada eletrodo é escolhido como o potencial para a redu- 
são que ocorre nele. Dessa forma, os potenciais padrão 
de semicélula são tabelados para as reações de redução. 
Isso significa que são os potenciais padrão de redução, 
indicados como Erg. O potencial padrão da célula, Et, E 
dado pelo potencial padrão de redução da reação do cáto- 
do, Eres (cátodo), menos o potencial padrão de redução da 
reação do ânodo, Exa (ânodo): 


Eta = Ef (cátodo) — Etsy (ânodo) [20.8] 


Não é possível medir o potencial padrão de redução de 
uma semirreação diretamente. Entretanto, se atribuirmos 
um potencial padrão de redução para uma certa semirre- 
ação de referência, podemos determinar os potenciais 
padrão de redução de outras semirreações em relação 
àquele valor de referência. A semirreação de referência 
é a redução de H'(ag) a Hlg) sob condições padrão, 
à qual se atribui um potencial padrão de redução de 
exatamente O V: 

2H'(aq.1M) +26 — Hig. tatm) Ejy = OV 


1209] 


Átomo de Pt fon H* 
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Um eletrodo desenvolvido para produzir essa semir- 
reação é chamado eletrodo padrão de hidrogênio (EPH) 
e consiste em um fio de platina conectado a um pedaço 
de lâmina de platina, coberto com platina finamente divi- 
dida, que serve como uma superfície inerte para a reação 
(Figura 20.8). O EPH permite que a platina fique em 
contato com 1 M de H*(aq) e com um fluxo de gás hidro- 
gênio a 1 atm. O EPH pode funcionar como o ânodo ou 
como o cátodo de uma célula, dependendo da natureza do 
outro eletrodo. 

A Figura 20.9 mostra uma célula voltaica usando 
EPH. A reação espontânea está representada na Figura 
20.1, ou seja, a oxidação de Zn e a redução de Hº; 


Molécula de Hz 


Figura 20.8 O eletrodo padrão de hidrogênio (EP) é 
usado como um eletrodo de referência. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Por que os ions Na* migram para a semicélula do cátodo à medida que a reação na célula prossegue? 


Figura 20.9 Célula voltaica que usa um eletrodo padrão 
“de hidrogênio (EPH). A secila do dnodo é Zn metálico em uma 
solução de Zo(NOs) og, e sect de todo é EPH em uma 
solução de NO), 


Zals) — Znag) +267 


2H'lag) +2 — Has) 
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Zn(s) + 2H* (ag) — Za (ag) + Hg) 


Quando a célula é operada sob condições padrão, 
seu potencial é +0,76 V. Ao aplicar o potencial padrão 
de célula (Eta = 0.76 V), o potencial padrão de redução 
definido do H* (Es =O V) e a Equação 20.8, podemos 
determinar o potencial padrão de redução para a semirrea- 
ção Zn?*/Zn: 

Ela = Ezy (cátodo) — Ez (Anodo) 
+076V = OV — Er (ânodo) 

Ea (ânodo) = —0,76 V 


Portanto, um potencial padrão de redução de —0.76 V 
pode ser atribuído à redução de Zn?* a Zn: 


Za (aq | M) +28 — Za(s) 
Ejy=-076V 


Escrevemos a reação como uma redução, embora a 
reação de Zn, na Figura 20.9, seja uma oxidação. Quan- 
do atribuímos um potencial elétrico a uma semirreação, 
escrevemos a reação como uma redução. No entanto, 
semirreações são reversíveis, podendo operar como 
reduções ou oxidações. Consequentemente, às vezes, as. 
semirreações são escritas usando duas setas (=) entre 
reagentes e produtos, como nas reações de equilíbrio. 

Os potenciais padrão de redução para outras semirre- 
ações podem ser determinados de modo análogo ao usado 
para Zn*/Zn. A Tabela 20.1 relaciona alguns poten- 
ciais padrão de redução; uma lista mais completa é encon- 
trada no Apêndice E. Esses potenciais padrão de redução, 
que costumam ser chamados de potenciais de semicélula. 
podem ser combinados para calcular os valores de Eta de 
uma grande variedade de células voltaicas. 


Para à semieação Clh(g) + 2e — 2 CI'(9), quais são as 
condições padrão para reagente e produto? 


Visto que o potencial elétrico mede a energia poten- 
cial por carga elétrica, os potenciais padrão de redução 
são propriedades intensivas. == (Seção 1.3) Em outras. 
palavras, se aumentarmos a quantidade de substâncias. 
em uma reação redox, aumentaremos tanto a energia 
quanto as cargas envolvidas, mas a razão energia (jou- 
les)carga elétrica (coulombs) permanece constante 
(V =1/C). Dessa forma, a variação do coeficiente este- 
quiométrico em uma semirreação não afeta o valor do 
potencial padrão de redução. Por exemplo, Ejas para a 


redução de 10 mols de Zn?* é igual a aquele para a redu- 
ção de 1 mol de Zn?*: 


10Z1?* (ag, 1 M) + 2067 — 10Zn(s) 
Ela = -06V 


Tabela 20.1 Potenciais padrão de redução em água a 25 "C. 


Ems(V) — Semirreação de redução 
+287 flg)+20 — 2Fag) 
+151 MnOs log) + BH'lag) + Se 
— melag) + am) 
+136 cidg) +20 — 2Crlag) 
+133 Copo +iaH g) +6 
— Ro" og) + THOU) 
+123 Odg) + AH“) + Ae — 2H,0(1) 
+106 Beli) + 2e — 28h09) 
10% NOjtag) + AH Wg) +3€7 
— NO(g) +2601) 
1080 ag'a) +e — Agl) 
HT Felag +e — Felag) 
*068 Og) + 2H'lag) + 2e — HO ag) 
*059 MO tag) + 2,001) +36 
— MOs) + 40W"og) 
*054 ldt 2e — 2ra) 
1040 049) +2H0(1) + 4e — 40H) 
+03 cuta) + 2e — culo) 
Oldeñnido]  2H*(ag) +20 — Halo) 
AB pate — No) 
OA Feto) + 2 — Fels) 
076 agta — 2n(s) 
-083 2mo()+20 — Hg) + 20H-h09) 
165 Aag +3e — alto) 
AN Nate) te — na(s) 
35 Uta) +e — Ul) 


Cálculo de E*rea à partir de E'cg. 


Para a célula voltaica Zn-Cu?”, mostrada na Figura 205, temos: 
Za(s) + OP (aq, 1M) — Za (ag, 1M) + Cu(s) 
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Ea = 110V 


Dado que o potencial padrão de redução de Zn?* para Zn(s) é -0,76 V, calcule Ejay para a redução de Cu?* a Cu: 
C* (ag. 1M) +26 — Cu(s) 


SOLUÇÃO 

Analise A partir de Eza e Eis para Za", devemos calcular 
Es para Cut, 

Planeje Na célula voltaica, Zn é oxidado e, portanto, é o 
nodo, Dessa forma, Es para Zn?" é Ezy (inodo). Como 
Cu? é reduzido, está na semirreação do cátodo. Assim, o po- 
tencial de redução desconhecido para Cu?" € Eu (cátodo). 
Resolva 


Eza = Eza (citodo) — Ez (Anodo) 
110V = Eju (cátodo) — (0,76 V) 
Ea (cátodo) = 110 — 076V = 034 V 


Confira Esse potencial padrão de redução está de acordo com 
o relacionado na Tabela 20.1. 

“Comentário O potencial padrão de redução para Cu?* pode 
ser representado como Ety2+ = 034 V e para Zn?* como 


Para praticar: exercício 1 

Uma célula fotovoltaica, baseada na reação 

2E (aq) + NP (ag) — 2Eu™ (aq) + Ni(s), gera 

Eza = 0.07 V. Dado o potencial de redução padrão de Ni?*, 
fornecido na Tabela 20.1, qual é o potencial de redução padrão 
para a reação Eu" (ag) +e” — Eu? (ag)? (a) -0,35 V, (b) 
0.35 V, (e) -0,21 V, (d) 0,21 V. (e) 0,07 V. 


Para praticar: exercicio 2 
O potencial padrão de uma célula voltaica € 1,46 V, com base 
nas seguintes semirreagðes: 
In'(ag) — (aq) +26 
Bo()+2 — 2Br (aq) 
Com base na Tabela 20.1, calcule Eu para a redução de In” 
para nº, 


Cálculo de Egg a partir de Ejea 
Use a Tabela 20.1 para calcular Eça para a célula voltaica descrita no Exercício resolvido 20.4, que se baseia na reação: 


CrO (aq) + 14Hº(09) + 6T (ag) — 2C (ag) + 3140) + 7H0(0) 


SOLUÇÃO 

Analise Com base na equação para uma reação redox, deve- 
mos usar os dados da Tabela 20.1 para calcular o potencial 
padrão para a célula voltaica associada. 

Planeje O primeiro passo é identificar as semireações que 
ocorrem no cátodo € no ânodo, que já fizemos no Exercício 
resolvido 20.4, Depois, usamos os dados da Tabela 20.1 e a 
Equação 20.8 para calcular o potencial padrão de célula. 
Resolva As semirreações são: 


Cátodo; 
ChOP (aq) + I4H'(ag) + 6e — 2C (ag) + 7HO(D) 


Ánodo: 
6r (aq) — 3149) +66 


De acordo com a Tabela 20.1, o potencial padão de redução 
par a redução de CO a Cr" €41,33 V: o potencial padrão 
e redução para a redução de Iza T (o inverso da semirreação de 
oxidação) é +0,54 V. Aplicamos esses dados na Equação 20.8: 


Eia = Eju (cátodo) — Eze (ânodo) 
= 133V - 054V = 079V 


Embora a semirreação do iodeto deva ser multiplicada por ès 
para obtermos uma equação balanceada para a reação, o va- 
lor de "wy não é multiplicado por três. Como observamos, o 
potencial padrão de redução é uma propriedade intensiva. logo, 
independe dos coeficientes estequiométricos específicos. 
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Confira O potencial da célula, 0,79 V, é um número positivo. 
Como observado anteriormente, uma célula voltaica deve ter 
um potencial positivo. 

Para praticar: exercício 1 

Com base nos dados da Tabela 20.1, qual valor você cacularia 
para a fem padrão (Ega) de uma célula voltaica, que emprega 
a reação total da célula 2 Ag'(09) + Ni(s) — 2 4g(6) + 
NÈ (aq)? 


(a) +0,52 V. (b) -0,52 V, (€) +1.08 V. (d) -1,08 V, (e) +0,50 V. 


Para praticar: exercicio 2 
Com base nos dados na Tabela 20.1, calcule a fem para uma 
célula que emprega a seguinte reação total da célula: 

249) +31) — 2AP*(ag) +61 (ag) 


Para cada semicélula de uma célula voltaica, o poten- 
cial padrão de redução fornece uma medida da tendência. 
para a reação ocorrer: quanso mais positivo for o valor de 
Ers maior será a tendência de redução sob condições 
padrão. Em qualquer célula voltaica nessas condições, o 
valor de Ery no cátodo é mais positivo do que o de Ess 
para a reação no ânodo. Resumindo, os elétrons fluem es- 
pontancamente pelo circuito interno, do eletrodo com o 
valor mais negativo de Erg para o eletrodo com o valor 
mais positivo de Epey: À Figura 20.10 ilustra a relação 
entre os potenciais padrão de redução para as duas semir- 
reações da célula voltaica Zn-Cu da Figura 20.5. 


Reflita 


O potencial padrão de redução de Nf*(a9) é Erg = —0,28 V 
e de Fe?*(ag) é Efag = —0,44 V. Em uma célula voltaica Ni-fe, 
qual eletrodo é o cátodo: Ni ou Fe? 


ia = (4039) -(-076) 


=+H10V 


Determinação de semirreações em eletrodos e cálculo de potenciais de célula 
Uma célula voltaica é baseada nas duas semirreações a seguir: 


C fag) +26 — cats) 
Sla) +26 — So(s) 
Com base nos dados do Apêndice E, determine (a) as semirrações que ocorrem no cátodo no ánodo, e (b) o potencial padrão 


da célula, 


SOLUÇÃO 

Analise Precisamos consultas Ery para as duas semirreações. 
e aplicar esses valores para determinar o cátodo e o ânodo da 
célula, depois, para calcular o potencial padrão de célula, Ea. 
Planeje O cátodo terá a redução com o valor mais positivo 
de Eej © O ânodo terá a reação com o valor menos positivo 
de Ea, Para escrever a semireação do ânodo, invertemos a 
semirração eserita para a redução, de modo que a semireação 
excita como uma oxidação. 

Resolva (a) De acordo com o Apêndice E, Ezuj(CU?"ICA) = 
=0,403 V e Ejuy(Su*/Sa) = —0,136 V.. O potencial padrão de 
redução para $n?* é mais positivo (menos negativo) que aquele. 


para Co"; com isso, a redução de Snº* é a reação que ocorre 
nocátodo. 


Cáodo: Si? (ag) +26 — Sals) 
A reação do ânodo, consequentemente, é a perda de clétrons 
pelo Ca: 

Anodo: Cá(s) — CA (ag) +26 


(8) O potencial da célula é dado pela diferença entre os poten- 
ciais padrão de redução do cátodo e do ânodo (Equação 20.8): 


Eta = Eju (cátodo) — Ez (ânodo) 
= (-0,136V) — (-0403 V) = 0,267 V 


Observe que não é importante que os valores de Es de ambas 
as semirreações sejam negativos; os valores negativos indicam 
simplesmente de que maneira essas reduções são comparadas 
à reação de referência, que representa a redução de H'(ag). 
Confira O potencial da célula € positivo, como deve ser no 
caso de uma célula voltaica. 


Para praticar: exercício 1 
Considere três células voltaicas, todas elas semelhantes à Figu- 
132055, Em cada célula voltaica, uma semicélula contém uma 
solução de 1,0 M de Fe(NOs)-(ag) com um eletrodo de Fe. O 
conteúdo das outras semicéluas são conforme o seguinte: 
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Célula 1: uma solução de 1,0 M de CuCIs(a4) com umeletrodo 
de Cu, 

Célula 2: uma solução de 1.0 M de NiCIs(ag) com um eletrodo 
de Ni, 

Célula 3: uma solução de 10 M de ZaCly(aq) com um eletrodo 
deza. 


Em qual(is) célula(s) voltaica(s) o ferro atua como o ânodo? 
(a) Ceuta 1, (b) Celta 2, (€) Célula 3, (d) Células 1 e 2, (e) 
Todas as três células. 


Pempoiomemnidos 
Uma célula voltaica é baseada em uma semicélula Co?*/Co e 
em uma semicélula AgCVAg. (a) Qual semirreação ocorre no 
nodo? (b) Qual é o potencial padrão da célula? 


FORÇAS DE AGENTES OXIDANTES 
E REDUTORES 


A Tabela 20.1 apresenta as semireações por ordem 
decrescente de tendência a sofrer redução. Por exemplo, 
Fa está no topo da tabela, com o valor mais positivo para 
Eat: Assim, Fz € a espécie mais facilmente reduzida na 
Tabela 20.1, Portanto, é o agente oxidante mais forte entre 
os listados, 

Entre os agentes oxidantes mais utilizados estão os 
halogêncos, Oz, e os oxiânions, como MnO”, Cry0;™ e 
NO; , cujos átomos centrais têm estados de oxidação alta- 
mente positivos. De acordo com a Tabela 20.1, todas essas 
espécies têm valores altamente positivos de Er, de modo 
que sofrem redução com muita facilidade. 

Quanto menor for a tendência de uma semirmeação. 
ocorrer em um sentido, maior será a sua tendência em 
ocorrer no sentido oposto. Assim, a semirreação com 
o potencial de redução mais negativo na Tabela 20.1 é 
aquela mais facilmente invertida, de modo a ocorrer como 
uma oxidação. Na base da tabela, Li” (aq) é a espécie mais 
difícil de reduzir e, portanto, o agente oxidante mais fra- 
co da lista. Embora Li*(aq) tenha pouca tendência em 
ganhar elétrons, a reação inversa, oxidação de Li(s) para 
Li*(aq), é altamente favorável. Assim, Li é o agente redu- 
tor mais forte entre as substâncias listadas na Tabela 20.1. 
(Note que, em virtude de a Tabela 20.1 listar semirreações 
como reduções, somente as substâncias no lado reagente 
dessas equações podem servir como agentes oxidantes, 


e apenas aqueles no lado do produto podem servir como 
agentes redutores.) 

Agentes redutores de uso mais comuns incluem Hz 
e os metais ativos, como metais alcalinos e alcalinos 
terrosos, Outros metais cujos cátions apresentam valo- 
res negativos de Ejs — Zn e Fe, por exemplo — tam- 
bém são usados como agentes redutores, As soluções. 
de agentes redutores são difíceis de estocar por longos. 
períodos em virtude da presença onipresente de Oz, um 
bom agente oxidante. 

As informações contidas na Tabela 20.1 são resumi- 
das graficamente na Figura 20.11. Para as semirrea- 
ções no topo da Tabela 20.1, as substâncias no lado do 
reagente na equação são aquelas que se reduzem mais 
facilmente; portanto, os agentes oxidantes mais fortes. 
As substâncias no lado do produto dessas reações são 
as mais difíceis de reduzir; portanto, os agentes reduto- 
res mais fracos da tabela. Assim, a Figura 20.11 mostra 
Fs($) como o agente oxidante mais forte, e F (aq) como 
o agente redutor mais fraco. Por outro lado, os reagen- 
tes em semirreações na parte inferior da Tabela 20. 
exemplo do Li*(aq), são os mais difíceis de reduzir e, 
portanto, os agentes oxidantes mais fracos, ao passo que 
os produtos dessas reações, como Li(s), são as espéci 
oxidadas mais facilmente na tabela e, portanto, os agen- 
tes redutores mais fortes. 

Essa relação inversa entre as forças oxidante € redu- 
tora assemelha-se à relação inversa entre as forças de áci- 
dos e bases conjugadas. == (Seção 162 e Figura 16.3) 


Determinação de forças relativas de agentes oxidantes 
Com base na Tabela 20.1, clasifique os fons a seguir por ordem crescente de força como agentes oxidantes: NO; (ag). Ag*(aq). 
o. 
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SOLUÇÃO 
Analise Deve-se classificar as habilidades de vários fons para Visto que seu potencial padrão de redução é o mais positivo, 
atuar como agentes oxidante. Cr é o agente oxidante mais forte dos três, À ordem de 


Planeje Quanto mais facilmente um fon é reduzido (quanto mais classificação é Ag” <NOy < Cr0;™. 
positivo seu valor de E"), mais forte ele é como agente oxidante. é P 
Resolva De acordo com a Tabela 20.1, temos Para praticar: exerciciol č 
$ 3 x Com base nos dados da Tabela 20.1, qual das seguintes espé- 
NO; (aq) +4H°(aq) +3 — NO(s) +2H0(1) cies pode-se esperar que seja o agente oxidante mais fortc? 


Ela = +096V (a) CT (aq). (b) Ch), (€) 0:48). (A) H* (aq), (©) Naa). 
Ag'(ag) + e — Ag(s) 
Para praticar: exercicio 2 
Eja = +080V 


“Com base na Tabela 20.1, classique ax espécies a seguir por 
CrOF (aq) + 14H* (aq) + 6e — 2Cr (aq) + 7H:O(1) ontem do agente redutor mais forte para o mais fraco: (ag), 
Es tav Fo AIG) 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Uma solução ácida pode oxidar um pedaço de alumínio? 


Valores mas negativos de 


Figura 20.11 Forças relativas de agentes oxidantes e redutores. 


20.5 | ENERGIA LIVRE E 
REAÇÕES REDOX 


Podemos observar que as células voltáicas usam rea- 
ções redox, que ocorrem espontaneamente, para produzir 
um potencial positivo de célula. Dados os potenciais de 
semicélulas, podemos determinar se uma reação é espon- 
tnea. Para isso, usamos uma forma da Equação 20.8 que 
descreve reações redox em geral, não somente reações em 
celulas voltaicas: 


E? = Ejs (processo de redução) 
= Efe (processo de oxidação) [20.10] 


Ao escrever a Equação 20.10 dessa forma, reti- 
ramos o índice subscrito “cel” para indicar que a fem 
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calculada não se refere necessariamente a uma célula 
voltáica, Também generalizamos os potenciais padrão 
de redução, ao usar os termos gerais redução e oxida- 
ção, em vez dos termos específicos para células voltai- 
cas, cátodo e ânodo. Agora, podemos fazer uma afirma- 
ção genérica sobre a espontancidade de uma reação e 
sua fem associada, E: um valor positivo de E indica um 
processo espontâneo, e um valor negativo de E indica 
um processo não espontâneo. Vamos considerar E para 
representar a fem sob condições não padrão, e E* para 
indicar a fem padrão. 

Podemos usar os potenciais padrão de redução para 
entender a série de atividade dos metais. <-> (Seção 
4.4) Lembramos que qualquer metal na série de ativida- 
de (Tabela 4.5) é oxidado pelos fons de qualquer outro 
metal abaixo dele. Agora, podemos identificar a origem 


Determinação da espontaneidade 
Com base na Tabela 20.1, determine se as seguintes reações são espontâneas sob condições padrão: 
(8) Cua) + 2H* (ag) — Cu" (aq) + Hala) 
(b) Chala) + 27 (ag) —» 2CT (ag) + hf) 


SOLUÇÃO 

Analise A partir de duas reações, devemos determinar se cada 
uma delas é espontânea. 

Planeje Para determinar se uma reação redox é espontânca 
sob condições padrão, em primeiro lugar, precisamos escrever 
suas semirreações de redução e oxidação. Em seguida, pode- 
mos usar os potenciais padrão de redução « a Equação 20.10 
para calcular a fem padrão, E”, da reação. Se uma reação é 
espontânea, sua fem padrão deve ser um número positivo. 
Resolva (a) Em primeiro lugar, devemos identificar as semir- 
reações de oxidação e redução que, quando combinadas, resul- 
tam na reação total. 


Redução: 24° (ag) +26 — Ha) 
Oxidação: Cu(s) — Cu (aq) + 26 
Procuramos os potenciais padrão de redução para ambas as 
semirreações, que consideraremos para calcular E”. por meio 

da Equação 20.10: 

E° = Ea (processo de redução) — E (processo 
= (0V) - (034v) = 034 v de oxidação) 

Visto que o valor de E” é negativo, a reação não é espontânca 
no sentido escrito. O cobre metálico não reage com ácidos, 
conforme escrito na equação (a). Entretanto, a reação inversa é 
espontânea e tem valor positivo de £": 

Ca (aq) + Hala) — Cu(s) +2H'(ag) E'=+0MV 


Assim, Cu?! pode ser reduzido por Ha 


C) Seguimos um procedimento análogo ao do item (a): 
Redução: Chja) + 2€ — 2C (ag) 
Oxidação: 27 (ag) — h(i) +26 
Nesse caso, 
E m (136V) = (0S4 V) = +082 V 
Como o valor de Eº é positivo, essa reação é espontânea e po- 
Geria ser usada para construir uma célula voltaica. 


Para praticar: exercício 1 


Caldos seguintes elementos € capaz de oxidar fons Fe (ag) 
para fons Fe (ag): cloro, brono ou iodo? (n) Ia, (b) Cs (©) Chy 
ela (8) Cis € Bry, (e) odos os três elementos. 

Para praticar: exercicio 2 

Partindo dos potenciais padrão de redução, istados no Apén- 
ice E, determine quais das seguintes reações são espontâneas 
sob condições padrão: 

CD h(s) + SCE (ag) + 6H,0(1) 


— 2105 (ag) + SCu(s) + 12H*(a9) 
(0) Hg” (ag) +27 (ag) — Heli) + h(s) 
(e) H:SOs(ag) + 2Mn(s) + 4H'(ag) 

— S(s) +2 Ma” (aq) + 3H,0(1) 


914 | Quimica: A CIÊNCIA CENTRAL 


dessa regra com base nos potenciais padrão de redução. 
A série de atividade consiste em reações de oxidação 
dos metais, ordenados do agente redutor mais forte no 
topo para o agente redutor mais fraco na base. (Portanto, 
a ordem é “invertida” em relação à da Tabela 20.1.) Por 
exemplo, o níquel fica acima da prata na série de ativi- 
dades, tornando-o o agente redutor mais forte. Visto que 
um agente redutor é oxidado em qualquer reação redox, 
o níquel é mais facilmente oxidado do que a prata. Por- 
tanto, em uma mistura de cátions de níquel metálico e 
prata, esperamos uma reação de deslocamento em que 
os fons de prata são deslocados na solução pelos fons 
de níquel: 


Ni(s) + 2Ag'(aq) — N?” (aq) + 2 Ag(s) 


Nessa reação, Ni é oxidado e Ag”, reduzido. Conse- 
quentemente, a fem padrão para a reação é: 


E = Era (AB)/Ag) — Etai(NP'/Nã) 
= (+080V) — (-028V) = +108V 


O valor positivo de E” indica que o deslocamento da 
prata pelo níquel resultante da oxidação de Ni metálico e 
redução de Ag" é um processo espontâneo, Lembramos 
que a semirreação da prata é multiplicada por dois, mas. 
não o potencial de redução. 


Reflita 


Com base em suas posições relativas na Tabela 4.5, qual terá 
um potencial padrão de redução mais positivo, Sn?* ou Ni?*? 


FEM, ENERGIA LIVRE E CONSTANTE DE 
EQUILÍBRIO 


A variação na energia livre de Gibbs, AG, é uma 
medida da espontaneidade de um processo que ocorre 
a temperatura e pressão constantes. «== (Seção 19.5) A 
fem, E, de uma reação redox indica também se a reação 
é espontânea. A relação entre a fem e a variação de ener- 
gia livre é 


AG = -n FE poan 

Nessa equação, n é um número positivo sem uni- 
dades, que representa o número de elétrons transferidos 
de acordo com a equação balanceada da reação, e F éa 
constante de Faraday, em homenagem a Michael Fara- 


day (Figura 20.12): 


F= 96485C/mol = 96485 J/V-mol 


Figura 20.12 Michael Faraday. Faraday (1791-1867) nasceu na 
Inglatera, filho de um pobre ferresa Aos 14 anos de idade, fol aprendi de 
ve encadernado, que o permita de east a paletas Em 1812, ele se 
tornou asistente o laboratório de Humpbay Davy, no Royal instution e 
acabou por sucedb-o como o cita mas famoso e invente da glaterra. 
Entre seu inisel múmer de importantes descobertas está a formulação das 
reações quantitativas entre comete eiltnca e een da reação quimica em 
elias elevoquinicas. 


A constante de Faraday é a grandeza de carga elétrica 
em 1 mol de elétrons. 

As unidades de AG, calculadas pela Equação 20.11, 
são J/mol. Assim como na Equação 19.19, usamos “por 
mol” no sentido de por mol da reação indicada pelos coc- 
ficientes na equação balanceada. œo (Seção 19.7) 

Tanto n quanto F são números positivos, Portanto, 
um valor positivo de E na Equação 20.11 leva a um valor 
negativo de AG. Lembre-se: tanto um valor positivo de E 
quanto um negativo de AG indicam uma reação espon- 
tânea. Quando reagentes e produtos estão todos em seus 
estados padrão, a Equação 20.11 pode ser modificada 
para relacionar AG e AE": 


AG' = -n FE* 120.12) 


Visto que AG º está relacionado à constante de equilí- 
brio, K, para uma reação com expressão 4G* = RT In K 
(Equação 19.20), podemos relacionar Eº a K, solucionan- 
do a Equação 20.12 para E” e, em seguida, substituindo a 


expressão da Equação 19.20 para AG". 
s AG -RTK RT 
e e a 12013] 


A Figura 20.13 resume as relações entre E*, AG* 
ex. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
O que a variável n representa nas equações AG* e E"? 


aG'=-nFE. K io--ames 


=] 


8x 
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Figura 20.13 Relações entre E, AG e K. Qualquer um destes 
parâmetos importante pode ser uizado para calcular os outros do. 
Os sina de E” e AG determenar o senado em que a reação prossegue 
sob condições padio. A magnitude de K determina as grandezas 
relativas de reagentes e pros em uma mistura no equi. 


Aplicação de potenciais padrão de redução para calcular AG° e K 
(a) Use os potenciais padrão de redução, listados na Tabela 20.1, para calcular a variação da energia livre, AG” a constante de 
equilíbrio, K, a 298 K, para a seguinte reação: 


4 Apto) + Osla) + 4H'(o4) — 4A (ag) + 2H0(0) 


(b) Suponha que a reação do item (a) fosse escrita como o seguinte: 


2Ag(s) + 2049) +2H*(ag) — 2 Ag'(ag) + H:O(1) 


Quais são os valores de AG”, E” e K quando a reação é escrita dessa forma? 


SOLUÇÃO 

Analise Deve-se determinar AG” e K para uma reação redor, 
com base nos potenciais padrão de redução, 

Planeje Consideramos os dados da Tabela 20.1 e da Equação 
20.10 para determinar E* para a reação e, depois, usamos E” 
na Equação 20.12 para calcular AG”. Podemos aplicar tanto a 
Equação 19.20 quanto a Equação 20.13 para calcular K. 
Resolva 

(a) Em primeiro lugar, calculamos E* quebrando a equação 
em duas semirreações e obtendo os valores de E a partir da 
Tabela 20.1 (ou Apêndice E): 


Redução: O (4) + 4M'(a9) +40 — 2H,0(0) 
Ela = HDV 

4 A2(s) — 4A (ag) + 4€º 
Eja = +080V 


Oxidação: 


Embora a segunda semirreação tenha 4 Ag, usamos o valor de 
Ea diretamente da Tabela 20.1, porque a fem é uma proprie- 
dade intensiva. 

Usando a Equação 20.10, temos: 


Et = (123V) — (080V) = 043V 


As semirreações mostram a transferência de quatro eléirons. 
Portanto, para essa reação, n = 4. Agora, aplicamos a Equação 
20.12 para calcular AG": 

AG = -nE 
(4)(96485/V-mol) (+043 V) 
X 103/mol = —1703/mol 


Agora, precisamos calcular a constante de equilíbrio, K, con- 
siderando AG* = RT In K. Visto que AG" é um número grande 
e negativo, isso significa que a reação é termodinamicamente 
muito favorável, portanto, esperamos que K seja grande. 
ac RT in K 

19X 103/mol = —(83143/K mol) (298 K) In K 
-17 X 10 Y/mot 
—(8318)/K mol) (298K) 
nK=6 

K=9x10º 


hK 
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(b) A equação total é igual ao item (a), multiplicada por $. As 


semisreações são: 
Redução: }O;(g) + 2H*(aq) +20 — HO(1) 
Ew = HBV 
Oxidação: 248(5) — 2Ag (aq) +26 
Eka = +030V 


Os valores de E sã iguais ao item (a); não variam so mul- 
tiplicar as semireaçõs por $. Portanto, E tem o mesmo valor 
que no item (a): E° = +0.43 V. Entretanto, observe que o valor 
de n variou para n = 2, que é metade do valor no item (a): 


AG = —(2)(9485 J/V-mol)( +0.43 V) = -83 KJ/mol 


O valor de 46º é a metade do valor no item (a) porque os 
coeficientes na equação química são a metade do valor em (a). 
Agora, podemos calcular K como antes: 


83 X 10*3/mol = —(83143/K mol)(298 K) In K 
K=4x104 


Comentário Eº é uma grandeza intensiva, portanto, multipli- 
car uma equação química por determinado fator não afetará o 
valo de Æ, Entretanto, a multiplicação de uma equação afetará 
o valor de n e, consequentemente, o valor de AG”. À variação 
na energia livre, em unidades de J/mol da reação como escrita. 


é uma grandeza extensiva. A constante de equilíbrio também é 


3N?” (aq) + 2Cr(0H)s(3) + 100H"(ag) 
) + 20107 (aq) + 8H;O(1) 


—3: 


AG” = +87 KJ/mol. Dado o potencial padrão de redução de 
Ni?" (aq) na Tabela 20.1, qual valor você calcula para o poten- 
cial padrão de redução da semirrcação 
E (ag) + 4H0(0) +30 
—» Cr(OH)s(9) + SOH (ag) 


(a) -0.43 V (b) -0.28 V (e) 0,02 V (d) -0,13 V (e) -0.15 V 
Para praticar: exercicio 2 
Considere a seguinte reação: 

Zas (aq) + Mola) — 2 Ag(s) + 2H* (ag) 


Calcule AG°ypara o fon Ag*(ag) a partir dos potenciais padrão 
“de redução na Tabela 20.1 e do fato de que Gº, para Hale), 
Ag) e H* (aq) é sempre igual a zero. Compare sua resposta ao 
valor dado no Apêndice C. 


OLHANDO DE PERTO EEPOS 


Para qualquer processo espontâneo, AG € uma medida do traba- 
Iho útil, Wu que pode ser extraído do processo: AG = wais- 
«eo (Seção 19.5) Visto que AG = -aFE, o máximo trabalho 
elétrico di obtido a partir de uma célula voltaica é 
Wau = —AFEa (2014) 
Uma vez que a fem da célula, Ec É sempre positiva para uma 
célula volaa, Wnts É negativo indicando que o trabalho é rea- 
lizado pelo sistema sobre a sua vizinhança, como é de esperar 
para uma célula voltica. <= (Seção 5.2) 
Como indica a Equação 20.14, quanto mais carga uma célula vol- 
táiea movimenta por um circuito (nF) e quanto maior a fem que 
impulsiona os elétrons pelo circuito (Eza), mais trabalho a célula 
pode realizar. No Exereício resolvido 20.10, calculamos AG" = 
=170 KJ/mol para à reação 4 Ag(s) + Ou(s) + 4H*(aq) — 
4 Ag? (aq) + 2H:0(1). Assim, uma célula voltaica que utiliza 
essa reação pode executar um máximo de 170 KJ de trabalho ao 
consumir 4 mots de Ag. 1 mol de Os e 4 mois de H°. 


Se uma reação não é espontânea, AG € positivo c E negativo, 
Para forçar uma reação não espontânea a ocorrer em uma célula 
elesroquímica, precisamos aplicar um potencial externo, Ec 
que exceda IE. Por exemplo, se um processo não espontâneo- 
tem E=-08 V, então o potencial extemo Ers deve ser maior 
do que 0.9 V para que o processo ocorra. Vamos examinar esses 
processos não espontâneos na Seção 20.9. 

O trabalho elétrico pode ser expresso em unidades de energia 
de watts vezes o tempo. O wet (W) é uma unidade de potência 
elétrica (isto € taxa de gasto de energia): 


iwe 


Assim, um wat-segundo representa um joule. A unidade empre- 
Eada por concessionárias de energia elétrica é o quilowatt-hora 
AWD), equivalente a 3,6 10° 1: 

ason (ua 


vem = (ooo wj (am (2608 T) =a6x 103 


Exercícios relacionados: 20.59, 20.60 


20.6 | POTENCIAIS DE CÉLULA SOB 
CONDIÇÕES NÃO PADRÃO 


Vimos como calcular a fem de uma célula quando 
reagentes e produtos estão sob condições padrão. Entre- 
tanto, à medida que uma célula voltaica é descarregada, 
reagentes são consumidos e produtos gerados, de modo 
que as concentrações variam. A fem cai progressivamente 
até E = 0, ponto no qual dizemos que a célula está “mor- 
ta”, Nesta seção, examinaremos de que mancira a fem 
gerada sob condições não padrão pode ser calculada por 
uma equação primeiramente derivada por Walther Nemst 
(1864-1941), um químico alemão que estabeleceu muitas 
das fundamentações teóricas da eletroquímica. 


EQUAÇÃO DE NERNST 


O efeito da concentração sobre a fem de uma célula 
pode ser obtido a partir do efeito da concentração sobre 
a variação da energia livre. «= (Seção 19.7) Lembramos 
que a variação da energia livre, AG, está relacionada com 
a variação da energia livre padrão, AG”: 
AG = AG'+RTINQ [20.15] 
A grandeza Q é o quociente de reação, que apresenta 
a forma da expressão da constante de equilíbrio, exceto 
as concentrações, que são aquelas que existem na mistura 
reacional em um dado momento. === (Seção 15.6) 
A substituição de AG = -nFE (Equação 20.11) na 
Equação 20.15 fomece: 


—nFE = —nFE'+ RT nQ 


A resolução dessa equação para E fomece a equação 
de Nernst: 


RT, 
E=E- EMO 120.16) 
Essa equação costuma ser expressa em termos de lo- 
garitmo na base 10: 


2303RT, 
nF 
Quando T= 298 K, a grandeza 2,303 RTIF é igual a 


0,0592 V, com unidades de volt; logo, a equação de Nemst 
é simplificada para: 


mps log 120.17) 
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oos92v 


E=E'- 


log@ (T=298K) [20.18] 
Podemos usar essa equação para encontrar a fem pro- 
duzida por uma célula sob condições não padrão ou para 
determinar a concentração de um reagente ou produto, 
medindo a fem da célula. Por exemplo, considere a se- 
guinte reação: 
Zn(s) + Cu" (aq) — Za?" (aq) + Cu(s) 
Nesse caso, n = 2 (dois elétrons são transferidos do 


Zn para Cu") e a fem padrão é +1,10 V, ce (Seção 20.4) 
Assim, a 298 K, a equação de Nernst fornece: 


(mst 


o ONO, 
2 “ia 


Lembrando que sólidos puros são excluídos da ex- 
pressão para Q. => (Seção 15.6) De acordo com a Equa- 
ção 20.19, a fem aumenta à medida que [Cu?*) aumenta 
elZn?" di . Por exemplo, quando [Cu?"] é 5,0 M e 
1Zn?*] € 0,050 M, temos: 


120.19) 


Si 
(-200) = 116V 


00592 v 
2 


Portanto, o aumento da concentração do reagente 
(Cu?) e a diminuição da concentração do produto (Zn?*) 
em relação às condições padrão aumentam a fem da célu- 
la em relação às condições padrão (E° = +1,10 V). 

A equação de Nernst ajuda a entender por que a fem 
de uma célula voltaica diminui conforme as descargas das 
células. À medida que os reagentes são convertidos em 
produtos, o valor de Q aumenta e de E diminui, eventual- 
mente atingindo E = 0. Visto que AG = —nFE (Equação 
20.11), ocorre que AG = O quando E = 0. Lembre-se de 
que um sistema está em equilíbrio quando AG = 0. ==> 
(Seção 19.7) Assim, quando E = 0, a reação da célula atin- 
giu o equilíbrio, e não ocorre nenhuma reação global. 

De modo geral, aumentar as concentrações dos rea- 
gentes ou diminuir as concentrações dos produtos aumen- 
ta a força propulsora da reação, resultando em uma fem 
maior. Por outro lado, reduzir a concentração dos reagen- 
tes ou aumentar a concentração de produtos diminui a 
fem do seu valor sob condições padrão. 


10V 


Potencial de célula sob condições não padrão 
Calcule a fem a 298K gerada por uma célula voltaica em que a reação é 


CrOP (aq) + 14H* (ag) +61 (ag) — 2CP*(ag) + 3h(s) +7HO() 
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quando 


[CrO] = 20M.[H'] = LOM.[1] = LOM e [C] = 10x 10M 


SOLUÇÃO 

Analise Com base em uma equação química para uma célula 
voltaica e nas concentrações de reagentes « produtos sob as 
quais ela funciona, deve-se calcular a fem da célula sob essas. 
condições não padrão. 

Planeje Para calcular a fem de uma célula sob condições não 
padrão, usamos a equação de Nemst na forma da Equação 
20.18. 

Resolva Calculamos E” para a célula a partir dos potenciais 
padrão de redução (Tabela 20.1 ou Apêndice E). A fem padrão 
para essa reação foi calculada no Exercício resolvido 20.6: E* = 
0,79 V. Como esse exereício mostra, seis elétrons foram trans- 
feridos do agente redutor para o agente oxidante, logo n = 6. 
O quociente de reação, Q, € 


„P 

Leno? w T rT 
(10x 10°} 

= ROO oF 


e 


=s0x 0" 


Ao aplicar a Equação 20.18, temos: 


00592 v' 
6 


E= 079V -( Yotão x 10") 


= 079V +0.10V = 059V 


Confira Esse resultado é qualitativamente o que esperávamos: 
“como a concentração de CryO7™ (um reagente) é maior que 1 M 
e aconcentração de CE” (um produto) é menor que 1 M, a femé 
maior que E”, Visto que Q é aproximadamente 10º, Jog Q fica 
em tomo de 10. Potato, a correção de E” é aproximadamente 
0,06 X 1016, ou seja 0.1, em concontância com o cálculo mais 
detalhado. 


Para praticar: exercicio 1 

Considere uma célula voltaca cuja reação peral € Pb” (ag) + 
Za(s) —* Pb(s) + Za? (ag). Qual é a fem gerada por essa 
célula voltaica quando as concentrações de fon são [Pb?*] = 
LS X 10 Me [Zn] = 0,55 M? (a) 0,71 V, (o) 0,56 V. 
(€) 049 V. (d) 0,79 V, (6) 0,64 V. 


aumentaria, diminuiria ou não seria aherada caso a concentra- 
ão de Cu? (aq) fosse aumentada pela adição de CuSO4 + SH: 
so compartimento catódico? 


Cálculo de concentrações em uma célula voltaica 
Se o potencial de uma célula de Za-H* (semelhante à da Figura 20.9) € 045 V a 25 *C quando [Za™"] = 1,0 M e Ph, = 10 atm, 
qual é o pH da solução catódica? 


SOLUÇÃO 

Analise Partindo da descrição de uma célula votaica, sua fem, 
a concentração de Zn?* e a pressão parcial de Ha (ambos os 
produtos na reação da célula), deve-se calcular o pH da solu- 
ção do cátodo, que podemos determinar a partir da concentra- 
ção de H”, um reagente. 

Planeje Escrevemos a equação para a reação da célula e usa- 
mos os potenciais padrão de redução para calcular E” da rea- 
ção, Após determinar o valor de n a partir de nossa equação 
da reação, resolvemos a equação de Nest, a Equação 20.18, 
para Q. Usamos a equação para a reação da célula com o in- 
tuito de escrever uma expressão para Q. que contém [H*] para 
determinar [H°]. Por fim, usamos [H*] para calcular o pH. 
Resolva A reação da célula €: 


Za(s) + 2H*(ag) — Za (aq) + Hafs) 


A fem padrão é: 
Eº = Eq (redução) — Era (oxidação) 
=0V-(-076V) = +0,76V 
POE e A 
peso 
assy nv et 


ozv -= 


logo 


O=108=3x10º 
Q tem a forma da constante de equilíbrio para a reação: 
uouo 


pica 
pr 


e =3x 10º 


Resolvendo para [H'), temos: 


P= =3x0™ 


10 
3x 10º 
[H] = V3 x IGT =6 x 108M 


Finalmente, usamos [H°] para calcular o pH da solução 
caódica: 


PH = log[H*] = log (6 X 10*) = 52 


Comentário Uma célula voltaica cuja reação da célula envolve 
Hº pode ser usada para medir [H"] ou o pH. Um medidor de pH 
é uma célula voltaica especialmente desenvolvida com um vol- 
timetro calibrado para ler diretamente o pH. ce (Seção 16.4) 


CÉLULAS DE CONCENTRAÇÃO 


Nas células voltaicas que examinamos até o momento, 
a espécie reativa no ânodo era diferente da do cátodo. 
Entretanto, a fem da célula depende da concentração, de 
modo que uma célula voltaica pode ser construída usando 
a mesma espécie em ambas as semicélulas, contanto que 
as concentrações sejam diferentes. Uma célula baseada 
unicamente na fem gerada em razão de uma diferença de 
concentração é chamada de célula de concentração. 

Um exemplo de célula de concentração é mostrado 
na Figura 20.14(a). Uma semicélula consiste em uma 
lâmina de níquel metálico imerso em uma solução de 
1,00 x 107° M de Ni?*(aq). A outra semicélula também 
tem um eletrodo de Ni(9), mas está imersa em uma solução 
de 1,00 M de Nº?*(aq). As duas semicélulas estão conec- 
tadas por uma ponte salina e por um fio externo com um 
voltimetro, As reações das semicélulas são o inverso uma 
da outra: 
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Para praticar: exercício 1 
Considere uma célula voltaca, em que a semirreação do inodo 
€ Zo(s) — Za? (ag) + 2€” e a semirreação do cátodo é 
Set (ag) +20" —» Sa(s). Qual é a concentração de Sa?', 
se [20º] 62.5 X 1073 M e a fem da célula é 0,660 V? Use os 
potencias de redução no Apêndice E escritos com rs algaris- 
mos significativos. (a) 33X 10°? M, (b) 19X 10% M, (9,0% 
10° M, (d) 6.9 X 10% M, (€) 76X 10° M, 


Para praticar: exercicio 2 
Qual é o pH da solução na semicélua do cítodo, mostrada na 
Figura 20.9, quando Pa, = 10atm, [Znº”) na semicélula do 
lnodo é 0,10 Mf ea fem da célula € 0,542 V? 


Ånodo: Ni(s) — Ni (ag) +26 
Eg = -028V 
Cátodo: N (aq) +26 — Ni(s) 
Eia = -028V 


Apesar de a fem padrão para essa célula ser igual a zero, 


Ela = Ei (cátodo) — Efu (nodo) 
= (-028V) - (-028V) = 0V 


a célula funciona sob condições não padrão porque a 
concentração de Ni?*(aq) não é 1 M nas duas semicélu- 
las. Na realidade, a célula funciona até que [Ni?" ]anodo" 

INi?" suodo: A oxidação de Ni(s) ocorre na semicélula 
com a solução mais diluída; isso significa que é o ânodo 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Partindo do principio de que as soluções são feitas de NNO), de que modo os ions migram à medida que a célula funciona? 


INÊ=100x102M  (NP*]= 100M 
w 


INÊI=05M 
w 


INÊI=05M 


Figura 29.14 Célula de concentração com base na reação da célula NIP*-A (a) As concencaçõe de Ng) nas 
duas semicélulas são diferentes, e a célula gera uma comente elétrica. (b) A céluia funciona até que N?" (ag) seja igual nas duas 
Semed ponto em que a cia tg ego ea fem a a. 
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da célula. A redução de Ni?" (aq) ocorre na semicélula com a solução mais concentrada, fazendo dele o cátodo. Portanto, 


a reação total da célula é 
Ânodo: 


Ni(s) — NP*(ag, diluído) + 267 


Cátodo: NE*(ag, concentrado) +26” — Ni(s) 


Total: 


Podemos calcular a fem de uma célula de concentração 
com a equação de Nemst. Para essa célula em particular, 
a o quociente de reação 
Jeuio/ [NI ! coocenado- 


total é Q = [Nº 
Assim, a fem a 298 K é: 


00592 v 
E=E'- og 


so 


1,00 X 10:3M 
100) 


= +00888V 


Essa célula de concentração gera uma fem de aproxima- 
damente 0,09 V, mesmo com E* = 0. A diferença na con- 
centração fornece a força propulsora para a célula. Quan- 
do as concentrações nas duas semicélulas se igualam, o 
valorde Q= | c E=0. 

A ideia de gerar um potencial pela diferença na con- 
centração é a base da operação dos medidores de pH. 
Também é um aspecto crucial na biologia. Por exemplo. 
células nervosas no cérebro geram um potencial por meio 
da membrana celular a partir de diferentes concentrações 
de fons nos dois lados da membrana. Com base em um 
princípio semelhante, as enguias elétricas usam células 
chamadas eletrócitos para gerar impulsos elétricos curtos, 
porém intensos, para atordoar presas e dissuadir predado- 
res (Figura 20.15). A regulação dos batimentos cardia- 
cos em mamíferos, como discutido no Quadro A Química 
e a vida a seguir, é outro exemplo da importância da cle- 
troquímica para os organismos vivos. 


NP* (aq, concentrado ) — N?* (aq, diluído) 


Figura 20.15 Enguia elétrica Ddeenças nas concentrações de ions, 
serena Na” e K, em clas especiais chamadas eletrécitos, produzem 
tea fem da ordem de 0.1 V o conectar milhares dessas clas em sée. 
ses peixes da América do Su são capazes de gerar pulsos elos curtos 
qa degam a 500V. 


O coração humano é uma maravilha em termos de eficiència 
e segurança. Em um dia normal, o coração de um adulto bom- 
beia mais de 7 mil litros de sangue pelo sistema circulatório, 
“geralmente, sem nenhuma necessidade de manutenção além de 
uma dieta e um estilo de vida sensatos. Costumamos pensar no 
coração como um dispositivo mecânico, ou seja, um músculo 
que faz circular o sangue via contrações regularmente espa- 
çadas. Entretanto, há mais de dois séculos, dois pioneiros em 
eletricidade, Luigi Galvani (1729-1787) e Alessandro Volta 
(1745-1827), descobriram que as contrações do coração são 
controladas por fenômenos elétricos, da mesma forma que os 


impulsos nervosos. Os pulsos de eletricidade que fazem com 
que o coração bata resultam de uma combinação notável da ele- 
troquímica e das propriedades das membranas semipermeáveis 
ces (Seção 13.5) 

As paredes da célula são membranas com permeabilidades va- 
riíveis em relação a uma série de fons fisiologicamente impor- 
tantes (em especial Na”, K* e Ca™). As concentrações desses 
fons diferem de acordo com os fluidos dentro das células (fui 
do intracelular, ou FIC) e fora das células (fluido extracelular, 
ou FEC). Por exemplo, nas células dos músculos cardíacos, as 
concentrações de K* no FIC e no FEC costumam ser 135 mM 


€ 4 mM, respectivamente. Entretanto, para Na', a diferença de 
concentração entre FIC e FEC é o contrário daquela para Kº; 
normalmente, [Na')nc'= 10 mM e [Na"]rec = 145 mit. 
Inicialmente, a membrana da célula é permeável aos fons K*, 
porém muito menos aos Na” e Ca?”, A diferença na concen- 
tração de fons K entre o FIC e o FEC gera uma célula de con- 
centração. Muito embora os mesmos fons estejam presentes em 
ambos os lados da membrana, existe uma diferença de potencial 
entre os Ruidos que pode ser calculada pela equação de Nernst, 
com Eº = 0, Sob temperatura fisiológica (37 °C), o potencial em 
jja e 


o interior da celula e o FEC juntos funcionam como 
uma célula voltaica. O sinal negativo do potencial indica que é 
necessário trabalho para mover K” para dentro do FIC. 

As variações nas concentrações relativas dos fons no FEC e no 
FIC levam a variações na fem da célula voltaica. As células do- 
coração, que controlam sua taxa de contração, são chamadas de 
células marca-passo. As membranas celulares regulam as con- 
centrações de fons no FIC, permitindo variar de modo sistemá- 
tico, As variações de concentração fazem com que a fem mude 
de uma forma cíclica, como mostrado na Figura 20.16. O 
ciclo da fem determina a velocidade em que o coração bate. Se 
as células marca-passo não funcionam direito por causa de uma 
doença ou ferimento, um aparelho artificial pode ser implantado 
cirurgicamente. O marca-passo artificial é uma pequena bateria 
que gera os pulsos elétricos necessários para disparar as contra- 
ções do coração. 

No final do século XIX, cientistas descobriram que os impul- 
sos elétricos que provocam a contração muscular do coração. 
são fortes o suficiente para serem detectados na superfície do 
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corpo, Essa observação formou a base da eletrocardiografia. 
um monitoramento não invasivo do coração por meio de uma. 
rede complexa de eletrodos na pele para medir a variação de 
tensão durante as batidas do coração. À Figura 20.17 mostra 
um eletrocardiograma comum. É bastante impressionante que, 
apesar de a principal função do coração ser o bombeamento 
mecânico do sangue, ela é muito mais facilmente monitorada 
ao utilizar os impulsos elétricos gerados por minúsculas célu- 
las voltaicas, 


Potencial elétrico — 


Tempo— 
Figura 20.16 Variações no potencial elétrico de um coração 
umano. Variação do potenci eéra causado po alterações das 
concentrações de os nas clas marca pasa do cotação. 


fem Isegundo —e| 


a 


Tempo — 
Figura 20,17 Eletrocardiograma comum. A impressão regista os. 
eventos eléticos monitorados por eletrodos presos supere do corpa. 


Fem —e 


Determinação do pH por meio de uma célula de concentração 


Uma célula voltaica é construída com dois eletrodos de hidrogênio. © eletrodo 1 tem Ay, 
nhecida de H* (aq). O eletrodo 2 é um eletrodo padrão de hidrogênio (Ay, = 


1.00 atm e uma concentração desco- 
100atm, [H] = 1,00 M). A 298 K, o potencial de 


célula medido € 0211 V, e observa-se que a corrente elétrica flui do eletrodo 1 pelo circuito extemo para o eletrodo 2. Calcule 


IH para a solução no eletrodo 1. Qual é o seu pH? 


SoLução 
Analise Partindo do potencial de uma célula de concentração, 
do sentido em que a corrente fe das concentrações de todos 
os reagentes e produtos, devemos calcular a concentração de 
H* na semicélula 1. 

Planeje Podemos usar a equação de Nernst para determinar Q, 
que será utilizado para calcular a concentração desconhecida. 
Por ser uma célula de concentração, Fa = 0 V. 


Resolva Ao aplicar a equação de Nernst, temos: 


se 


oan 


log 2 


go = nad) =—113 
e=10"D=78x10* 


922 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


Visto que a corrente flui do eletrodo 1 para o eletrodo 2, o eletrodo 1 € o modo da célula enquanto o eletrodo 2, o cátodo. Portanto, 
as reações dos eletrodos são como seguem, com a concentração de H' (ag) no eletrodo 1 representada pela incógnita x: 


Eletrodo 


Hg. 100atm) — 2H'(ag.xM) +2€ Ena = 0 
Eletrodo 2: 2H'(aq; 1,00) +2€ — Hils. 100 atm) 


Eu=0 


Total: 


[Ht (agx M)? 
[H (aq, 1100M) 
è 
=g Tot 


x= [H*] = VIA 107 = 27 x 104 
No eletrodo I, portanto, o pH da solução é: 


e 


pH = ~og[H*] = ~log(2.7 x 10%) = 3,57 
Comentário A concentração de H* no eletrodo 1 é inferior à 
concentração no eletrodo 2, motivo pelo qual o eletrodo 1 é o 
Anodo da célula: a oxidação de Hz a H” (aq) aumenta [H°] no 
eletrodo 1, 


2Hº(aq; 100M) — 2H'(og.xM) 


Para praticar; exercício 1 
Uma célula de concentração é construída a partir de dois ele- 
todos de hidrogênio, ambos com Py, = 1,00, Um eletrodo € 
imerso em HzO puro c o outro em 6,0 M de ácido clorídrico. 
Qual é a fem gerada pela célula e qual é a identidade do elewo- 
do imerso em ácido clorídrico? (a) -0,23 V, cátodo, (b) 0,46 V, 
inodo, (€) 0,023 V, ânodo, (d) 0.23 V, cátodo, (e) 0,23 V,ânodo. 


Para praticar: exercicio 2 

Uma célula de concentração é construída com duas semicélu- 
tas de Zo(s) — Zn?" (aq). Em uma semicélula, [Z0?*] = 1,35 M; 
na outra, [Z0?*] = 3,75 x 10% M. (a) Qual semicélula é o 
modo da célula? (b) Qual é a fem da célula? 


20.7 | BATERIAS E CÉLULAS 
A COMBUSTÍVEL 


A bateria é uma fonte de energia eletroquímica por- 
tátil e fechada, que consiste em uma ou mais células vol- 
taicas, Por exemplo, as pilhas comuns de 1,5 V, usadas. 
para acender lanternas € outros dispositivos eletrônicos. 
de uso doméstico, são células voltaicas únicas. Tensões. 
maiores podem ser atingidas com células voltaicas múlti- 
plas em uma única bateria, como no caso de baterias au- 
tomotivas de 12 V. Quando pilhas em série são conectadas. 
(como cátodo de uma ligada ao ânodo de outra), a tensão 
produzida é a soma das fem de cada pilha. Maiores fem 
também podem ser atingidas com baterias múltiplas liga- 
das em série (Figura 20.18). Os eletrodos das baterias. 
são marcados seguindo a convenção da Figura 20.6 — o 
cátodo é indicado com um sinal positivo, e o ânodo, com 
um sinal negativo, 

Embora qualquer reação redox espontânca possa 
servir como base para uma célula voltaica, fabricar uma 
bateria comercial com características de desempenho es- 
pecíficas pode requerer considerável engenhosidade. As. 
substâncias oxidadas no ânodo e reduzidas no cátodo de- 
terminam a tensão, e a vida útil de uma bateria depende. 
das quantidades dessas substâncias incorporadas nela. 
Geralmente, as semicélulas do ânodo e do cátodo são 
separadas por uma barreira semelhante à barreira porosa. 
da Figura 20.6. 

Diferentes aplicações exigem baterias com diferen- 
tes propriedades. Por exemplo, a bateria necessária para 
dar partida em um carro deve ser capaz de fornecer uma 
corrente elétrica grande por um curto período. Já a bateria 


que faz funcionar os marca-passos deve ser muito pe- 
quena e capaz de fornecer uma corrente reduzida, porém 
constante por um longo período. Algumas baterias são 
células primárias; isso significa que não podem ser re- 
carregadas e devem ser descartadas ou recicladas depois 
que sua tensão cai a zero. Uma célula secundária pode 
ser recarregada a partir de uma fonte de energia extema 
após a sua tensão cair. 

À medida que estudamos algumas baterias comuns, 
observe como os princípios abordados até aqui ajudam 
a entender essas importantes fontes portáteis de energi 
elétrica. 


Figura 20.18 Combinação de pilhas. Quando pihas são 
gadas em série, como na maioria das lanternas, a tensão total 
Ea soma das tensões india 


BATERIA CHUMBO-ÁCIDO 

Uma bateria automotiva chumbo-ácido de 12 V 
consiste em seis células voltaicas em série, cada uma pro- 
duzindo 2 V. O cátodo de cada uma delas é composto por 
ixido de chumbo (PbO,) empacotado em uma grade 


Cárode 
Ânodo 


PbO:(s) + HSOy (ag) + 3H" (ag) +20 — 
Pb(s) + HSOF (aq) —* PbSO.(s) + Hº(ag) +27 
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metálica (Figura 20.19). O ânodo de cada célula é com- 
posto de chumbo. Ambos os eletrodos são imersos em 
ácido sulfúrico. 

As reações do eletrodo que ocorrem durante a des- 
carga são: 


a(s) + 2H:0(1) 


Total; 


O potencial padrão da célula pode ser obtido a partir 
dos potencinis padrão de redução no Apêndice E: 


fa (cátodo) — Es (ânodo) 
= (+1,685V) — (-0356V) = +2041 V 


Ea 


Os reagentes Pb e PbO servem como eletrodos. 
Como os reagentes são sólidos, não é necessário separar 
a célula em semicélulas de ânodo e cátodo; Pb e PbO; 
não podem entrar em contato direto, a menos que um 
eletrodo toque outro, Para evitar que se toquem, espaça- 
dores de madeira ou fibra de vidro são colocados entre 
eles (Figura 20.19). O uso de uma reação cujos reagentes. 
e produtos são sólidos traz outro benefício, Em virtude 
de os sólidos serem excluídos do quociente de reação Q, 
as quantidades relativas de Pb(s), PbO:(5) e PbSO;(s) não 
têm efeito sobre a tensão do acumulador de chumbo, aju- 
dando a bateria a manter tensão relativamente constante 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual é o estado de oxidação do chumbo no cátodo desta bateria? 


produ uma tesão aproximada de 2 Sei pares de 
eletrodos são ligados em série. produzindo 12V. 


PoO;(3) + Pb(s) + 2HSO; (ag) + 2H°(aq) — 2PbSO4(s) + 2H,0(1) 


120.20) 


durante a descarga. A tensão varia um pouco com o uso, 
porque a concentração de H250; varia conforme ocorre 
a descarga. Como indica a Equação 20,20, H3504 é con- 
sumido durante a descarga. 

Uma vantagem da bateria chumbo-ácido é ela ser 
recarregável. Durante a recarga, uma fonte externa de ener- 
gia é usada para reverter o sentido da reação, regencrando. 
Pb(s) e PbO3(5). 


2 PbSO,(8) + 2H:0(1) 
— PbOs(s) + Pb(s) + 2HSO; (aq) + 2H* (aq) 


Em um automóvel, a energia necessária para recar- 
regar a bateria é fomecida por um alternador, A recarga 
é possível porque PbSOs, formado durante a descarga, 
adere aos eletrodos. À medida que a fonte extema força 
os elétrons de um eletrodo para outro, PbSO, é convertido 
em Pb em um eletrodo, e PbO no outro. 


BATERIA ALCALINA 


A célula primária (não recarregável) mais comum é 
a pilha alcalina (Figura 20.20), Seu ânodo consiste em 
zinco metálico em pó, imobilizado em um gel em contato 
com uma solução concentrada de KOH (por isso o nome 
pilha alcalina). O cátodo é uma mistura de MnOs(5) e 
grafite, separado do ânodo por um tecido poroso, A pilha. 
é lacrada em uma lata de aço, para reduzir o risco de va- 
zamento de KOH concentrado. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual substância é oxidada enquanto a bateria se descarrega? 


Figura 20.20 Corte vertical de uma pilha 
alcalina em miniatura. 
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As reações são complexas, mas podem ser representadas aproximadamente como segue: 
Cátodo:  2MnO:(s) + 2H,0(1) + 2 —» 2MnO(OH)(s) + 20H"(ag) 


Anodo: 


BATERIAS DE NÍQUEL-CÁDMIO E 
NÍQUEL-HIDRETO METÁLICO 


Na última década, o intenso crescimento dos dispositi- 
vos eletrônicos portáteis que consomem alto nível de ener- 
gia aumentou a demanda por baterias leves e rapidamente. 
Chiodo: 
Ånodo: 


Como ocorre na bateria chumbo-ácido, os produtos. 
sólidos da reação aderem aos eletrodos, permitindo que 
as reações do eletrodo sejam revertidas durante a car- 
ga. Uma única célula voltaica de nicad tem uma tensão 
de 1,30 V. Um pacote de bateria de nicad geralmente 
contém três ou mais células em série, para produzir as 
tensões maiores necessárias a grande parte dos disposi- 
tivos eletrônicos, 

Embora as baterias de níquel-cádmio apresentem 
uma série de características atrativas, o uso do cádmio 
como o ânodo traz consideráveis limitações. A toxicidade. 
dessa substância acarretou um declínio em sua populari- 
dade, após atingir um pico de produção anual de aproxi 
madamente 1,5 bilhão de baterias no início da década de 
2000. O cádmio também tem uma densidade relativamen- 
te alta, o que aumenta o peso da bateria, um aspecto in- 
desejável no caso de dispositivos portáteis e veículos elé- 
tricos. Esses problemas estimularam o desenvolvimento 
de baterias de níquel-hidreto metálico (NiMH). A reação 
no cátodo dessas baterias € igual das de níquel-cádmio, 
mas a reação do ânodo é muito diferente, O nodo con- 
siste em uma liga metálica, geralmente estequiometria de 
AMs, em que À é lantânio (La) ou uma mistura de metais. 
que derivam da série de lantanídeos, e M é, em grande 
parte, níquel ligado com quantidades menores de outros 
metais de transição. Durante a carga, a água é reduzida 
no ânodo para formar fons hidróxido e átomos de hidro- 
gênio, absorvidos na liga de AMs. Quando a bateria está 
em funcionamento (ou seja, descarregando), os átomos de 
hidrogênio são oxidados e os fons H* resultantes reagem 
com fons OH” para formar HzO. 


BATERIAS DE ÍONS DE LÍTIO 


Atualmente, a maioria dos aparelhos eletrônicos 
portáteis, incluindo telefones celulares e notebooks, é 
alimentada por baterias recarregáveis de fon lítio (fon- 
Li). Como o lítio é um elemento muito leve, as baterias. 
fon-Li atingem maior densidade específica de energia 
— quantidade de energia armazenada por unidade de 
massa — que as de níquel. Considerando que Lif tem 
um potencial padrão de redução muito grande e nega- 
tivo (Tabela 20.1), as baterias fon-Li produzem maior 


Zn(s) + 20H"(ag) — Zn(OH):(5) +267 


recarregáveis. Uma das baterias recarregáveis mais co- 
muns é a de níquel-cádmio (nicad). Durante a descarga, 
o cádmio metálico é oxidado no ânodo da bateria, en- 
quanto o oxi-hidróxido de níquel [NIO(OH)()] é redu- 
zido no cátodo. 


2NIO(OH)(s) + 2H,0(1) + 26 —* 2 Ni(OH)(s) + 20H" (aq) 
Ca(s) + 20H"(aq) — CA(OH):(s) +267 


tensão por célula que outras baterias e uma tensão má- 
xima de 3,7 V por célula, cerca de três vezes maior do 
que a de 1,3 V por célula gerada pelas de níquel-cádmio 
e níquel-hidreto metálico. Como resultado, uma bat 
fon-Li pode fornecer mais energia do que outras de ta- 
manho comparável, levando a maior densidade volumé- 
trica de energia — a quantidade de energia armazenada 
por unidade de volume. 

A tecnologia das baterias de fon-Li é buscada na 
habilidade dos fons Li” de serem inseridos em certos 
sólidos estendidos em camadas e removidos deles. Na 
maioria das pilhas comerciais, o ânodo é de grafite, que 
contém camadas de sp? ligadas a átomos de carbono (Fi- 
gura 12.29(b)). O cátodo é feito de um óxido de metal de 
transição que também tem uma estrutura em camadas, 
normalmente óxido de cobalto e Iftio (LICOO,). Os dois 
eletrodos são separados por um eletrólito, que funciona 
“como uma ponte salina ao permitir que os fons Li* atra- 
vessem. Quando a pilha está sendo carregada, os fons 
cobalto são oxidados e os Li* migram do LICOO, para o 
grafite, Durante a descarga, quando a bateria está produ- 
zindo eletricidade para uso, os fons Li* migram espon- 
taneamente do ânodo de grafite para o cátodo, passando 
pelo eletrólito e possibilitando o fluxo dos elétrons pelo 
circuito extemo (Figura 20.21). 


CÉLULAS A COMBUSTÍVEL 
DE HIDROGÊNIO 


A energia térmica liberada pela queima de combus- 
tíveis pode ser convertida em energia elétrica. Por exem- 
plo, a energia térmica pode converter água em vapor, 
acionando uma turbina que, por sua vez, liga um gera- 
dor elétrico. Geralmente, um máximo de apenas 40% 
da energia proveniente da combustão é convertido em 
eletricidade; o restante é perdido na forma de calor. A 


produção 
por uma célula voltaica poderia, em princípi 
zir uma maior taxa de conversão de energia química em 
energia elétrica. As células voltaicas que realizam essa 
conversão usando combustíveis convencionais, como 
Hz e CHa, são chamadas de células a combustível. As 
células a combustível não são baterias porque não são 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Quando uma bateria de ion-Li é descarregada por completo, o cátodo tem uma fórmula empirica de LiCOO,. Qual é o número de 
oxidação do cobalto nesse estado? O número de oxidação do cobalto aumenta ou diminui enquanto a bateria é carregada? 


O inodo de grafte contém camadas de 
tomos de carbono (esferas pretas). iº pode 


Ee 


fucionament, os U" saem do Snodo e migram por mesa do elevita onde enam nos espaços ente as camadas 
“e xo de cabaña, reduzindo os lons cobalto. Para recarear a bateria, tiza-se energia ela para conduzi Li* 


e voka para o dna, oxidando os lons cobalto no citada. 


BATERIAS PARA VEÍCULOS HÍBRIDOS E ELÉTRICOS 


Nas últimas duas décadas, houve um enorme impulso no desen- 
volvimento de veículos elétricos, movido pelo desejo de reduzir 
o uso de combustíveis fósseis e suas emissões, Atualmente, en- 
contram-se à venda veículos totalmente elétricos e hibridos. Os 
modelos híbridos podem ser alimentados por eletricidade prove- 
niente de baterias ou por um motor de combustão convencional, 
enquanto os totalmente elétricos são movidos exclusivamente 
por baterias (Figura 20.22). Veículos elétricos híbridos podem 
ser divididos em hibridos plug-in, em que a bateria é carregada. 
quando conectada a uma tomada convencional, ou híbridas re- 
gulares que usam frenagem regenerativa e energia do motor de 
combustão para carregar as baterias. 

Entre Os muitos avanços tecnológicos necessários para fabricar 
veículos eláricos práticos, nenhum é mais importante do que os 
focados nas baterias. Para veículos elétricos, as baterias devem 


ter alta densidade específica de energia com o objetivo de redu- 
tiro peso do veículo, bem como alta densidade volumétrica de 
energia, para minimizar o espaço necessário para o conjunto da 
bateria. À Figura 20.23 mostra um gráfico de densidades de 
energia de vários tipos de bateria recarregável. As baterias de 
chumbo-ácido, utilizadas em automóveis movidos a gasolina, 
são confiáveis e de baixo custo, mas suas densidades de energia 
são demasiado baixas para uso prático em um veículo elétrico. 
Baterias de níquel-idreto metálico oferecem cerca de três ve- 
Zes mais densidade de energia e, até recentemente, eram as pre- 
feridas para veículos hibridos comerciais, como o Toyota Prius. 
Veículos totalmente elétricos e híbridos plug-in usam baterias 
fon-Li porque são as que oferecem a maior densidade de ener- 
gia de todos os modelos comercialmente disponíveis. À medida 
que a tecnologia baseada em fons de tio avança, baterias desse 
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tipo começam a tomar o lugar das de níquel-hidreto metálico 
usadas em carros elétricos híbridos. A preocupação com a se- 
“gurança é um fator que adiou a implementação de baterias de 
fons de lítio em automóveis comerciais. Em casos raros, supe- 
Faquecimento e/ou sobrecarga pode causar combustão (os casos 
de maior destaque ocorreram em aviões Boeing 787 Dreamli- 
ner, co Seção 7.3). A maioria dos veiculos elétricos passou a 
usar baterias fon-Li, em que o cátodo de LiC0O, foi substituido 
por outro de espinélio de lítio e manganês (LiMn,0,). Baterias 
de cátodos LiMmO, têm várias vantagens: não são propensas 


a ocorrências de fuga térmica que podem levar à combustão, 
tendem a ter tempos de vida mais longos e o manganês é me- 
nos oneroso e mais ecologicamente correto que o cobalto. No 
entanto, apresentam uma importante lacuna: à capacidade das 
baterias de LiMn;O, é apenas cerca de dois terços da de ba- 
terias com cátodos de LiCoO;. Cientistas e engenheiros estão 
engajados na procura de novos materiais que levem a novas 
melhorias em densidade de energia, custo, tempo de vida e se- 
gurança das baterias, 

Exercícios relacionados: 20.10, 20.79, 20.80 


Figura 20.22 Automóvel elétrico. 
O Tesla Roadster é um velo lc 
olamente alementado por baterias de 
lons de ta, que pode rodar mah de 320 
ulbmenos por caga 


E 
Tamanho menor 


w Peso menor 


=) 


Figura 20.23 Densidades de energia 
de vários tipos de bateria. Quanto 
masor for a deradade vontade 
energia, menor será a quantidade de espaço 
necessário para as baterias Quanto mais 


o 50 100 1% 


sistemas fechados — o combustível deve ser fornecido 
continuamente para gerar eletricidade. 

Os sistemas de células a combustível mais comuns 
envolvem a reação do Ha(g) e Ox(g) para formar H:O(0) 
Essas células podem gerar eletricidade com o dobro de 
eficiência em relação ao melhor motor de combustão ir 
tema. Sob condições ácidas, as reações são: 


Cótodo: O(g) + 4H! +46 — 2H,0(1) 
Ánodo: 2H(8) — 4H! +A 
Total: 2H(8) + O(g) — 2H,0(1) 


20 250 
Densidade específica de energia (W-lvkg) 


elevada for a densidade especica de energia, 
menor ser a massa das baterias Um Watt- 
“hora (W:h) é equivalente a 3,6 x 10! Joules 


Essas células empregam gás hidrogênio como com- 
bustível e gás oxigênio proveniente do ar como oxidante, 
gerando cerca de 1 V. 

Com frequência, as células a combustível são classi 
ficadas conforme o combustível ou o eletrólito usado. Na 
célula a combustível de hidrogênio PEM (a sigla PEM sig- 
nifica membrana de condução protônica ou membrana de 
eletrólito polimérico), o ânodo e o cátodo são separados 
por uma membrana que permite a passagem dos prótons, 
mas não dos eléirons (Figura 20.24). À membrana, por- 
tanto, atua como a ponte salina. Normalmente, os eletro- 
dos são feitos de grafite. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual semieação ocorre no cátodo? 


Figura 20.24 Colula a combustivel de Nidrogênio do tipo PEM. A 
membrana de condução peotônca (PEM) permite que os lons N gerados pia 
ndação do Hy no nado migrem para o citoda, onde se forma NO. 


A célula de hidrogênio PEM funciona a cerca de 
80 ºC. A essa temperatura, as reações eletroquímicas costu- 
mam ocorrer muito lentamente e, assim, pequenas ilhas de 
platina (nanopartículas) são depositadas em cada eletrodo 
para catalisar as reações. O alto custo e a relativa escassez 
de platina são fatores que limitam o uso mais amplo de 
células a combustível de hidrogênio PEM. 

Para abastecer um veículo, várias células devem ser 
montadas em uma pilha de células a combustível. A quan- 
tidade de energia gerada por uma pilha vai depender do. 
número e do tamanho das células a combustível na pilha e 
da área superficial da PEM. 

Atualmente, muitas pesquisas com células a combus- 
tível são voltadas para a melhoria de elet e cata- 
lisadores, e ao desenvolvimento de células que utilizam 
combustíveis como hidrocarbonetos e álcoois, mais fáceis 
de manipular e distribuir do que o gás hidrogênio. 


caPiTuLO 20 ELETROQUÍMICA | 927 


20.8 | CORROSÃO 


Nesta seção, vamos examinar as reações redox in- 
desejáveis que levam à corrosão de metais, As reações. 
de corrosão são reações redox espontâneas, nas quais um 
metal é atacado por alguma substância em seu ambiente e 
convertido em um composto não desejado. 

Para quase todos os metais, a oxidação é um processo 
termodinamicamente favorável na presença do ar à tempe- 
ratura ambiente. Quando a oxidação de um objeto metá- 
lico não é inibida, ela pode destruí-lo, Entretanto, a oxida- 
são também pode formar uma camada de óxido protetora e 
isolante, capaz de prevenir uma reação adicional do metal 
da camada inferior. Por exemplo, com base no potencial 
padrão de redução para AI”, seria de esperar que o alu- 
minio metálico fosse facilmente oxidado. No entanto, as. 
muitas latas de alumínio que poluem o meio ambiente são. 
amplas evidências de que esse material sofre uma corro- 
são química muito lenta. A excepcional estabilidade desse 
metal ativo ao ar deve-se à formação de um fino revesti- 
mento protetor de óxido — um hidrato de AlsOy — sobre a 
superfície do metal. O revestimento de Óxido é impermeá- 
velao Oz ou à H;O e, portanto, protege o metal da camada 
inferior de mais corrosão. 

O magnésio metálico é protegido de modo seme- 
hante. Algumas ligas metálicas, a exemplo do aço inoxi- 
dável, também formam revestimentos de óxido proteto- 
res impenetráveis. 


CORROSÃO DO FERRO (FERRUGEM) 


A ferrugem é um processo de corrosão conhecido, 
que implica um impacto econômico significativo, Estima- 
~se que até 20% do ferro produzido anualmente nos Es- 
tados Unidos seja usado para substituir objetos de ferro 
descartados por conta de danos com a ferrugem. 

A ferrugem requer tanto oxigênio quanto água, e o 
processo pode ser acelerado por outros fatores, como pH. 
presença de sais, contato com metais mais difíceis de 
se oxidar que o ferro e desgaste do ferro. O processo de 
corrosão envolve oxidação e redução, e o metal conduz 
eletricidade. Portanto, os elétrons podem se mover pelo 
metal de uma região onde ocorre oxidação para outra em 
que ocorre redução, como nas células volsicas. Como o 
potencial padrão de redução para a redução de Fe™*(aq) é 
menos positivo e que aquele para a redução de O3, Fe(s) 
pode ser oxidado por 0:(8). 


Cárodo: 08) + 4 H* (ag) + 46 — 2H,0(1) 
=13V 
Fe(s) — Fe*(ag) +2€ 
Eres 044 Vo 


Ânodo: 
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Uma parte do ferro, comumente associada à uma cavi- 
dade ou área sujeita a pressão, pode servir como um ânodo. 
onde ocorre a oxidação de Fe a Fe?” (Figura 20.25). Os 
elétrons produzidos na oxidação migram pelo metal, par- 
tindo dessa região anódica para outra parte da superfície 
que serve como cátodo, onde Oy é reduzido. A redução de 
O» requer Hº, de modo que a diminuição da concentração 
de H'(aumentando o pH) toma a redução de Oz menos fa- 
vorável. O ferro em contato com uma solução na qual o pH 
€ maior que 9,0 não sofre corrosão. 

O Fe? formado no ânodo acaba sendo posteriormen- 
te oxidado a Fe™, que forma o óxido de ferro(III) hidrata- 
do, conhecido como ferrugem:* 


4FE* (aq) + 0(8) + 4H:O() + 2100) 
— 286,04-xH:0(5) + 8H'(ag) 


Uma vez que o cátodo costuma ser a área com maior 
suprimento de O3, a ferrugem costuma se depositar ali. Se- 
examinarmos uma pá exposta ao ar livre e úmido com su- 
jeira molhada aderida à lâmina, será possível notar que há 
corrosão sob a sujeira, mas que a ferrugem apareceu em 
outra parte, com mais disponibilidade de Oz, O aumento 
da corrosão provocado pela presença de sais costuma ser 
evidente nos automóveis em áreas onde se joga muito sal 
nas ruas durante o inverno. Tal qual uma ponte salina em 
uma célula voltaica, os fons do sal fornecem o eletrólito 
necessário para completar o circuito elétrico. 


EVITANDO A CORROSÃO DO FERRO 


É comum que objetos de ferro sejam revestidos com 
tinta ou outro metal, como estanho ou zinco, para proteger 
sua superfície contra a corrosão. Cobrir a superfície com 
tinta ou estanho é um modo simples de evitar que oxigê- 
nioe água atinjam a superfície do ferro. Se o revestimento 
for removido e o ferro for exposto ao oxigênio e à água, a 
corrosão lerá início à medida que o ferro é oxidado. 

Com o ferro galvanizado, ou seja, aquele reves 
com uma fina camada de zinco, o ferro é protegido da 
corrosão mesmo depois que o revestimento da superfície 
for rompido. Os potenciais padrão de redução são: 


Fè (ag) +20 — Fe(s) Eg = 044 V 
Zo* (aq) +26 — Za(s) Ely = —0,76V 


Visto que o valor de Eres para a redução de Fe?* é 
menos negativo (mais positivo) que aquele para a redu- 
ção de Zn'”, Zn(s) é mais facilmente oxidado que o Fe(s). 
Dessa forma, mesmo que o revestimento de zinco seja re- 
movido e o ferro galvanizado seja exposto ao oxigênio e à 
“água, como na Figura 20.25, o zinco serve como ânodo 
e é corroído (oxidado) em vez do ferro, O ferro funciona 
como cátodo no qual Oz é reduzido. 

Proteger um metal contra corrosão tornando-o um 
cátodo em uma célula eletroquímica é conhecido como 
proteção catódica. O metal que é oxidado à medida 
que protege o cátodo é denominado ânodo de sacrificio. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual é o agente oxidante nesta reação de corrosão? 


O+aHt+4e —2H0) 


O+2H0+4€— 40H- 


Figura 20.25 Corrosão de ferro em contato com água. Uma eo do fero ape como o todo enquanto outa região age como o noso. 


* Frequentemente, compostos metálicos obtidos a partie de solução aquosa têm água associada a eles. Por exemplo, o sulfato de cobre(II) é 
cristalizado com $ mols de água por mol de CuSO, Represeniamos essa fórmala como CuSO, * SHO. Tais compostos são chamados hidratos. 
“e (Seção 13.1) A ferrugem é um hidrato de Guido de erro) com ema quantidade variável de água de hidratação. Representamos esse 


conteúdo variável de água escrevendo a fórmula como FeO; * H20. 


Tubulações sublerrâncas e tanques de armazenagem fei- 
tos de ferro geralmente são protegidos contra a corro- 
são, tomando o ferro o cátodo de uma célula voltaica. 
Por exemplo, pedaços de um metal que seja mais facil- 
mente oxidado que o ferro, como o magnésio (“rs = 
-2,37 V), são enterrados próximos à tubulação ou ao tan- 
que e conectados a eles por um fio (Figura 20.27). Em 
solo úmido, onde a corrosão pode ocorrer, o metal de 


Ot Htt —2H0 


Ånodo de sacrificio 
de magnésio 


20.9 | ELETRÓLISE 


As células voltaicas são baseadas nas reações redox 
espontâneas. Também é possível fazer com que reações. 
redox não espontâneas ocorram, mas usando energia 
elétrica para promovê-las. Por exemplo, a eletricidade. 
pode ser utilizada para decompor o cloreto de sódio 
fundido em seus elementos constituintes Na e Cl. Tais 
processos, produzidos por uma fonte externa de energia 
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sacrifício serve como o ânodo, e a tubulação ou o tanque 
recebe proteção catódica. 


Reflita 


Com base nos valores da Tabela 20.1, quais destes metais po- 
deria fornecer proteção catódica ao ferro: A Cu, Ni Zn? 


dágua 


Figara 20,26 Proteção catódica de 
ferro em contato com zinco, Os potencias 
paddo de redução são Eae 0,840, 
Eat» 0,763 V, tomando o zinco mas. 
facimenteaidado 


Figara 20.27 Proteção catódica de um cano de ferro. 
Uma mistura de gessa, suit de só e argla chunda o brodo 
e saci de magnésio para promover a condutividade de lons. 


elétrica, são chamados de reações de eletrólise e ocor- 


um sal fundido ou uma solução. Uma bateria ou qualquer 
outra fonte de corrente elétrica contínua age como uma 
bomba de elétrons, empurrando elétrons para um eletrodo 
e puxando-os do outro. Assim como nas células voltaicas, 
o eletrodo em que ocorre redução é chamado cátodo, e o 
eletrodo em que ocorre oxidação é chamado ânodo. 
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Na eletrólise de NaCI fundido, mostrada na Figura 
20.28, os fons Na recebem elétrons e são reduzidos 
Na no cátodo, À medida que os fons Na” nas proxi 
dades do cátodo são consumidos, íons Na” da solução 
migram em sua direção. Analogamente, existe um mo- 
vimento efetivo de fons CI para o ânodo, onde são oxi- 
dados. As reações de eletrodo para a eletrólise de NaCI 
fundido são resumidas como descrito a seguir: 


Cátodo: 2N (N +20 — 2 Nati) 
Ånodo: 2Cr (1) — Ch(g) +26 
Total: 2Na(1) + 2Cr (0) — 2 Na(l) + Ch(g) 


Observe como a fonte de tensão está conectada aos ele- 
trodos na Figura 20.28. O terminal positivo é conectado 
ao ânodo, e o negativo, ao cátodo, forçando os elétrons a 
mover do ânodo para o cátodo. 

Por causa dos altos pontos de fusão das substâncias 
iônicas, a eletrólise de sais fundidos requer altas tempera- 
turas, Se fizermos a eletrólise de uma solução aquosa de 
um sal em vez da de um sal fundido obteremos os mesmos. 
produtos? Normalmente, a resposta é negativa, porque a 
própria água pode ser oxidada para formar Oz ou reduzida 
para formar Hz em vez dos fons do sal. 

Em nossos exemplos sobre a eletrólise de NaCl, os 
eletrodos são inertes, ou seja, eles não reagem, mas servem 
como a superfície onde ocorrem a oxidação e a redução. 
No entanto, várias aplicações práticas de eletroquímica são 
baseadas em eletrodos ativos — aqueles que participam do 
processo de eletrólise, Por exemplo, a galvanização usa 
a eletrólise para depositar uma fina camada de um metal 
sobre outro para melhorar sua aparência ou resistência à 
corrosão. Exemplos disso são a galvanoplastia de níquel 
ou cromo no aço e a galvanoplastia de um metal precioso 
“como a prata sobre outro menos nobre. 

A Figura 20.29 ilustra uma célula eletrolítica para 
galvanizar níquel sobre um pedaço de aço. O ânodo é uma 
tira de níquel metálico e o cátodo é o aço, Os eletrodos 
são imersos em uma solução de NiSO, (aq). Quando uma 
tensão extema é aplicada, ocorre a redução no cátodo. O 
potencial padrão de redução de Ni?” (Er = -0,28 V) € 
menos negativo do que o de HO (Ejay = 0,83 V), então 
Ni?* é preferencialmente reduzida, depositando uma ca- 
mada de níquel metálico sobre o cátodo de aço. 

No ânodo, o níquel metálico é oxidado. Para explicar 
esse comportamento, precisamos comparar as substâncias 
em contato com o ânodo, HzO e NiSO;(ag), com o ma- 
terial do ânodo, Ni. Para a solução de NiSO.(aq), Ni?* e 
SO,* não podem ser oxidados porque ambos já têm seus 
elementos, em seu estado de oxidação mais alto possível. 
Contudo, tanto o solvente HzO quanto os átomos de Ni no 
ânodo podem sofrer oxidação: 


2H,0(1) — O:(8) + 4H* (aq) + 4e” 
Ejs = HBV 


20 — cup+2e 


2Na'+2€0 — 2NA) 
Figara 20.28 Eletrólise de coreto de sódio fundido. NaC puro 
hndea 801°C. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual é E” para esta célula? 


Ânodo 
Ni) —N (aq) +2 


Cútodo 
NÊ“(ag) +2 — Ni(o) 
Figera 20.29 Célula eletronica com um eletrodo de metal ativo. 


Nega é soldo a par do co para formar Ng) No cátodo, 
N lag) é reduzido e forma uma “placa” de niquel no ctodo de aço. 


Ni(s) — Ni (aq) +26 
Ea = -028V 


Vimos na Seção 20.4 que a semirreação com Eeg mais 
negativo sofre oxidação mais facilmente. (Lembre-se da 
Figura 20.11: os agentes redutores mais fortes, que são as 
substâncias oxidadas mais facilmente, têm os valores mais 
negativos de Ea). Assim, é Ni(s), com sua Egg =-0,28 V, 
que é oxidado no ânodo em vez de H20. Se analisarmos a 
“reação total, vai parecer que nada foi realizado. Entretanto, 
isso não é verdade porque átomos de Ni são transferidos. 
do ânodo de Ni para o cátodo de aço, revestindo o aço com 
uma camada fina de átomos de níquel. 


A fem padrão para a reação total é: 
Exa = Epea (cátodo) — Epa (ânodo) 
= (-028V) — (-028V) = 0 


Visto que a fem padrão é nula, basta uma pequena 
fem para provocar a transferência de átomos de níquel de 
um eletrodo para outro. 


ASPECTOS QUANTITATIVOS 
DA ELETRÓLISE 


A estequiometria de uma semirreação mostra quantos 
elétrons são necessários para realizar um processo eletro- 
litico. Por exemplo, a redução de Na* em Na é um pro- 
cesso de um elétron: 


Nt +e — Na 


Portanto, | mol de elétrons deposita 1 mol de Na me- 
tálico; 2 mols de elétrons deposita 2 mols de Na metálico, 
e assim por diante. De modo análogo, 2 mols de elétrons 
são necessários para depositar 1 mol de Cu a partir de 
Cu?”, e 3 mols de elétrons são necessários para depositar 
1 mol de Al a partir de AI”: 


Cut+20 — Cu 
AP +3€ —= AI 


Para qualquer semirreação, a quantidade de uma 
substância reduzida ou oxidada em uma célula eletrolítica. 
é diretamente proporcional ao número de elétrons trans- 
feridos para a célula. 

A quantidade de carga que passa pelo circuito elétrico, 
como aquele de uma célula eletrolítica, costuma ser medida 
em coulombs, Conforme observado na Seção 20.5, a carga 
em 1 mol de elétrons é 96.485 C. Um coulomb é a quanti- 
dade de carga que passará por um ponto de um circuito em 
1 s quando a corrente for | ampère (A). Consequentemente, 


OLVIDO 


20.14 
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o múmero de coulombs que passa por uma célula pode ser 
obtido ao multiplicar a corrente, em ampères, pelo tempo 
decorrido, em segundos. 
coulombs = ampêres X segundos [2021] 
A Figura 20.30 mostra como as quantidades das 
substâncias produzidas ou consumidas em uma eletrólise. 
estão relacionadas à quantidade de carga elétrica usada. 
A mesma relação também pode ser aplicada às células. 
voltaicas, Em outras palavras, os elétrons podem ser con- 
siderados “reagentes” em reações de eletrólise, 


Figura 20.30 Reação entre carga e quantidade de reagente e 
produto em reações de eletrólise. 


Relacionando carga elétrica com quantidade de eletrólise 
Calcule a massa em gramas de alumínio produzida em 1,00 h pela eletrólise de AICI; fundido se a corrente elétrica utilizada for 


de 100A. 


SOLUÇÃO 


Analise Sabemos que AICI foi eletrolisado para formar Al e devemos calcular a massa em gramas de Al produzida em 1,00 h 


com 100A. 


Planeje A Figura 20.30 fornece um roteiro para solucionar este problema. Partindo da corrente, do tempo, de uma semirreação 
balanceada e da massa atômica do alumínio, podemos calcular a massa de Al produzido. 
Resolva Em primeiro lugar, calculamos a carga elétrica, em coulombs, que passa pela célula eletrolitica: 


Coulombs = ampères X segundos = tooayanon (26 


3460 x 10!€ 


E) 
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ES 
pie 
Massee = ao» (LEE) -osmat 

a 
E pino ea 
pr rima 
a semirreação para a redução de AP”: 

AP! 43 — AL 
dê cp ml 
ex 
Lado 

Fe 
«anima 
ER 


Monse ai = sô ( 


Gema dA tt a [BA 


Tmol de AL 
=336g de A! 


Como cada etapa envolve a multiplicação por um novo fator, 
podemos combinar todas as etapas: 
taa) 


Gramas de AL = (340 x woar mks 


NERA 
mols de e”/ mol de AT 
Para praticar: exercicio 1 

Quanto tempo € necessário para depositar 1,0 g de cromo me- 
tático proveniente de uma solução aquosa de CrCly utilizando 


uma corrente de 1.5 A? (a) 38% 10 2, (b) 21 min, (c) 62 min, 
(6) 139 min, (€) 3,2 x 10º min. 


Para praticar: exercício 2 

(a) A semisreação para formação de magnésio metálico pela 
eletrólise de MgCl fundido é Mg +26” — Mg. Calcule. 
a massa de magnésio formada com a passagem de uma corren- 
te de 60,0 A por um período de 4,00 x 10° s. (b) Quantos se- 
Fundos seriam necessários para produzir 50,0 g de Mg a partir 
“de Mg se a comente fosse 100.0 A? 


136 g de A 


ELETROMETALURGIA DO ALUMÍNIO 


Muitos processos utilizados para produzir ou refinar metais são 
baseados na eletrólise, Coletivamente, esses processos são re- 
feridos como elerrometalurgia, e seus procedimentos podem 
variar muito, dependendo se envolverem a eletrólise de um sal 
fundido ou de uma solução aquosa. 

Os métodos eletrolíticos que usam sais fundidos são importantes 
para a obtenção de metais mais ativos, como sódio, magnésio e 
alumínio, Esses metais não podem ser obtidos a partir de uma. 
solução aquosa porque a água é mais facilmente reduzida do que 
os fons metálicos, Os potenciais padrão de redução de água sob 
condições ácidas (Eja = 0.00 V) e básicas (Epy = -0.83 V) são 
mais positivos do que os de Na” (Ems = -2,71 V), ME" (Ers = 
-237 V) e AP* (Era = -1.66 V). 

Historicamente, obter alumínio metálico tem sido um desafio. 
Ele é obtido a partir do minério de bauxita, o qual é quimica- 
mente tratado para concentrar óxido de alumínio (AIsO) que 
por sua vez tem um ponto de fusão superior a 2.000 °C, o qual 
E muito alo para permitir sua utilização como um meio fundido. 
para a eletrólise, 

O processa eletrolíico usado comercialmente para produzir alu- 
minio é o processo de Hall-Héroult, nomeado em homenagem a 
seus inventores, Charles M. Hall e Paul Héroult. Hall (Figara 
20.31) começou a trabalhar no problema de redução de alumínio 
por volta de 1885, após saber de um professor sobre a dificuldade. 
de reduzir minérios de metais muito ativos. Antes do desenvolvi- 
mento de um processo eletrolítco, o alumínio era obtido por meio. 
de uma redução química, utilizando sódio ou potássio como o 
agente reduto, um procedimento oneroso que encarecia o alum 
nio metálico, Em 1852, o custo do alumínio era de USS 1.200 por 
quilograma, superior ao ouro. Na Exposição de Paris, em 1855. 


O alumínio foi apresentado como um metal raro, embora seja o 
terceiro elemento mais abundante na crosta da Terra. 

Hall, que tinha 21 anos quando começou a pesquisa, utilizou 
equipamentos artesanais ¢ alguns emprestados no seu estudo e 
usou uma cabana perto de sua casa em Ohio como seu labora- 
tório. Em cerca de um ano, ele desenvolveu um processo eletro- 
títico usando um composto iônico que se fundisse para formar 
um meio condutor que dissolvesse AO, mas não interferisse 
nas reações de eletrólise. O composto iônico selecionado por ele 
foi o mineral relativamente raro criolita (Nay AF). Hérou, que 
tinha a idade de Hall, chegou à mesma descoberta na França, de 
forma independente e quase so mesmo tempo. Graças à inves- 
tigação desses dois jovens cientistas desconhecidos, a produção. 
em larga escala de alumínio tornou-se comercialmente viável, 
e esse metal passou a ser comum e conhecido. Na realidade, a 


Figura 20.31 O jovem Charles M. Hal (1863-1914). 


fábrica que Hal construiu posteriormente para produzir alumi- 
nio evoluiu para a Alcoa Corporation. 

No processo de Hall-Héroul, AO; é dissolvido em criolita 
fundida a 1.012 ºC, resultando em um eficiente condutor elé- 
trico (Figura 20.32). Varetas de grafite são utilizadas como 
ânodos e consumidas na eletrólise: 


Anodo: 
Cótodo: 


c()+20-() — Colg) + se 
3 + AP) — AMO 


O processo de Hall-Hérwult consome grande quantidade de 
energia elétrica, e por isso a indústria de alumínio consome cer- 
ca de 2% da eletricidade gerada nos Estados Unidos. Uma vez 
que o alumínio reciclado requer apenas $% da energia neces- 
sária para produzir um novo alumínio, uma economia conside- 
rável de energia pode ser obtida com o aumento da quantidade 
de alumínio reciclado. Aproximadamente 65% de recipientes de 


CAPÍTULO 20 ELETROQUÍMICA | 933 


AkO; 
TT issoividoem 


criolita fundida 
Alumínio Netado do fono 
fundido revestido com carbono 


Figura 20.32 Processo de Mal-Héroult. Como o aluminio fundido é 
mais denso do que a mistura de cris (Nil e AO o metal se jurta no 
fondo da ca, 


Unindo conceitos 
O Kps do fluoreto de fero() a 298 K é 24X 10 


dois iron do Fe) em água. (b) Use o valor de Kpy € o potencial padrão de redução de Fe™"(ag) para calcular o potencial 
parto de redução para a semirreagão do tem (a). (€) Racionalize a diferença no potencial padro de redução para a seiração 


do item (a) com aquela para Fe?*(aq). 


SOLUÇÃO 

Analise Vamos combinar o que sabemos sobre constantes de 
equilibrio e eletroquímica para obter os potenciais de redução. 
Planeje Para (a), é necessário determinar qual fon, Fe?” ou 
EF mais provavelmente será reduzido por dois elétrons e com- 
pletar a reação total Fe + 2 e” —* ?. Para (b), precisamos 
escrever a equação química associada ao Kpy © verificar de que 
maneira ele se relaciona com £" para a semirreação de redução 
no item (a). Para (c), precisamos comparar E do item (b) com 
o valor para a redução de Fe”. 

Resolva (a) O fluoreto de ferro(Il) é uma substância iônica 
que consiste em fons Fe?* e F`. Devemos determinar onde 
dois elétrons poderiam ser adicionados a FeF). Não podemos. 
visualizar à adição de dois elétrons aos fons F` para formar 
EF, logo, parece provável que poderiamos reduzir os fons Fe” 
em Fe(s). Assim, é possível supor a seguinte semirreação: 


Fefi(s) +20 — Fe(s) + 2F (aq) 

(O) O valor de Kpy para FeFs refere-se ao seguinte equilibrio 
= (Seção 17.4): 

Fefa(o) === F” (aq) +2F (ag) 

Ku = [RFF = 24 108 
Também devemos usar o potencial padrão de redução de Fe”, 
cuja semirreação e potenciais padrão de redução são listados 
no Apêndice E: 


Faq) +20 — Feto) E=-080V 
Segundo a lei de Hess, se podemos somar equações químicas 
para obter uma equação desejada, então € posavel somar suas 
funções de estado termodinâmico associado, como AH ou AG, 
para determinar a grandeza termodinâmica para a reação dese- 
jada co (Seção 5.6) Dessa forma, precisamos analisar se as 
(rés equações com que estamos trabalhando podem ser com- 
binadas de modo semelhante. Note que, se somarmos a reação 
de Kpy à semirreação de redução padrão para Fe?*, obteremos 
a semirreação desejada: 


1 Fefs(s) — Fe (aq) + 2F (ag) 
2 Felag) +20 — Fels) 

3, FER) +20 — Fe(s) + 2F (ag) 

A reação 3 ainda é uma semirreação, por isso vemos os elé- 
trons lives. 

Se conhecêssemos AG* para as reações | c 2, poderiamos somá- 
-las a fim de obter AG” para a reação 3, Podemos relacionar 
AG" a E° por AG" =n FE" (Equação 20.12) e a K por AG' = 
AT ln K (Equação 19.20, veja também a Figura 20.13). Além 
disso, sabemos que K para a reação 1 é Kpy de FeF e conhece- 
mos É” para a reação 2. Portanto, podemos calcular AG para 
asmeações Io 


Total: 
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Reação |: 
AG = -RT In K = —(8314)/K mol)(298 K) la(24 X 10%) = 321 x 103/mol 
Reação 2: 
AG" = EE = —(2)(96485C/mol)(-04403/C) = 849 x 10º3/mol 


(Lembrando que 1 volt é 1 joule por coulomb.) 


Logo, AG para a reação 3 é a soma dos valores de AG* para reações 1 e2: 


321 X 10 J/mol + 849 X 10!3/mol = 1,17 X 10'3/mol 


Podemos converter isso em E” a partir da relação AG" = -nF E": 


1,17 X 10º3/mol = =(2)(96485 C/mol) E* 


e 


(€) O potencial padrão de redução para FeF;(-0,606 V) é mais 
negativo do que aquele para Fe?"(-0,440 V), indicando que a 
redução de Pe é um processo menos favorável. Quando FeF é 


ATHOS mol 
=(2)(96485C/mol) 


= -0606)/C = 0606 


reduzido, há redução dos fons Fe?* e também decomposição do 
sólido iônico. Como essa energia adicional deve ser superada, a 
redução de FeFy é menos favorável do que a redução de Fe? 


RESUMO DO CAPITULO E TERMOS-CHAVE 


ESTADOS DE OXIDAÇÃO E REAÇÕES DE OXIRREDU- 
ÇÃO (INTRODUÇÃO E SEÇÃO 20.1) Neste capítulo, o foco 
do estudo é a eletruquímica, ramo da química que relaciona a 
eletricidade às reações químicas. A eletroquímica envolve rea- 
ções de oxirredução, também chamadas de reações redox. Essas 
reações envolvem uma variação no estado de oxidação de um ou 
mais elementos. Em toda reação de oxirredução, uma substância 
é oxidada (seu estado de oxidação aumenta) e uma substância. 
é reduzida (seu estado de oxidação diminui). A substância oni- 
dada é chamada de ngente redutor, ou redutor, porque provoca. 
redução de alguma outra substância. Analogament, a substân- 
cia reduzida é chamada de agente oxidante, ou oxidante, uma 
vez que provoca a oxidação de alguma outra substância. 


BALANCEAMENTO DE EQUAÇÕES REDOX (SEÇÃO 20.2) 
Uma reação de onimedução pode ser balanceada ao dividir a 
reação em duas semirreações, uma para a oxidação e outra para 
a redução. Uma semirreação é uma equação química balanceada 
que inclui os elétrons. Nas semirreações de oxidação, os elé- 
trons estão do lado dos produtos na equação (à direita). Já nas 
semirreações de redução os eltrons estão do lado dos reagentes 
Q esquerda). Cada semirreação é balanceada separadamente, e 
às duas são unidas com os coeficientes apropriados para balan- 
cear os elétrons em cada lado da equação, de modo que eles 
podem se cancelar quando as semirreaçõs são adicionadas. 

CÉLULAS VOLTAICAS (SEÇÃO 20.3) Uma célula voltaica 
(ou galvânica) usa uma reação de oxirredução espontânea para 
gerar eletricidade. Em uma célula voltaica, as semireações de 


oxidação e redução geralmente ocorrem em semicélulas sepa- 
radas, Cada semicélula tem uma superfície sólida chamada ele- 


rodo, onde a semirreação ocorre O eletrodo no qual ocore a 
oxidação é chamado ânodo; já a redução ocorre no cátodo. Os 
‘elétrons liberados no ánodo fluem pelo circuito extemo (reali 
zando trabalho elétrico) para o cátodo. A neutralidade elérica 
na solução é mantida pela migração de fons emre as duas semi- 
células por um dispositivo como uma ponte salina. 


POTENCIAIS DE CÉLULA SOB CONDIÇÕES PADRÃO 
(SEÇÃO 20.4) Uma célula voltaica gera uma força eletromo- 
triz (fem) que impulsiona os elétroas do Anodo para o cátodo, 
pelo circuito extemo. A origem da fem é uma diferença na ener- 
ia potencial elétrica entre os dois eletrodos na célula. A fem de 
uma célula é chamada potencial da célula, Esa, e medida em 
volts. O potencial da célula sob condições padrão € chamado de 
fem padrão ou potencial padrão da célula c denominado Eta. 
Um potencial padrão de redução, Eu pode ser atribuído a 
uma semirreação individual. Isso é atingido quando se compara 
o potencial da semisreação a aquele do eletrodo padrão de 
hidrogénio (EPH), definido como tendo Ef = O V € baseado 
na seguinte semirreação: 
2H*(aq, 1M) +26 — Hg 1am) Er = 0V 


O potencial padrão de uma célula voltaica é a diferença entre os 
potenciais padrão de redução das semirreações, que ocorrem no 
cátodo e no ânodo: 

Eta = Eha (cátodo) — Eta (nodo) 


O valor de Ea € positivo para uma célula voltaica. 
Para uma semirreação de redução, Ez é um indicador da ten- 
dència de que a redução vai ocorrer, quanto mais positivo for 


o valor para Epos, maior será a tendência de que a substância. 
seja reduzida. Portanto, Epa fornece uma medida da força oxi- 
dante de uma substância. Substâncias que são agentes oxidan- 
tes fortes levam a produtos que são agentes redutores fracos, 
e vice-versa. 


ENERGIA LIVRE E REAÇÕES REDOX (SEÇÃO 20.5) A fem. 
E, está relacionada com a variação na energia livre de Gibbs, 
G=-nEE, em que n é o número de elétrons transferidos durante 
o processo de redução e F € a constante de Faraday, definida 
“como a quantidude de carga em 1 mol de elétrons: F = 96.485 
Clmol. Como E está relacionado a AG, o sinal de E indica se um 
processo redox é espontâneo: E > O indica um processo esponti- 
neo, e E <O indica um processo não espontâneo. Como AG tam- 
bém está relacionado à constante de equilibrio para uma reação 
(AG' =-RT In K), podemos relacionar E a K. 

A máxima quantidade de trabalho elévico produzida por uma 
Célula voltaica é dada pelo produto da carga total realizada, nF, e 
a fem, E Wit, =—nFE O watt é a unidade de força: 1 W= 1 J/s. 
Geralmente, o trabalho elétrico é medido em quilowart-hora 


POTENCIAIS DE CÉLULA SOB CONDIÇÕES NÃO PADRÃO 
(SEÇÃO 20.6) A fem de uma reação redox varia conforme a 
temperatura é as concentrações dos reagentes e produtos. A 
equação de Nernst relaciona a fem sob condições não padrão. 
com a fem padrão e o quociente de reação Q: 


(RT/nF) nQ = E*— (0.0592/n) log O 


O fator 0,0592 é válido quando T= 298 K. Uma célula de con- 
centração é uma célula voltaica na qual a mesma semirreação 
ocorre tanto no ânodo quanto no cátodo, mas com diferentes 
concentrações dos reagentes em cada semicélula. No equilibrio, 
Q=KeE=0, 


BATERIAS E CÉLULAS A COMBUSTÍVEL (SEÇÃO 20.7) 
Uma bateria é uma fonte de energia eletroquímica fechada 
que contém uma ou mais células volaicas. As baterias são 
baseadas em uma variedade de diferentes reações redox. As 


Eze 
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que não podem ser recarregadas são as células primárias e 
as que podem, são as células secundárias, A pilha seca alca- 
fina comum é um exemplo de bateria de célula primária. As de. 
chumbo-ácido, níqul-cádmio, níquel-tidreto metálico e fon- 
litio são exemplos de baterias de células secundárias, As células. 
a combustível são células voltaicas que utilizam reações redox, 
em que reagentes como Ha devem ser fomecidos continuamente. 
A célula para gerar tensão. 


CORROSÃO (SEÇÃO 20.8) Os princípios eletroquímicos aju- 
dam a entender a corrosão, reações redox indesejáveis nas quais, 
um metal é atacado por alguma substância em seu ambiente, 
A corrosão do ferro à ferrugem é provocada pela presença de 
água e oxigênio, e acelerada pela presença de eletrólitos, como. 
o sal nas ruas. À proteção de um metal colocado em contato com, 
outro metal que sofre oxidação mais facilmente é chamada de 
proteção catódica. Por exemplo, o ferro galvanizado é reves- 
tido por uma fina camada de zinco. Uma vez que o zinco é mais 
facilmente oxidado que o ferro, ele funciona como um ânodo de 
sacrifício na reação redor. 


ELETRÓLISE (SEÇÃO 20.9) Uma reação de eletrólise, rea- 
lizada em uma célula eletrolítca, emprega uma fonte estema 
de eletricidade para promover uma reação eleiroquímica não 
espontânea. O meio que transporta a corrente na célula cle- 
trolitica pode ser um sal fundido ou uma solução de eletrólito. 
Normalmente, os produtos da eletrólise podem ser previstos 
20 comparar os potenciais de redução associados aos possíveis 
processos de oxidação e redução. Os eletrodos em uma célula 
eletrolítica podem ser ativos, significando que o eletrodo pode 
estar envolvido na reação de eletrólise. Os eletrodos ativos são 
importantes na galvanoplastia e nos processos metalúrgicos. 

A quantidade de substâncias formadas durante a eletrólise pode 
ser calculada so considerar o número de elétrons envolvidos na 
reação redox e a quantidade de carga elétrica que passa na célula. 
A quantidade de carga elétrica é medida em coulombs e está 
relacionada à grandeza da corrente que flui e ao tempo decorrido 
acsi 


) RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, 
VOCÊ SERÁ CAPAZ DE: 


+ Identificar oxidação, redução, agente oxidante e agente re- 
dutor em uma equação química (Seção 20.1). 

* Completar e balancear equações redox, usando o imétodo. 
das semirreações (Seção 20.2). 

+ Esboçar uma célula voltaica e identificar o cátodo, o ânodo. 
€ os sentidos em que elétrons e fons se movem (Seção 20.3. 

* Calcular fems padrão (potenciais de célula), Eta a parir de 
potenciais padrão de redução (Seção 204). 

= Fazer uso de potenciais de redução para prever se uma rea- 
ção redox é espontinea (Seção 20.4) 

* Relacionar Eta com AG” e constantes de equilibrio 
(Seção 20.5), 


+ Calcular fem sob condições não padrão (Seção 20.6). 

* “Identificar os componentes de baterias comuns (Seção 
207. 

+ Descrever a construção de uma bateria de fon-tio e expli- 
car como ela funciona (Seção 20.7). 

+ Descrever a construção de uma célula a combustível e ex- 
plicar como ela gera energia elétrica (Seção 20.7). 

+ Explicar de que maneira a corrosão ocorre e como preveni- 
«Ja por meio de proteção catódica (Seção 20.8). 

+ Descrever as reações em células cletrolíticas (Seção 20.9). 

* Relacionar quantidades de produtos e reagentes em reações. 
redox com carga elétrica (Seção 20.9). 
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EQUAÇÕES-CHAVE 


Ega = Ejs (cátodo) — Ezy (inodo) nos) 


AG = -nE 


= OSY pa O a 298K) 


) EXERCÍCIOS SELECIONADOS 


Relaciona fem padrão a potenciais padrão de redução das 
semireações de redução (cátodo) e oxidação (inodo) 
120.11) Relaciona variação de energia livre e fem 


[20:18] Equação de Nemst, que expressa o efeito da concentração 
sobre o potencial da célula 


VISUALIZANDO CONCEITOS 


201 


22 


w3 


No conceito de Brønsted-Lowry de ácidos e 
bases, as reações ácido-base são consideradas 
reações de transferência de prótons. Quanto mais 
forte for o ácido, mais fraca será a sua base con- 
jugada. Se fôssemos pensar em reações redox 
da mesma maneira, qual partícula seria análoga 
ao próton? E os agentes oxidantes fontes, seriam 
análogos a ácidos fortes ou bases fortes? [Seções 
20.1 € 20.2) 

Você deve ter ouvido que “antioxidantes” fazem 
bem À saúde. Com base no que aprendeu neste 
capítulo, o que você pode deduzir que seja um 
“antioxidante”? [Seções 20.1 e 20.2] 

O diagrama a seguir representa a visão molecular 
de um processo que ocorre em um eletrodo de 
uma célula voltaica. 


(a) Esse processo representa oxidação ou redu- 
ção? (b) O eletrodo é o ânodo ou o cátodo? (e) 
Por que os átomos no eletrodo são representados 
por esferas maiores do que os fons da solução? 
[Seção 20.3] 

Suponha que você queira construir uma célula 
voltaica que utiliza as seguintes semirreações: 


0,10 V 
10v 


A (ag) +20 — Als) Eia 
B* (aq) +26 — Bls) Eza 


Comece com a célula incompleta mostrada aqui, 
em que os eletrodos estão imersos em água. 


(a) Quais adições você deve fazer à célula para 
que cla possa gerar uma fem padrão? (b) Qual 
eletrodo funciona como o cátodo? (e) Em que 
sentido os elétrons se movem pelo circuito 
externo? (d) Qual tensão a célula vai gerar sob 
condições padrão? [Seções 20.3 e 20.4] 


20.5 Para uma reação espontânea A(ag) + B(ag) — 


(aq) + B' (ag), responda às seguintes perguntas: 
(a) Se você construir uma célula voltaica a par- 
tir dessa reação, qual semirreação ocorreria no 
cátodo, e qual ocorreria no ânodo? 

(b) Qual semirreação do item (a) tem maior ener- 
gia potencial? 

(© Qual éo sinal de Eta? [Seção 20.3] 


20.6 Considere a seguinte tabela de potenciais padrão 


de eletrodo para uma série de reações hipotéticas 
em solução aquosa: 


Ser jução FW) 
Aag) + —A) 133 
Botze — e) 087 
Ce) re — C -0,12 
Dog)+3e — D) -1,59 


(a) Qual substância é o agente oxidante mais forte? 
Qual o mais fraco? 


(b) Qual substância é o agente redutor mais forte? 
Qual é o mais fraco? 
(€) Qualis) substância(s) pode(m) oxidar C2*7 
[Seções 20.4 e 20.5) 
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20.11 Barras de ferro são colocadas em cada um dos 


três béqueres, como mostrado a seguir. Em qual 
béquer — A, B, ou C — o ferro deve apresentar 
maior corrosão? [Seção 20.8] 


20.7 Imagine uma reação redox na qual E* tem um 
valor negativo. 
(a) Qual é o sinal de AG* para a reação? 
(b) A constante de equilíbrio para a reação será 
maior ou menor que 1? 
(€) Uma célula eletroquímica, baseada nessa 
reação, realiza trabalho sobre sua vizinhança? | | 
[Seção 20.5] J 
20.8 Considere a seguinte célula voltaica: 


HH 


Béquer A 

Águapua  Sologiode Solução diluída 

pH=70 HCI (ag) diluído de NaOH 
pH=40 pH=100 


Feto 
a 20.12 O magnésio é produzido comercialmente por ele- 


trólise a partir de um sal fundido, usando uma 
célula semelhante à mostrada a seguir, (a) Qual 
sal é usado como eletrólito? (b) Qual eletrodo atua 
como ânodo e qual atua como cátodo? (c) Escreva 
a reação geral de célula e as semirreações 
viduais. (d) Quais precauções seriam necessárias 
com relação ao magnésio formado? [Seção 20.9] 


(a) Qual eletrodo atua como cátodo? 
(b) Qual é a fem padrão gerada por essa célula? 
(©) Qual é a variação na tensão da célula quando 
as concentrações de fon na semicélula do cátodo 
são multiplicadas por 107 
(d) Qual é a variação na tensão da célula quando 
as concentrações de fon na semicélula do ánodo 
são multiplicadas por 10? [Seções 20.4 e 20.6] 
20,9 Considere a semirreação Ag*(aq) +” — Ag 
(a) Qual das linhas no diagrama a seguir indica 
de que modo o potencial de redução varia em 
função da concentração de Ag*? (b) Qual é o 
valor de Erg quando log Ag']= 0? [Seção 20.6] 


REAÇÕES DE OXIDAÇÃO-REDUÇÃO 
(SEÇÃO 20.1) 


20.13 (a) O que significa o termo oxidação? (b) Em qual 
lado de uma semirreação de oxidação os elétrons 
aparecem? (e) O que significa o termo oxidante? 
(d) O que significa o termo agente oxidante? 

20.14 (a) O que significa o termo redução? (b) Em qual 
lado de uma semirreação de redução os elétrons 
aparecem? (e) O que significa o termo redutor? 
(d) O que significa o termo agente redutor” 

20.15 Indique se cada uma das seguintes afirmações é 
verdadeira ou falsa: 


20.10 Os eletrodos em uma bateria de óxido de prata 
são o óxido de prata (Ag:0) e o zinco. (a) Qual 
eletrodo atua como o ânodo? (b) Qual bateria 
você acredita que tenha uma densidade de ener- 
gia mais semelhante à de óxido de prata: uma 
bateria fon-Li, uma de níquel-cádmio ou uma de 
chumbo-ácido? [Seção 20.7] 
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20.16 


2017 


20.18 


2019 


20.20 


(a) Se algo é oxidado, está formalmente perdendo 
elétrons, 
o) Para a reação Fe'(0g) + Co (aq) — 
Fe“(ag) + Co” (ag), Fe™ (aq) é o agente redutor 
e Co** (aq) é o agente oxidante. 
(© Senão houver variações no estado de oxidação 
dos reagentes ou produtos de determinada reação, 
essa não será uma reação redox. 
Indique se cada uma das seguintes afirmações é 
verdadeira ou falsa: 
(a) Se algo é reduzido, está formalmente per- 
dendo elétrons. 
(b) Um agente redutor é oxidado enquanto reage. 
(e) É necessário um agente oxidante para conver- 
ter CO em CO3. 
Em cada uma das seguintes equações de oxirre- 
dução balanceadas, identifique os elementos que 
sofrem variações no número de oxidação e indi- 
que o valor da variação em cada caso. 
(a) 059) + SCO(s) — hls) + SCOs(s) 
(b) 2Hpº*(ag) + Nou(ag) 

— 2Hg(0) + Nile) +4 H (aq) 
(€) 3HtS(ag) + 2H* (aq) + 2NOȘ (aq) 

— 3 S() + 2N0(g) + 4 H:O) 
Em cada uma das seguintes equações de oxirre- 
dução balanceadas, identifique os elementos que 
sofrem variações no número de oxidação e indi- 
que o valor da variação em cada caso. 
(0) 2MnO; (ag) + 38° (aq) + 41H00) 

— 3341) +2Mn0:(9) + 8OH(a9) 


(b) 4H0,(a9) + CLO (8) +201" (aq) 
— 2010; (04) + SH:O(N) + 404(8) 


(©) B" (ag) + 20H (09) + H:O;(ag) +2CIO:(09) 

— Ba(CIOs):(s) + 2H,0(1) + Oxs) 
Indique se as seguintes equações balanceadas 
envolvem oxirredução. Caso envolvam, identifi- 
que os elementos que sofrem variações no número 
de oxidação. 
(a) PRO) + 31:00) 

— HyPOs(ag) + 3HBr(ag) 
(O) Nalag) + 3HOCi(ag) 

— NalO (ag) + 3HCi(ag) 
(350,6) + 2HNOs(ag) + 2H,0(1) 

— 3HSO.(ag) + 2N0(s) 
Indique se as seguintes equações balanceadas 
envolvem oxirredução. Caso envolvam, identifi- 
que os elementos que sofrem variações no número 
de oxidação. 


(a) 248NO (ag) + CoC(ag) — 2 ApCi(o) 
+ Co(NO,);(ag) 
(0) 2P50,(5) — 2P0(5) + O:(a) 
(28,50 (ag) + 2NaBe(o) — Bati) 
+ SOd(s) + NasSO (ag) +2H,0(1) 


BALANCEAMENTO DE REAÇÕES REDOX 
(SEÇÃO 20.2) 


20.21 A 900°C, o vapor de tetracloreto de titânio reage 
“com magnésio fundido para formar titânio metá- 
lico sólido e cloreto de magnésio fundido. (a) 
Escreva uma equação balanceada para essa rea- 
ção. (b) O que está sendo oxidado e o que está 
sendo reduzido? (c) Qual substância é o redutor e 


qual é o oxidante? 


redutor e qual como agente oxidante? 


20.23 Complete e faça o balanceamento das seguintes 
lique se ocorre 


semirreações. Em cada caso, 
oxidação ou redução. 
(a) a (ag) — Sat” (ag) (meio ácido) 
(b) TiO;(5) — TP" (aq) (meio ácido) 
(6) C10; (aq) — CT (04) (meio ácido) 
(d) Na(g) — NH; (ag) (meio ácido) 

(e) OH" (ag) —» Os(s) (meio básico) 

(ND SOF (ag) — SOS (aq) (meio básico) 
(8) Nla) —» Ntts() (meio básico) 


20.24 Complete e faça o balanceamento das seguintes 
lique se ocorre 


semirreações. Em cada caso, i 
oxidação ou redução. 

(a) Mo” (aq) — Mo(s) (meio ácido) 

(b) HSOs(aq) — SOF (aq) (meio ácido) 
(© NOs (ag) —» NO(g) (meio ácido) 

(d) Os(8) — H,0(1 (meio ácido) 

(6) Ox(s) — H:O() (meio básico) 

(D) Mn?” (ag) — MnO:(s) (meio básico) 
(8) Cr(OH)s(s) — CroŽ (aq) (meio básico) 


20.25 Complete e faça o balanceamento das seguintes 
equações. Em cada caso, identifique os agentes 


de oxidação e de : 
(@) C107? (og) + (09) 
— Cr (ag) + 105 (ag) (meio ácido) 


A hidrazina (NzH) e o tetróxido de dinitrogênio 
(8204) formam uma mistura autoinflamável,uti- 
lizada como propulsor de foguetes. Os produtos. 
da reação são Nz e H;O. (a) Escreva uma equa- 
ção química balanceada para essa reação. (b) O 
que está sendo oxidado e o que está sendo redu- 
2ido? (e) Qual substância funciona como agente 


(b) MnO, (ag) + CHOH (ag) 

— Ma (ag) + HCO H(ag) (meio ácido) 
(© h(s) + OCT (ag) 

— 105 (ag) + CF (aq) (meio ácido) 
(4) AsO3(s) + NOs (aq) 

— HyAsO (ag) + Ni0:(04) (meio ácido) 
(6) MnO; (aq) + Be- (ag) 

— Mn0;(5) + BO; (aq) (meio básico) 
(O PO(OH) (ag) + CIO (ag) 

— PRO (a) + CT (ag) (meio básico) 

20.26 Complete e faça o balanceamento das seguintes 

equações. Em casa caso, identifique os agentes 
de oxidação e de redução: 
(8) NOF (ag) + 507 (04) 

— C (ag) + NOs (ag) (meio ácido) 
C) S(s) + HNO (04) 

— HiSO (aq) + N:O(6) (meio ácido) 
(© Ch0;?- (ag) + CHOH (aq) 

— HCO;H (0q) + Cr (ag) (meio ácido) 
(4) BOs (ag) + Natu) 

— B (ag) + No) (meio ácido) 
(e) NOF (aq) + As) 

— NH (ag) + AOS (aq) (meio básico) 
(D HOs(ag) + CIOs(ag) 

— COs (ag) + Ou(s) (meio básico) 


CÉLULAS VOLTAICAS (SEÇÃO 20.3) 


20.27 (a) Quais são as semelhanças € as diferenças 
entre as figuras 20.3 e 20.4? (b) Por que os fons 
Na! são atraídos para a semicélula do cátodo à 
medida que a célula voltaica mostrada na Figura 
20.5 funciona? 

20.28 (a) Qual é o papel do disco de vidro poroso 
mostrado na Figura 20.4? (b) Por que os fons 
de NO; migram para a semicélula anódica à 
medida que célula voltaica mostrada na Figura 
20.5 funciona? 

20.29 Uma célula voltaica semelhante àquela mostrada 
na Figura 20.5 é construída. Uma semicélula de 
eletrodo consiste em uma lâmina de prata colo- 
cada em uma solução de AgNO», e a outra tem 
uma lâmina de ferro colocada em uma solução de 
FeCl. À reação completa da célula é 


Fe(s) +248'(ag) — Fè" (aq) + 2 4z(s) 


(a) O que está sendo oxidado e o que está sendo 
reduzido? (b) Escreva as semirreações que ocor- 
rem nas duas semicélulas. (e) Qual eletrodo é o 
anódico e qual éo catódico? (d) Indique os sinais 
dos eletrodos. (e) Os elétrons passam do eletrodo 
de prata para o de ferro ou do eletrodo de ferro 
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para o de prata? (f) Em quais sentidos os cátions 
€ os ânions migram pela solução? 

20.30 Uma célula voliaica semelhante Aquela mostrada 
na Figura 2055 é construída, Uma semicélula de 
eletrodo consiste em uma lâmina de alumínio 
colocada em uma solução de ANO), € a outra 
tem uma lâmina de níquel colocada em uma solu- 
ção de NiSOs. A reação completa da célula é: 


ZAS) + 3NÈ* (aq) — 2AP (aq) + 3Ni(s) 


(a) O que está sendo oxidado e o que está sendo 
reduzido? (b) Escreva as semirreações que ocor- 
rem nas duas semicélulas. (e) Qual eletrodo é o 
anódico e qual é o catódico? (d) Indique os sinais 
dos eletrodos. (e) Os elétrons passam do eletrodo 
de alumínio para o de níquel ou do cleirodo de 
níquel para o de alumínio? (f) Em quais sentidos 
os cátions e os ânions migram pela solução? Supo- 
nha que AI não esteja revestido com seu óxido. 


POTENCIAIS DE CÉLULA SOB CONDIÇÕES 
PADRÃO (SEÇÃO 20.4) 


20.31 (a) O que significa o termo força elerromorriz? 
(b) Qual é a definição de vol? (c) O que significa 
o termo potencial da célula? 

20.32 (a) Qual eletrodo de uma célula voltaica — cátodo 
ou ânodo — corresponde à maior energia potencial 
para os elétrons? (b) Quais são as unidades para o 
potencial elétrico? De que maneira essa unidade se 
relaciona com a energia expressa em joules? 

20.33 (a) Escreva a semirreação que ocorre em um ele- 
trodo de hidrogênio em um meio aquoso ácido 
quando ele serve como cátodo de uma célula vol- 
taica. (b) Escreva a semirreação que ocorre em 
um eletrodo de hidrogênio em um meio aquoso 
ácido quando ele serve como ânodo de uma 
célula voltaica. (e) O que é padrão em um ele- 
trodo padrão de hidrogênio? 

20.34 (a) Quais condições devem ser atendidas para um 
potencial de redução ser um potencial padrão de 
redução? (b) Qual é o potencial padrão de redu- 
ção de um eletrodo padrão de hidrogênio? (c) 
Porque é impossível medir o potencial padrão da 
redução de uma semirreação individual? 

20.35 Uma célula voltaica que usa a reação: 


Tas) +20 (ag) — Ti*(ag) + 2C (ag) 


tem potencial padrão de célula medido de 
+1,19 V. (a) Escreva as duas reações das semi- 
células. (b) Com base nos dados do Apêndice E, 
determine E's para a redução de TI™*(aq) em 
Ti*(aq). (c) Faça o esboço da célula volt 
marque o ânodo e o cátodo, e indique o senti 
do fluxo de elétrons. 
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20.36 Uma célula voltaica que usa a reação: 
PACI (aq) + Ca(s) — Pala) + Cr'(a9) + Ca (ag) 


tem potencial padrão de célula medido de +1,03 V. 
(a) Escreva as duas reações das semicélulas. (b) 
Com base nos dados do Apêndice E, determine 
E'mi para a reação envolvendo Pd. (c) Faça o 
esboço da célula voltaica, marque o ânodo e o 
cátodo, lique o sentido do fluxo de elétrons. 
20.37 Com base nos potenciais padrão de redução 
(Apêndice E), calcule a fem padrão de cada uma 
das seguintes reações: 
(a) Ch(a) +21 (ag) — 2Cr (ag) + (9) 
CD) Ni(9) + 2Ce" (aq) — NP (aq) + 2Ce™ (ag) 
(0) Fe(s) + 2 Fe (aq) — 3 Fe" (aq) 
(0) 2NO5 (aq) + 8 H° (aq) + 3 Cu(s) 
— 2NO(g) + 4H,0(0) + 3Cu* (aq) 
20.38 Com base nos dados do Apêndice E, calcule a 
fem padrão de cada uma das seguintes reações: 
(0) Hala) + Fals) —* 2° (ag) + 2F (0g) 
CO) CiP" (aq) + Cals) — Cola) + Ce (aq) 
(6) IF (ag) — Fels) + 2R" (aq) 
(d) 2C105 (aq) + 10Be (aq) + 12H* (ag) 
— Ch(g) +$ Bn(l) + 6H0(1) 
20.39 Os potenciais padrão de redução das seguintes 
semirreações são dados no Apêndice E: 
Agt(ag) + S] 
Cut! (ag) + 2e — Cu(s) 
N° (ag) +26 — Ni() 
CP (aq) +36 — Cro) 


(a) Determine qual combinação dessas reações de 
semicélulas leva à reação de célula com o maior 
potencial de célula positivo e calcule o valor. (b) 
Determine qual combinação dessas reações de 
semicélula leva à reação de célula com o poten- 
cial de célula menos positivo e calcule o valor. 
20.40 Dadas as seguintes semirreações e os potenciais 
padrão de redução associados: 
Aube (ag) +36" — Au(s) + 4 Br (ag) 
Ela = -0858V 
Ea (aq) + — B (aq) 
Ejs = -043V 
107(aq) + HO(1) + 2€ — T (aq) + 20H" (ag) 
Eja = 4049V 


(a) Escreva a equação para a combinação dessas 
reações de semicélula que leva à maior fem posi- 
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tiva e calcule o valor. (b) Escreva a equação para 
a combinação de reações de semicélula que leva 
à fem menos positiva e calcule o valor. 

Uma solução de Cu(NOs); 1 M é colocada em 
um béquer com uma lâmina de Cu metálico. 
Uma solução de SnSO, 1 M é colocada em um 
segundo béquer com uma lâmina de Sn metálico. 
Os dois recipientes são conectados por uma 
ponte salina, e os dois eletrodos metálicos são 
conectados por fios a um voltimetro. (a) Qual 
eletrodo funciona como ânodo e qual funciona 
como cátodo? (b) À medida que a reação da 
célula ocorre, qual eletrodo ganha massa e qual 
pende? (e) Escreva a equação para a reação com- 
Pleta da célula. (d) Qual é a fem gerada pela 
célula sob condições padrão? 


20.42 Uma célula voltaica consiste em uma lâmina de 


cádmio metálico, em uma solução de CA(NOs) 
“em um béquer. Em outro béquer, um eletrodo de 
platina é imerso em uma solução de NaCl, com 
gás de Cl} borbulhando ao redor do eletrodo. Os 
dois recipientes são conectados por uma ponte 
salina, (a) Qual eletrodo funciona como ânodo € 
qual funciona como cátodo? (b) À medida que a 
reação da célula ocorre, o eletrodo de Cd ganha 
ou perde massa? (e) Escreva a equação para 
a reação completa da célula. (d) Qual é a fem 
gerada pela célula sob condições padrão? 


FORÇAS DE AGENTES OXIDANTES E 
REDUTORES (SEÇÃO 20.4) 


20.43 Para cada um dos seguintes pares de substâncias, 


utilize os dados do Apêndice E para escolher o 
agente redutor mais forte: 

(a) Felo) ou Mg) 

(b) Cat) ou AIKO 

(©) Ha (e. meio ácido) ou HsS(g) 

(d) BrOȘ (ag) ou 105 (aq) 


20.44 Para cada um dos seguintes pares de substâncias, 


utilize os dados do Apêndice E para escolher o 
agente oxidante mais forte: 

(a) Ch(g) ou Be(i) 

(b) Za" (ag) ou Ca? (ag) 

(©) Cr(ag) ou CIOF (aq) 

(A) H:O;(aq) ou Osla) 


20.45 Com base nos dados do Apêndice E, determine 


se cada uma das seguintes substâncias pode atuar 
como um oxidante ou como um redutor: (a) 
Chg); (b) MnOy (ag, meio ácido); (c) Bals); 
(d) Zn(s). 


20.46 Cada uma das seguintes substâncias pode atuar 


como um oxidante ou como um redutor? (a) 
Ce?* (aq); (b) Cals); (€) CIO; (ag): (d) N10stg)? 


20.47 
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20,50 


(a) Admitindo condições padrão, organize as 
seguintes espécies em ordem crescente de força 
como agentes oxidantes em solução ácida: 
CrO, Hip, CUP”, Cho, Op (b) Coloque as 
seguintes espécies em ordem crescente de força 
como agentes redutores em meio ácido: Zn, I”, 
Sn, H202, Al. 

Com base nos dados do Apêndice E, (a) qual das 
seguintes espécies é o agente oxidante mais forte 
e qual é o mais fraco em meio ácido: Bra, H203, 
Zn, Cr)? (b) Qual das segui i 
o agente redutor mais forte e. 
em meio ácido: F”, Zn, NHs”, In, NO? 

O potencial padrão de redução para a redução 
de Eu?*(aq) à Eu?" (aq) é -0,43V. Com base no 
Apêndice E, qual das seguintes substâncias é 
capaz de reduzir Eu” (aq) para Eu?" (aq) sob con- 
dições padrão: Al, Co, H:02, N2Hs*, H:C:0;? 

O potencial padrão de redução para a redução de 
RuOy (aq) a Ru0,™ (aq) é +0,59V. Com base no 
Apêndice E, qual das seguintes substâncias pode 
oxidar RuO4 (aq) para RuOs (aq) sob condi- 
ções padrão: Br(l), BrOy (ag), Mn** (aq), Og), 
SnêHag)? 


o 


20,51 


Dadas as seguintes semirreações de redução: 
Fe (aq) + — Fe (aq) 

Eiu = +0MV 

SOP“ (ag) + AM (aq) + 2e — 2H,8Os(ag) 
Eiu = +060V 
NiO(g) + 2H"(09) +20 — Nals) + Ho) 
Ea = AV 
VOj(ag) + 2H'(04) + —» vo? + H:O) 
Eja = +100Y 


(a) Escreva as equações químicas balanceadas 
para a oxidação de Fe?*(aq) por S106% (aq). por 
NO(aq) € por VO:“(aq). (b) Caleule AG para 
cada reação a 298 K. (e) Calcule a constante de 
equilíbrio K para cada reação a 298 K. 

Para cada uma das seguintes reações, escreva uma. 
equação balanceada e calcule a fem padrão, con- 
siderando AG* a 298 K e a constante de equilíbrio 
K a 298 K. (a) O fon iodeto aquoso é oxidado a 
h(s) por Hez” (aq). (b) Em ácido, o fon cobre(l) 
é oxidado a fon cobre(II) pelo fon nitrato. (c) Em 
meio básico, Cr(OH)s(s) é oxidado a CrO; (aq) 
por CIO (ag). 

Se a constante de equilíbrio de uma reação redox 
de dois elétrons a 298 K é de 1,5 X 10%, calcule 
AG? è Etreg correspondentes. 
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20.54 Sc a constante de equilíbrio de uma reação redox 
de um cléiron a 298 K é de 8,7 x 10º, calcule 
AG? e E` ma correspondentes, 

20.55 Com base nos potenciais padrão de redução lista- 
dos no Apêndice E, calcule a constante de equil 
brio para cada uma das seguintes reações a 298 K: 
(8) Fe(s) + N* (ag) — Fe (ag) + Ni(o) 

(b) Co(s) + 2H* (aq) — Co (aq) + Hala) 
(0) 10Be (ag) + 2MaO; (aq) + 16H (ag) 
— 2M" (aq) + 8H,O(1) + 5 Boi) 

20.56 Com base nos potenciais padrão de redução lista- 
dos no Apêndice E, calcule a constante de cquilf- 
brio para cada uma das seguintes reações a 298 K: 
(a) Cu(s) + 2Ag° (ag) — Cu (aq) +2 Ag(s) 
(b) 3C" (ag) + Bi(s) + HOC) 

— 3C (aq) + BiO* (ag) + 2H* (aq) 
(©) Not (aq) + 4 Fe(CNJo (aq) 
— Nilg) +5H° (aq) + 4 Fe(CN) (aq) 

20.57 Uma célula tem potencial de célula padrão de 
40,177 V a 298 K. Qual é o valor da constante de 
equilíbrio da reação (a) se n = 1; (b) se n= 2; (c) 
sen=3. 

20.58 A 298 K, uma reação tem um potencial de célula 
padrão de +0,17 V. A constante de equilíbrio da 
reação é 5.5 X 105. Qual é o valor de n para a 
reação? 

20.59 Uma célula voltaica é baseada na reação 


Saa) + lfs) — Sn! ag) + (ag) 


Sob condições normais, qual é o trabalho elétrico 
máximo, em joules, que a célula pode realizar se 
são consumidos 75,0 g de Sn? 

20.60 Examine a célula voltaica ilustrada na Figura 
20.5, que é baseada na reação de célula 


Za(s) + CU (aq) — Zu? (aq) + Cu(s) 


Sob condições normais, qual éo trabalho máximo 
elétrico, em joules, que a célula pode realizar se 
são formados 50,0 g de cobre? 


FEM SOB CONDIÇÕES NÃO PADRÃO 
(SEÇÃO 20.8) 


20.61 (a) Na equação de Nernst, qual é o valor numé- 
rico do quociente de reação, Q, sob condições 
padrão? (b) A equação de Nernst pode ser usada 
a outras temperaturas que não a ambiente? 

20.62 (a) Uma célula voltaica é construída com todos. 
os reagentes e produtos em seus estados padrão. 
A concentração dos reagentes aumenta, dimi- 
nui ou não é alterada enquanto a célula opera? 
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20.68 


(©) O que acontece à fem de uma célula se as 
concentrações dos produtos são aumentadas? 
Qual é o efeito de cada uma das seguintes varia- 
ções sobre fem da célula mostrada na Figura 20.9 
que tem a reação geral Zn(s) + 2H*(aq) — 
Zač (aq) + Hs(g)? (a) A pressão do gás Hz é 
aumentada na semicélula catódica. (b) O nitrato 
de zinco é adicionado à semicélula anódica. (c) 
O hidróxido de sódio é adicionado à semicélula 
catódica, reduzindo [H°]. (d) A área do ânodo é 
duplicada, 

Uma célula voltaica utiliza a seguinte reação: 


AIC) + 3AE (ag) — AP (aq) + 3A) 


Qual é o efeito de cada uma das seguintes varia- 
ções na fem da célula? (a) Diluir a solução da 
semicélula anódica mediante a adição de água. 
(b) O tamanho do eletrodo de alumínio é aumen- 
tado. (e) Uma solução de AgNO, é adicionada à 
semicélula catódica, aumentando a quantidade de 
Ag, sem alterar a sua concentração, (d) HCI é 
adicionado à solução de AgNO), precipitando um 
pouco de Ag” como AgCI. 

Desenvolve-se uma célula voltaica que usa a 
seguinte reação e funciona a 298 K: 


Zn(s) + NÊ“(aq) —» Za?*(ag) + Ni(s) 


(a) Qual é a fem dessa célula sob condições 
padrão? (b) Qual é a fem dessa célula quando 
[Ni?*] = 3,00 M e [Zn?*] = 0,100 M? (c) Qual 
é a fem dessa célula quando [Ni?*] = 0.200 M e 
1Zn?*] = 0,900 M? 

Uma célula voltaica utiliza a seguinte reação e 
opera a 298 K: 


ICh (aq) + Cr(s) — 3C (aq) + C (ag) 


(a) Qual é a fem dessa célula sob condições 
padrão? (b) Qual é a fem dessa célula quando 
[Ce*" = 3,0 M, [Ce*] = 0,10 M e [Cr] = 
0,010 M? (e) Qual é a fem dessa célula quando 
[Ce] = 0010M, [Ce] =2Me [CP] = 1,547 
Uma célula voltica utiliza a seguinte reação: 


AF (ag) + O(g) + 4H"(ag) 
— 4R (ag) +2H,0(0) 


(a) Qual é a fem dessa célula sob condições 
padrão? (b) Qual é a fem dessa célula quando 
[Fe?"]= 1,3 M, [Fe] =0,010M, Po, =0.50 atm 
eo pH da solução na semicélula catódica é 3,50? 
Uma célula voltaica utiliza a seguinte reação: 


2E (aq) + Hala) —» 2R2"(ag) + 2H* (ag) 


20:70 


wn 


20.72 


20.73 


20.74 


(a) Qual éa fem dessa célula sob condições padrão? 
(b) Qual é a fem dessa célula quando [Fe] = 
3,50 M, Py, = 0,95 atm, [Fe?"] = 0,0010 M e o 
pH em ambas as semicélulas é 4,00? 

Uma célula voltaica é construída com dois eletro- 
dos Zn?*— Zn. As duas semicélulas têm [Zn?*) 
1,8Me [Zn2*]=1,00X 10°? M, respectivamente. 
(a) Qual eletrodo é o ânodo da célula? (b) Qual 
é a fem padrão da célula? (c) Qual é a fem da 
célula para as concentrações dadas? (d) Para 
cada eletrodo, determine se [Zn?*) vai aumentar, 
diminuir ou permanecer inalterado à medida que 
a célula funciona. 

Uma célula voltaica é construída com dois ele- 
trodos de cloreto de prata-prata, sendo cada um 
deles baseado na seguinte semirreação: 


AgCI(s) + —» Ag(s) + Cr (ag) 


As duas semicélulas têm [CI] = 0,0150 M e 
[CI]=255M, respectivamente. (a) Qual eletrodo 
é o cátodo da célula? (b) Qual é a fem padrão da 
célula? (€) Qual é a fem da célula para as concen- 
trações dadas? (d) Para cada eletrodo, determine 
se [CI] vai aumentar, diminuir ou permanecer 
inalterado à medida que a célula funciona. 

A célula na Figura 20.9 poderia ser usada para 
fornecer uma medida do pH no compartimento 
catódico. Calcule o pH da solução da semicélula 
catódica se a fem da célula a 298 K é medida 
como +0,684 V, quando [Zn?"] = 0,30 M e Pr, = 
0,90 atm. 

Uma célula voltaica é construída com base na 
seguinte reação: 


Sèt (aq) + Pb(s) —* Sa(s) + PtP*(ag) 


(a) Se a concentração de Sn?* na semicélula 
catódica € 1,00 M e a célula gera uma fem de 
+0,22 V, qual é a concentração de Pb?* na semicé- 
lula anódica? (b) Se a semicélula anódica contém 
[5047] = 1,00 M em equilíbrio com PbSO,(s). 
qual o Kp de PSO;? 


BATERIAS E CÉLULAS A COMBUSTÍVEL 
(SEÇÃO 20.7) 


Durante um período de descarga de uma pilha 
de chumbo-ácido, 402 g de Pb do ânodo são 
convertidos em PbSO.(s). (a) Qual massa de 
PbOs(s) é reduzida no cátodo nesse período? (b) 
Quantos coulombs de carga elétrica são transfe- 
ridos de Pb para PbO;? 

Durante a descarga de uma pilha alcalina, 4.5 g 
de Zn são consumidos no ânodo. (a) Qual massa 
de MnO; é reduzida no cátodo durante essa des- 
carga? (b) Quantos coulombs de carga elétrica 
são transferidos de Zn para MnO;? 


2075 


20.76 


Marca-passos costumam utilizar baterias de “botão” 
de cromato de lítio e prata. A reação completa da 
célula é: 


2Ui(s) + ABCO) — LiC1O;ls) + 248(9) 


(a) O lítio metálico, reagente em um dos eletro- 
dos da bateria, é o ânodo ou o cátodo? (b) Escolha 
as duas semirreações do Apêndice E que mais se 
“aproximam das reações que ocorrem na bateria. 
Qual fem padrão seria gerada pela célula voltaica 
com base nessas semirreações? (c) A bateria gera 
uma fem de +3,5 V. Como esse valor se aproxima 
do valor calculado no item (b)? (d) Calcule a fem 
que seria gerada à temperatura corporal, 37 °C. 
Como esse valor é comparado ao calculado no 
item (b)? 

As pilhas secas de óxido de mercário são comu- 
mente usadas onde se necessita de uma descarga 
de tensão constante e longa vida útil, como em 
relógios e câmeras. As duas semirreações da 
célula que ocorrem na pilha são: 


HgO(5) + HO(0) + 2e” — Heli) + 20H"(ag) 


an 


2078 


Za(s) + 20H (aq) — 200(5) + H0(0) +26 


(a) Escreva a reação completa da célula. (b) O 
valor de Eres da reação do cátodo é +0,098 V. 
O potencial total da célula é +1,35 V. Ao supor 
“que ambas as semicélulas operam sob condições 
padrão, qual é o potencial padrão de redução para 
à reação do ânodo? (e) Por que o potencial da 
reação do ânodo é diferente do que se poderia 
esperar caso a reação ocorresse em meio ácido? 
(a) Suponha que uma pilha alcalina seja fabricada 
utilizando cádmio metálico em vez de zinco. Que 
efeito isso teria na fem da pilha? (b) Qual é a 
vantagem ambiental obtida pelo uso de baterias 
de níquel-hidreto metálico em vez das baterias 
de níquel-cádmio? 

Em algumas aplicações, baterias de níquel-cádmio 
foram substituídas por outras de níquel-zinço. A 
reação geral da célula para essa bateria relativa- 
mente nova é: 


2H,0(1) + 2NiO(OH)(3) + Za(s) 
— 2 Ni(OH):(5) + Za(OH)a(s) 


(2) Qual é a semirreação do cátodo? (b) Qual é 
o inodo? (e) Uma única célula de níquel-cádmio 
tem uma tensão de 1,30 V. Com base na diferença 
dos potenciais padrão de redução de Cd?* e Zn”, 
uma bateria de níquel-zinco poderia produzir 
qual tensão? (d) Pode-se esperar que a densidade 


2079 


2081 


2082 
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específica de energia de uma bateria de níquel 
zinco seja maior ou menor do que a de uma bate- 
ia de níquel-cádmio? 

Em uma bateria de fon-Li, a composição do 
cátodo é LiCoO; quando está completamente 
descarregada. Em carregamento, aproximada- 
mente 50% dos fons Li* podem ser extraídos do 
cátodo e transportados para o ânodo de grafite, 
onde são intercalados entre as camadas. (a) Qual 
é a composição do cátodo quando a bateria está 
totalmente carregada? (b) Se o cátodo de LiCo03 
tem massa de 10 g (quando totalmente descarre- 
Bada), quantos coulombs de eletricidade podem 
ser fomecidos quando uma bateria carregada se 
descarrega completamente? 

Baterias de fon-Li utilizadas em automóveis cos- 
tumam usar um cátodo de LiMn;0, no lugar do 
cátodo de LiCOO; encontrado na maioria das 
baterias de fon de lítio. (a) Calcule a percenta- 
gem de massa de lítio no material de cada ele- 
trodo. (b) Qual material tem uma percentagem 
maior de lítio? Isso explicaria por que as baterias 
feitas com cátodos de LiMm04 fornecem menos 
quando ocorre a descarga? (c) Em uma 
bateria que utiliza um cátodo de LCOO», aproxi- 
madamente S0% do litio migra do cátodo para o 
ânodo durante o carregamento. Em uma bateria 
que utiliza um cátodo de LiMn;O4, qual fração 
do litio em LiMnz0 precisaria migrar para fora 
do cátodo para fornecer a mesma quantidade de 
Iítio para o ânodo de grafite? 

A célula a combustível de hidrogênio-oxigênio 
tem uma fem padrão de 1,23 V. Quais são as van- 
tagens e as desvantagens de usar esse dispositivo 
como fonte de energia em comparação a uma 
pilha alcalina de 1,55 V? 

(a) Qual é a diferença entre uma bateria e uma 
célula a combustível? (b) O “combustível” de 
uma célula a combustível pode ser um sólido? 
Justifique sua resposta. 


CORROSÃO (SEÇÃO 20.8) 


20.83 (a) Escreva as reações do ânodo e do cátodo que 


2084 


causam a corrosão do ferro metálico a ferro) 
aquoso, (b) Escreva as semirreações balanceadas 
envolvidas na oxidação ao ar de Fe?*(aq) para 
Fez03 -3 H20. 

(a) Com base nos potenciais padrão de redução, 
pode-se esperar que o cobre metálico se oxide 
sob condições padrão na presença de fons de 
oxigênio e hidrogênio? (b) Quando a Estátua da 
Liberdade foi reformada, espaçadores de teflon 
foram colocados entre a estrutura de ferro e o 
cobre metálico na superfície da estátua. Qual é o 
papel desempenhado por esses espaçadores? 
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20.85 (a) O magnésio metálico é usado como um ânodo 
de sacrificio para proteger tubulações subterrã- 
neas contra a corrosão. Por que o magnésio é 
chamado de “ânodo de sacrifício”? (b) Consulte 
o Apêndice E e sugira de qual metal essa tubula- 
ção deveria ser feita para que o magnésio seja um 
ânodo de sacrifício apropriado. 

20.86 Um objeto de ferro é revestido com uma camada 
de cobalto para protegê-lo contra a corrosão. O 
cobalto protege o ferro por proteção católica? 
Justifique sua resposta. 

20.87 Segundo um manual de encanamento, não se deve 
conectar um tubo de bronze diretamente a um 
tubo de aço galvanizado porque as reações eletro- 
químicas entre os dois metais causará corrosão. 
O manual recomenda o uso de um isolamento 
apropriado para conectá-los. O bronze é uma mis- 
tura de cobre e zinco. Qual(is) reação(ões) redox 
espontânca(s) pode(m) causar a corrosão? Justifi- 
que sua resposta com cálculos de fem padrão. 

20.88 Segundo um manual de encanamento, não se deve 
conectar um tubo de bronze diretamente a um tubo 
de aço porque as reações eletroquímicas entre os 
dois metais causará corrosão. O manual recomenda 
o uso de um isolamento apropriado para conectá- 
«los. Qualis) reação(ões) redox espontânca(s) 
pode(m) causar corrosão? Justifique sua resposta 
com cálculos de fem padrão. 


ELETRÓLISE (SEÇÃO 20.9) 


20.89 (a) O que é eletrólise? (b) As reações de eletró- 
lise são termodinamicamente espontâneas? Jus- 
tifique sua resposta. (e) Qual processo ocorre no 
ânodo na eletrólise de NaCI fundido? (d) Por que 
sódio metálico não é obtido quando uma solução 
aquosa de NaCl passa por eletrólise? 

20.90 (a) O que é uma célula eletrolítica? (b) O ter- 
minal negativo de uma fonte de tensão é conec- 
tado a um eletrodo de uma célula eletrolítica. O 
eletrodo é o ânodo ou o cátodo da célula? Jus- 
tifique sua resposta. (e) A eletrólise da água é 
comumente realizada com uma pequena quanti- 
dade de ácido sulfúrico adicionada à água. Qual 
€ o papel do ácido sulfárico? (d) Por que metais 
ativos como AI são obtidos por eletrólise de sais 
fundidos em vez de soluções aquosas? 


20.91 (a) Uma solução de Cr"*(aq) é eletrolisada ao 
usar uma corrente de 7,60 A. Que massa de Cr(s) 
é depositada após 2,00 dias? (b) Qual é a ampe- 
ragem necessária para galvanizar 0,250 mol 
de Cr a partir de uma solução de Cr'* em um 
período de 8,00? 

20.92 O magnésio metálico pode ser obtido pela ele- 
trólise de Mg CI, fundido. (a) Qual massa de Mg 
é formada pela passagem de uma corrente de 
4.55 A pelo MgCl; fundido por 4,50 dias? (b) 
Quantos minutos são necessários para galvanizar 
25,00 g de Mg a partir de MgCl fundido ao usar 
uma corrente de 3,50 A? 

20.93 (a) Calcule a massa de Li formada pela eletrólise 
de LiCl fundido por uma corrente de 7,5 X 10! A 
circulando por um período de 24h. Suponha que 
a célula eletrolítica possua eficiência de 85%. 
(b) Qual é a tensão mínima necessária para rea- 
lizar a reação? 

20.94 O cálcio elementar é produzido pela eletrólise de 
CaCl; fundido. (a) Qual massa de cálcio pode 
ser produzida por esse processo se uma corrente 
de 7,5 X 10° A for aplicada por 48 h? Suponha 
que a célula eletrolítica possua eficiência de 
68%. (b) Qual é a tensão mínima necessári 
para causar a eletrólise? 

20.95 Ouro metálico é coletado abaixo do Anodo 
quando cobre metálico bruto é refinado por ele- 
trólise, Explique esse comportamento. 

20.96 O cobre bruto que é submetido a refino eletrolítico 
contém telário como uma impureza, O potencial 
padrão de redução entre o telúrio e a sua espécie 
“comum de menor estado de oxidação, Te**, é 


Te (ag) +46 — Tels) Era = 057V 


Com base nessa informação, descreva o des- 
tino provável das impurezas do telúrio durante o 
refino eletrolítico. As impurezas vão para o fundo 
“do recipiente de refino, inalteradas, à medida que 
o cobre é oxidado, ou vão para a solução como 
fons? Se forem para a solução, elas são deposita- 
das no cátodo? 


) EXERCÍCIOS ADICIONAIS 


20.97 Uma reação de desproporcionamento é uma 
reação de oxidação-redução em que a mesma 
substância é oxidada e reduzida. Complete e 
faça o balanceamento das seguintes reações de 
desproporcionamento: 


(a) Ni" (ag) — NP” (aq) + Ni(s) (meio ácido) 


(b) MnOF (ag) — MnOs (ag) + MnO:(s) 
(meio ácido) 


20:98 


[20.100] 


(€) HiSOs(ag) — S(s) + HSOF (aq) 
(meio ácido) 
(8) Cl(aq) — Cr'(a9) + CIO"(ag) 
(meio básico) 
Uma célula voltaica é comumente represen- 
tada pela forma abreviada 


ânodo | solução anódica | solução catódica | cátodo 


A linha vertical dupla representa uma ponte 
salina ou uma barreira porosa. À linha vertical 
única representa uma mudança de fase, como 
de sólido para sólido. (a) Escreva as semirre- 
ações e a reação da célula geral representadas 
por Fe | Fe?" Il Ag" | Ag; faça um esboço da 
él: 0) Ecras comirnçõs o a ração 
da célula geral representadas por Zn | Zn” 
1 Ha; faça um esboço da célula. (O lindos 
notação que acabamos de descrever, represente 
uma célula com base na seguinte reação: 


CIO (ag) + 3Cu(s) + 6H* (ag) 
— Cr (ag) + 30W (aq) + 3M,0(1) 


Usa-se Pt como um eletrodo inerte em contato 
com CIOy e CI. Desenhe a célula. 
Determine se as seguintes reações serão espon- 
tâneas em meio ácido sob condições padrão: 
(a) oxidação de Sn em Sn?* por Iz (para formar 
1) (b) redução de Ni?" para Ni por 1 (para 
formar ha): (e) redução de Ce** em Ce?" por 
H02; (d) nante de Cu?! em Cu por Sn?” 
(para formar Sn’). 

O ouro existe em dois estados de oxidação 
positivos comuns, + e +3. Os potenciais 
padrão de redução para esses estados de oxida- 
ção são: 


Au’ (aq) + — Au(s) Ex 
AW (ag) +30 — Au(s) Era 


+169V 
=+150V 


(a) Pode-se usar esses dados para explicar por 
que o ouro não se oxida no ar? (b) Sugira várias 
substâncias que devem ser agentes oxidantes 
fortes o suficiente para oxidar ouro metálico. (e) 
Garimpeiros obtêm ouro mergulhando minérios 
que contêm ouro em uma solução aquosa de 
cianeto de sódio. Um complexo muito solúvel 
de fon de ouro forma-se na solução aquosa por 
causa da reação redox 


4 Aula) + BNSCN(ag) + 2H,0(1) + Os(g) 
— 4 Naf Au(CN)s](a4) + 4 NaOH (ag) 


O que está sendo oxidado e o que está sendo 
reduzido nessa reação? (d) A seguir, os garim- 


20.101 


120.102) 


20.103 


20.104 
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peiros reagem à solução do produto de base 
aquosa do item (c) com pó de Zn para obter ouro. 
Escreva uma reação redox balanceada para esse 
processo. O que está sendo oxidado e o que está 
sendo reduzido? 

Uma cédula voltaica é construída a partir de uma 
semicélula de NE (ag) — Ni(s) e de uma semicé- 
Jula de Aga) — Ag(s) À concentração inicial 
de Ni?* (aq) na semicélula de Ni?* — Ni é (Ni?*| 
=0,0100 M. A tensão inicial da célula é +1, 12. 
(a) Com base nas informações da Tabela 20.1, 
Calcule a fem padrão dessa célula voltaica. (b) A 
concentração de Ni?" (aq) aumenta ou diminui 
à medida que a célula funciona? (e) Qual é a 
concentração inicial de Ag*(aq) na semicélula 
Agt Ag? 

Uma célula voltaica é construída utilizando as 
seguintes reações de semicélula: 


Cut (aq) + — Cu(s) 
hls) +26 — 27 (og) 


A célula opera a 298 K com [Cu'] = 2,5 M e 
11) =3.5 M. (a) Determine E para a célula nes- 
sas concentrações. (b) Qual eletrodo é o nodo 
da célula? (c) A resposta ao item (b) seria igual 
se a célula operasse sob condições padrão? (d) 
Se [Cu”] fosse igual a 0,15 M, qual deverá ser 
a concentração de T para que a célula tenha 
potencial igual a zero? 

Com base nos dados do Apêndice E, calcule 
a constante de equilíbrio para o despropor- 
cionamento do fon cobre(l) em temperatura 
ambiente: 


2Cu(a4) — Cu (aq) + Cola) 


(a) Escreva as reações para a descarga e a carga 
de uma bateria recarregável de níquel-cádmio 
(nicad). (b) Com base nos seguintes potenciais 
de redução, calcule a fem padrão da célula: 


Ca(OH):(9) + 2e" — Ca(s) + 20H"(ag) 
Ega = -076V 


NiO(OH)() + HO) + e” — Ni(OH):(s) + OH`(aq) 


20.105 


Eta = 049V 


(©) Uma célula voltaica de nicad comum gera fem 
de +1.30 V. Por que há uma diferença entre esse 
valor e aquele calculado no item (b)? (d) Calcule 
a constante de equilíbrio para a reação geral de 
nicad com base nesse valor de fem comum. 

A capacidade de baterias como a pilha alca- 
lina AA comum é expressa em unidades de 
miliampêres-hora (mAh). Uma pilha alca- 
lina AA produz uma capacidade nominal de 
2.850 mAh. (a) Qual quantidade de interesse 
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20.106 


120.107] 


20.108 


para o consumidor está sendo expressa pelas 
unidades de mAh? (b) A tensão inicial de 
uma pilha alcalina é 1,55 V. A tensão dimi- 
nui durante a descarga e é 0,80 V quando a 
bateria fomeceu sua capacidade nominal. Se 
assumirmos que a tensão diminui linearmente 
à medida que a corrente é retirada, estime o 
trabalho elétrico total máximo que a bateria 
poderia realizar durante a descarga. 

Se fosse aplicar um pequeno potencial a um 
navio de aço em repouso na água como forma 
de inibir a corrosão, você aplicaria uma carga 
negativa ou positiva? Justifique sua resposta. 
(a) Quantos coulombs são necessários para 
depositar uma camada de cromo metálico de 
0,25mm de espessura em um para-choque de 
automóvel com área total de 0,32m? a partir de 
uma solução contendo CrO4?”? A densidade 
do cromo metálico é 7,20 g/cm”. (b) Qual é 
o fluxo de corrente necessário para essa ele- 
trodeposição se o para-choque for laminado 
por 10,0 5? (e) Se a fonte extema tem fem de 
+6,0 V e a célula eletrolítica apresenta 65% de 
eficiência, qual é a potência elétrica gasta na 
eletrodeposição do para-choque? 

O magnésio é obtido por eletrólise de MgCh fun- 
dido. (a) Por que uma solução aquosa de MgCh 
não € usada na eletrólise? (b) Várias células são 
ligadas em paralelo por barras de cobre muito 
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grandes, que transportam corrente para as célu- 
las, Assumindo que as células tenham cficiên- 
cia de 96% na produção dos produtos desejados 
por eletrólise, qual massa de Mg é formada pela 
passagem de uma corrente de 97.000 A em um 
período de 24h? 

Calcule a quantidade de quilowats-horas de ele- 
tricidade necessária para produzir 1,0 X 10º kg 
(1 tonelada métrica) de alumínio por eletrólise. 
de AP* se a tensão aplicada é de 4,50 V c a cfi- 
ciência do processo é de 45%. 

Há alguns anos, surgiu uma proposta singular 
para resgatar o Titanic. O plano envolvia colo- 
car plataformas flutuantes no navio, usando uma 
embarcação do tipo submarino, controlada da 
superfície. As plataformas conteriam cátodos 
e seriam preenchidas com gás hidrogênio, for- 
mado por eletrólise da água. Foi estimado que 
seriam necessários aproximadamente 7 x 10º 
mols de Hz para gerar a futuabilidade para 
levantar o navio (J. Chem. Educ., 1973, vol. 
50, 61). (a) Quantos coulombs de carga elé- 
trica seriam necessários? (b) Qual será a tensão 
mínima necessária para gerar Hy é Oz se a pres- 
são dos gases na profundidade dos destroços (2 
milhas) for 300 atm? (e) Qual é o custo mínimo 
da energia elétrica exigida para gerar Hz neces- 
sário se o custo da eletricidade for 85 centavos 
de dólar por quilowart-hora para gerar no local? 


EXERCÍCIOS INTEGRADORES 
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120.112) 
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O processo de Haber é a principal rota indus- 
trial para converter nitrogênio em amônia: 


Nils) + 3Ho(g) — 2NH(8) 


(a) O que está sendo oxidado e o que está sendo 
reduzido? (b) Utilizando os dados termodi- 
númicos fomecidos no Apêndice C, calcule a 
constante de equilibrio durante o processo a 
temperatura ambiente. (c) Calcule a fem padrão 
do processo de Haber a temperatura ambiente. 
Em uma célula galvânica, o cátodo é uma 
semicélula de Ag” (1,00 MVAgís). O ânodo é 
um eletrodo padrão de hidrogênio imerso em 
uma solução tampão. que contém 0,10 M de 
ácido benzoico (C;HsCOOH) e 0,050 M de 
benzoato de sódio (CgHsCOO Na). A tensão 
medida na célula é 1,030 V. Qual é o pk, do 
ácido benzoico? 

Considere a oxidação geral de uma espécie A 
em solução: 


w114 


A—A* + e”. Às vezes, o termo potencial de 
oxidação é usado para descrever a facilidade 
“com que a espécie A é oxidada — quanto mais 
fácil for para uma espécie oxidar, maior será 
o seu potencial de oxidação. (a) Qual é a rela- 
ção entre potencial padrão de oxidação de A e 
potencial padrão de redução de A*? (b) Qual 
dos metais listados na Tabela 4.5 tem potencial 
padrão de oxidação mais alto? E qual tem o 
mais baixo? (c) Para uma série de substânc 
a tendência no potencial de oxidação costuma 
estar relacionada à tendência na primeira ener- 
gia de ionização. Explique por que essa relação 
faz sentido. 

Uma célula voltaica é baseada nas semirrea- 
ções Ag'(agVAg(s) e Fe”*(aq)/Fe?*(aq). (a) 
Qual éa fem padrão da célula? (b) Qual reação 
“corre no cátodo e qual ocorre no ânodo? (e) 
Use os valores de S° do Apêndice C e a relação 
entre o potencial da célula e a variação de ener- 
ga livre para determinar se o potencial padrão 


da célula aumenta ou diminui quando a tempe- 
ratura é elevada acima de 25 °C. 

O gás hidrogênio tem o potencial de um com- 
bustível limpo na reação com oxigênio. A rea- 
ção relevante é: 


2Hs) + O:(2) — 2H,0(1) 


20115 


Considere duas maneiras possíveis de utilizar 
essa reação como uma fonte de energia elétrica: 
(Ù) Os gases hidrogênio e oxigênio são quei- 
mados e usados para impulsionar um gerador, 
assim como o carvão é utilizado atualmente 
na indústria de energia elétrica; (ii) os gases 
hidrogênio e oxigênio são usados para gerar 
eletricidade diretamente, utilizando células a 
combustível que operam a 85 °C. (a) Com base 
nos dados do Apêndice C, calcule AH° e AS* 
para a reação. Vamos supor que esses valores 
não variem apreciavelmente com a tempera- 
tura. (b) Com base nos valores do item (a), qual 
é u tendência que você esperaria para a ordem 
de grandeza de AG para a reação à medida que 
a temperatura aumenta? (c) Qual é o signifi- 
cado da variação na ordem de grandeza de AG 
com a temperatura em relação à utilidade do 
hidrogênio como um combustível? (d) Com 
base nessa análise, seria mais eficiente usar o 
método de combustão ou o método de célula a 
combustível para gerar energia elétrica a partir 
do hidrogênio? 

O citocromo, uma molécula complicada que 
representaremos como CyFe?*, reage com o 
ar que respiramos para fornecer energia neces- 
sária para sintetizar trifosfato de adenosina 
(ATP). O corpo usa ATP como fonte de ener- 
gia para promover outras reações (Seção 197). 
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A um pH de 70, os seguintes potenciais de 
redução referem-se a essa oxidação de CyFe?*: 


Oie) +4H'(a9) +46 — 2H,0(0) 


a = +082V 
CyFe™ (aq) + —» CyFe™ (ag) 
Ela = +02V 


(a) Qual é AG para a oxidação de CyFe?* 
pelo ar? (b) Se a síntese de 1,00 mol de ATP a 
partir do difosfato de adenosina (ADP) requer 
um AG de 37,7 KJ, qual é a quantidade de 
matéria de ATP sintetizada por mol de 0? 

O potencial padrão para a redução de AgSCN(s) 
€+0,0895V. 


120.117) 


AESCN(s) + €” — Ag(s) + SCN- (aq) 


Com base nesse valor e no potencial de eletrodo 
para Ag (ag), calcule Kp, para AgSCN, 

O valor de Kp para PbS(3) é 8,0X 10728, Usando 
esse valor com um potencial de eletrodo do 
Apêndice E, determine o valor do potencial 
padrão de redução para a reação: 


Pos(s) + 2e" — Pb(s) +S% (ag) 


120.118] 


20.119 Um estudante desenvolveu um amperímetro (dis- 
positivo que mede a corrente elétrica), baseado na 
eletrólise da água em gases hidrogênio e oxigê- 
nio. Quando uma corrente elétrica de valor des- 
conhecido passa pelo dispositivo por 2,00 min, 
são coletados 12,3 mL de água saturada com 
Hala). A temperatura do sistema é 25,5 “C, e a 
pressão atmosférica é 768 torr. Qual é 0 valor da 
corrente em A? 


) ELABORE UM EXPERIMENTO 


Você deve construir uma célula voltaica que simule uma 

ilha alcalina, fornecendo uma saída de 1,50 V no início 
de sua descarga, Quando pronta. sua célula voltaica será 
usada para alimentar um dispositivo externo que exige 
uma corrente constante de 0,50 ampères por 2,0 horas. São- 
fornecidas as seguintes fontes: eletrodos de cada metal de 
transição do manganês para o zinco, os sais de cloreto dos 
fons de metais de transição +2 de Ma?* para Za?* (MnChh, 
FeCl, CoClz, NiClh, CuClze ZaCh), dois béqueres de 100 
mL, uma ponte salina, um voltimetro e fios para fazer liga- 
ções elétricas entre os eletrodos e o voltimetro. (a) Desenhe 


sua célula voltaica marcando o metal utilizado para cada 
um dos eletrodos, bem como o tipo e a concentração das 
soluções em que cada eletrodo está imerso, Certifique-se 
de descrever quantos gramas de sal são dissolvidos e o 
volume total de solução em cada recipiente, (b) Quais serão 
as concentrações do fon de metal de transição em cada 
solução no fim da descarga de 2h? (c) Qual tensão a célula 
vai registar no final da descarga? (d) Quanto tempo sua 
célula opera antes de se esgotar porque o reagente foi com- 
pletamente consumido em uma das semicélulas? Assuma 
que a corrente permanece constante durante a descarga. 
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QUÍMICA NUCLEAR 


A energia química que abordamos até aqui tem origem na formação e na quebra das 
ligações químicas, resultado da interação de elétrons entre os átomos. Quando as ligações 
químicas são formadas ou quebradas, o modo no qual os átomos estão associados varia, mas 
O número de átomos de cada tipo é igual em ambos os lados da equação química. De fato, 
para todas as reações químicas que estudamos até agora, os átomos não são nem criados 
nem destruídos, Neste capítulo, vamos examinar um tipo muito diferente de transformação 
Quimica: as reações em que os núcieos dos átomos sofrem modificações, alterando assim a 
identidade dos átomos envolvidos. 


As transformações de núclcos atômicos, chamadas de reações nucleares, podem en- 
volver uma imensa variação de energia — bem maior do que a associada à formação ou 
à quebra das ligações. A energia das estrelas, como o Sol, e a gerada por usinas nucleares 
representam exemplos da tremenda quantidade de energia liberada nas reações nuclea- 
res. A foto de abertura deste capítulo mostra uma pastilha de dióxido de plutônio-238, 
exemplo de um isótopo instável que passa por um processo espontâneo, denominado de 
decaimento nuclear. A irradiação da pastilha resulta da quantidade significativa de calor 
gerado pelo decaimento nuclear do plutônio-238, Esse calor é utilizado para gerar eletri- 
cidade em veículos espaciais que utilizam um dispositivo chamado gerador termoelétrico 
de radioisótopos (RTG — radioisotope thermoelectric generator), Por exemplo, toda a 
eletricidade usada na sonda robô Curiosity, que atualmente explora a superfície de Marte, 
é gerada por um RTG de 4,8 kg de dióxido de plutônio-238. Após o decaimento nuclear, 
os átomos de plutônio transformaram-se em outro elemento — visto que o número de pró- 
tons e nêutrons no núcleo geralmente muda durante um decaimento nuclear, a identidade 
do átomo também é alterada. 

As reações nucleares servem para gerar eletricidade na Terra e no espaço. Cerca de 
13% da eletricidade gerada no mundo inteiro vem de usinas nucleares, embora o percen- 
tual varie de um país para outro, como mostra a Figura 21.1. 

O uso de energia nuclear para geração de energia e o descarte de resíduos nucleares 
produzidos pelas usinas, bem como as preocupações em relação ao armamento nuclear, 
são questões controversas do ponto de vista político e social. Portanto, é indispensável 
que, como cidadãos afetados por essas questões, tenhamos algum conhecimento sobre as 
reações nucleares e os usos de substâncias radioativas. 


O QUEVEREMOS 


214 | Radioatividade e equações nucleares 
começaremos estudando como descrever reações 
nudeares por meio de equações análogas às equações 
químicas, nas quais as cargas nucleares e as massas dos 
reagentes e produtos estão balanceadas. Veremos que o 
decaimento de núcleos radioativos ocorre mais frequen- 
temente pela emissão de radiação alfa, beta ou gama. 


21.2 | Padrões de estabilidade nuclear Veremos 
que a estabilidade nuclear é geralmente determinada 
pela razão néutron- próton. Para núcleos estáveis, essa 
razão aumenta conforme aumenta o número atômico. 
Todos os núcleos com 84 ou mais prótons são radioa- 
tivos. Núcleos pesados ganham estabilidade por uma 
série de desintegrações, levando a núcleos estáveis 


21.3 | Transmutações nucleares Exploraremos as 
transmutações nucleares, ou seja, reações nucleares 
induzidas pelo bombardeamento de um núcleo por um 
nêutron ou uma partícula carregada acelerada. 


21.4 | Velocidades de decaimento radioativo 
Aprenderemos que os decaimentos radioativos são pro- 
cessos cinéticos de primeira ordem, que exibem meias- 
vidas características. As velocidades de decaimento 
radioativo podem ser usadas para determinar a idade 
de artefatos e formações geológicas antigas. 


21.5 | Detecção de radiações Veremos que a radia- 
ção emitida por uma substância radioativa pode ser 


detectada por uma variedade de dispositivos, como dosi- 
metros, contadores Geiger e contadores de cintilação. 


21.6 | Variações de energia em reações nuclea- 
res Aprenderemos que as variações de energia nas 
reações nucleares estão relacionadas às variações de 
massa por meio da equação de Einstein, E = me, 
A energia de coesão nuclear representa a diferença 
entre a massa do núcleo e a soma das massas de seus 
núcieons. 


21.7 | Energia nuclear: fissão Exploraremos a 
fissão nuclear, na qual um núcleo pesado é dividido 
para formar dois ou mais núcleos de produto. A fissão 
nuclear representa a fonte de energia das usinas de 
energia nuclear, e estudaremos os princípios operacio- 
nais dessas usinas, 


21.8 | Energia nuclear: fusão Veremos que em 
uma fusão nuclear dois núcleos leves se fundem para 
formar um núcleo mais pesado e estável. 


21.9 | Radiação no meio ambiente e nos sis- 
temas vivos Descobriremos que radioisótopos de 
ocorrência natural banham nosso planeta — e a nós 
mesmos — com baixos níveis de radiação. A radiação 
emitida nas reações nucleares pode provocar danos 
às células de organismos vivos, mas também possuem 
aplicações diagnósticas e terapêuticas 


PASTILHA DE DIÓXIDO DE PLUTÔNIO-238, 
que gera calor e luz a partir do seu decai- 
mento radioativo. Pastilhas como essas 
são usadas em geradores termoelétricos 
de radioisótopos (RTG) para produzir ele- 
tricidade em veículos espaciais 
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A química nuclear € o estudo das reações nucleares, 
com ênfase em seus usos e efeitos sobre os sistemas biológi- 
cos. A química nuclear afeta nossas vidas de muitas manei- 
ras, particularmente nas aplicações energéticas e médicas. A 
radioatividade também é utilizada para ajudar a determinar 
os mecanismos das reações químicas, traçar o movimento 
dos átomos em sistemas biológicos e no meio ambiente, e 
datar artefatos históricos. Diferentes isótopos de um mes- 
mo elemento podem passar por uma grande variedade de 
reações nucleares, e um dos objetivos deste capítulo é obier 
uma compreensão mais profunda sobre as diferenças entre 
os vários isótopos radioativos e o modo como passam por 
decaimento e outras transformações nucleares. 


21.1 | RADIOATIVIDADE E 
EQUAÇÕES NUCLEARES 


Para entender as reações nucleares, devemos rever 
e desenvolver algumas ideias introduzidas na Seção 23. 
Em primeiro lugar, lembramos que dois tipos de particu- 
las subatômicas estão localizados no núcleo: os prótons. 
e os nêutrons. Vamos nos referir a essas partículas como 
núcicons. Lembramos também que todos os átomos de 


“determinado elemento apresentam o mesmo número de 
prótons: o múmero atômico do elemento. Entretanto, os áto- 
mos de um elemento podem ter diferentes números de nêu- 
trons, podendo apresentar diferentes números de massa, 
“que representa o número total de núcleons no núcleo, Os 
átomos com o mesmo número atômico, mas com diferen- 
tes números de massa, são conhecidos como isótopos. 

Os vários isótopos de um elemento são diferenciados. 
por seus números de massa. Por exemplo, os três isóto- 
pos naturais do urânio são urânio-234, urânio-235 e urá- 
nio-238, em que os sufixos numéricos representam os 
números de massa. Esses is também são escritos 
como o, 28 pl) e pU, em que o índice superior é o 
número de massa e o inferior, o número atômico. 

Os vários isótopos de um elemento têm diferentes 
abundâncias naturais. Por exemplo, 99,3% do urânio na- 
tural é urânio-238, 0,7% é urânio-235 e apenas um traço é 
urânio-234. Os diferentes isótopos de um elemento tam- 
bém exibem diferenças nas suas estabilidades. Na reali- 
dade, as propriedades nucleares de qualquer isótopo em 
particular dependem do número de prótons e nêutrons no 
seu núcleo. 

Um nuclídeo representa um núcleo com um número 
“específico de prótons e nêutrons. Os nuelídeos radioativos 
são chamados de radionuclídeos, e os átomos que con- 
têm esses núcleos são os radioisótopos. 


* Como vimos na Seção 23, não é comum escrever o número atômico de um isótopo de maneira explícita, porgue o simbolo do elemento é 
específico para o número atômico. Ao estar química nuclear, no entanto, incluir número aômico costuma ser éti! para manter o controle das 


variações no núcleo. 


EQUAÇÕES NUCLEARES 


A maioria dos núcleos encontrados na natureza é 
estável e permanece indefinidamente intacta. Entre- 
tanto, os radionuclídeos são instáveis e emitem partícu- 
las e radiação eletromagnética de maneira espontânea. 
A emissão de radiação é uma das maneiras de transfor- 
mar um núcleo instável em outro mais estável e menos 
energético. A radiação emitida transporta a energia exce- 
dente. Por exemplo, o urânio-238 é radioativo e passa 
por uma reação nuclear em que são emitidos núclcos 
de hélio-4, Essas partículas de hélio-4 são conhecidas 
como partículas alfa (a), e um feixe delas é chamado 
de radiação alfa, Quando o núcleo de *)U perde uma 
partícula alfa, o fragmento restante tem número atômico 
90 e número de massa 234. O elemento com número 
atômico 90 é o Th, tório. Assim, os produtos da decom- 
posição de urânio-238 são uma partícula alfa e um núcleo 
de tório-234, Representamos essa reação pela seguinte 
equação nuclear: 
“aU — Mm + He 12 
Quando um núcleo se decompõe espontaneamente 
dessa maneira, dizemos que ele decaiu ou sofreu decai- 
mento radioativo. Como a partícula alfa está envolvida 
nessa reação, os cientistas também descrevem o processo 
como decaimento alfa. 


CAPÍTULO 24 QUÍMICA NUCLEAR | 951 


Reflita 


Qual variação ocorre no número de massa de um núcleo quan- 
do ocorre a emissão de uma particula alfa? 


Na Equação 21.1, a soma dos números de massa é 
igual em ambos os lados da equação (238 = 234 + 4). 
De modo semelhante, a soma dos números atômicos em 
ambos os lados da equação é (92 = 90 + 2). Os números. 
de massa e os números atômicos devem estar balanceados 
em todas as equações nucleares. 

As propriedades radioativas dos núcleos são basica- 
mente independentes do estado químico do átomo (ele- 
mento ou composto), Portanto, ao escrever as equações. 
nucleares, a forma química do átomo no qual o núcleo 
está localizado não nos interessa. 


TIPOS DE DECAIMENTO RADIOATIVO 

Os três tipos mais comuns de radiação liberada quan- 
do ocorre o decaimento de um radionuclídeo são alfa (a). 
beta (8) e gama (y) <= (Seção 2.2). A Tabela 21,1 
resume algumas propriedades importantes desses tipos 
de radiação. Como acabamos de abordar, a radiação alfa 
consiste em um feixe de núcleos de hélio-4 conhecidos. 
como partículas alfa, representados como “He ou sim- 
plesmente a. 


Determinação do produto de uma reação nuclear 
Qual produto é formado quando o rádio-226 sofre decaimento alfa? 


SOLUÇÃO 

Analise Deve-se determinar o nóclco que resulta quando o rá- 
dio-226 perde uma partícula alfa. 

Planeje A melhor maneira de fazer isso é escrever uma reação 
nuclear balanceada para o processo. 

Resolva À tabela periódica mostra que o rádio tem número 
atômico 88, O símbolo químico completo do rádio-226 é, por- 
tanto, $a. Uma partícula alfa é um núcleo de hélio-4; logo, 
seu símbolo é {He A partícula alfa é um produto da reação 
nuclear e, portanto, à equação tem a seguinte forma: 


Ra — $X + He 
“em que À é o número de massa do núéleo do produto e Z, seu 


número atômico. Os números de massa e atômicos devem ser 
balanceados, de modo que. 


n6=4+4 


88=z+2 


Consequentemente, 
A=mez=86 
Mais uma vez, com base na tabela periódica, o elemento com 


Z= 86 € 0 radônio (Rn). Assim, o produto é “JBR, c a equação 
mclearé: 


Sra — En + dHe 


Para praticar: exercício 1 
O plutônio-238 mostrado na foto de abertura do capítulo sofre 
decaimento alfa. Qual é o produto formado quando ocorre o 
decaimento desse radionuclídeo? 

(a) Plutônio-234 (b) Urânio-234 (e) Ur 
(© Netúnio-237 


Para praticar: exercício 2 
Qual elemento sofre decaimento alfa para formar chumbo-208? 


238 (d) Tório-236 
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“Tabela 21.1 Propriedades da radiação alfa, beta e gama. 


Tipo de radiação 
Propriedade a B Y 
Caga » + o 
Massa 664x10% 31x10% o 
Poder de penetração relativo i 100 10000 
Natureza da radiação Núdieos $He Elétrons. Fótons de alta energia 


A radiação beta consiste em feixes de partículas 
beta (Ø), que são elétrons com alta velocidade emitidos 
por um núcleo instável. Essas partículas são representadas 
nas equações nucleares pelo símbolo -fe ou mais comu- 
mente por £”. O Índice superior O indica que a massa do 
elétron € extremamente pequena se comparada à de um 
núclcon. O índice inferior —1 representa a carga negativa 
da partícula, contrária à do próton. 

O iodo-131 é um isótopo que sofre decaimento por 
emissão beta: 

"jt — Xe + Se ma 

A panir dessa equação, pode-se verificar que o de- 
caimento beta faz com que o número atômico aumente 
de 53 para 54, significando que um próton foi criado. 
Assim, a emissão beta é equivalente à conversão de um 
nêutron (hn ou simplesmente n) em um próton (JH ou 
simplesmente p): 


h ut Se ou n—> p+ po feia 


Não devemos pensar que um núcleo é composto de 
elétrons só porque uma dessas partículas é ejetada dele em 
um decaimento beta, da mesma forma que não considera- 
mos que um palito de fósforo é composto de faíscas sim- 
plesmente porque ele as produz quando riscado. O elétron 
da partícula beta passa a existir somente quando o núcleo 
sofre uma reação nuclear. Além disso, a velocidade da par- 
tícula beta é alta o suficiente para não acabar em um orbital 
do átomo sujeito ao decaimento. 

A radiação gama (y) (ou raios gama) consiste em 
fótons de alta energia, isto é, radiação eletromagnética 
de comprimento de onda muito curto. Sua emissão não 
provoca alteração nem no número atômico nem na massa 
atômica do núcleo, e é representada como $y ou simples- 
mente por y. Geralmente, a radiação gama acompanha 
outra emissão radioativa, pois representa a energia perdi- 
da quando, em uma reação nuclear, os núcleons se reor- 
ganizam em arranjos mais estáveis. É comum não mostrar 
os raios gama quando escrevemos as equações nucleares. 


TO pi eo vid o coa pange gado oil om la, poda is pa 


Os dois outros tipos de decaimento radioativo são 

a emissão de pósitron e a captura de elétron, Um pó- 

sitron, 9c, ou simplesmente 8º, é uma partícula com 

massa igual a de um elétron (logo, usamos a letra e um 

Índice superior O para a massa), mas uma carga oposta 
(representada pelo índice inferior +1).* 

O isótopo carbono-1 1 decai por emissão de pósitron: 

nc — NB + de 1214) 

A emissão de pósitron faz com que o número atômi- 

co do reagente nessa equação caia de 6 para 5, De modo 

geral, a emissão de um pósitron tem o efeito de converter 

um próton em um néutron, reduzindo o número atômico 

do núcleo em 1, sem alterar o número da mass 


ip —> in + ie ou p— n + Bt (215) 


A captura de elétron ocorre quando o núcleo captu- 
ra um elétron da nuvem eletrônica ao seu redor, como no 
seguinte decaimento do rubídio-81: 


Rb + «fe (elétron do orbital) — Kr [21.6] 


Uma vez que o elétron é consumido em vez de ser 
formado no processo, ele aparece na equação no lado dos 
reagentes. A captura de elétron, como a emissão de pósi- 
tron, converte um próton em um nêutron: 
ip + Se — in 217 
A Tabela 21.2 resume os símbolos usados para re- 
presentar as partículas que costumam ser encontradas nas 
reações nucleares. Os vários tipos de decaimento radioa- 
tivo estão resumidos na Tabela 21.3. 


Reflita 


Quais particulas na Tabela 21.2 não resultam em nenhuma variação 
na carga nudear quando emitidas em decaimento nudear? 


Tabela 21.2 Particulas encontradas em 
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Tabela 21.3 Tipos de decaimento radioativo. 


reações nucleares. 
Variação no Variação no 
Tatile Sio. Tipo Equação nuclear número atômico número de massa 
Nëuton houn Decaimentoalfa $x — 4-fY + Me 2 = 
Fran Houp Emissšobea $x — åy + de + Näo muda 
pae + Emissão de pósitron 4x — 2 4y + % - Não muda 
Particula alfa Heoua a jii 
Torá ia Seo” Captura de elétrons? 3x + fe — áY a Não muda 
Pesiton Secar “O estro coro vem da rem lb que cc on. 


Escrevendo equações nucleares 
Escreva as equações nucleares para os seguintes processos: (a) mercário- 201 sofre captura de elétron; (b) ório-231 decai para 
formar protactínio-231. 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos escrever as equações nucleares halanccadas 
em que as massas e as cargas dos reagentes e produtos são 
iguais, 

Planeje Podemos começar escrevendo os símbolos químicos 
completos para os núclcos e para as partículas do decaimento 
dadas no problema. 

Resolva 

(a) A informação dada na questão pode ser resumida como: 


Hg + Se — 3x 
Os números de massa devem ter soma igual em ambos os lados. 
da equação: 
201+0=4 
Portanto, núcleo do produto deve ter um número de massa de 


201. De modo análogo, ao fazer o balanceamento dos números 
atômicos obtemos 


so-1=2 


Assim, o número atômico do nócleo do produto deve ser 79, 
que o identifica como ouro (Au): 


Hg + fe — “au 


(b) Nesse caso, devemos determinar que tipo de particula é 
emitida no curso do decaimento radioativo: 
mh — Pa + 4x 


Considerando 231 = 231 + A e 90 = 91 + Z, deduzimos que 
A=0eZ="1. De acordo com a Tabela 21.2, a partícula com 
essas caracteristicas é a beta (elétron). Dessa forma, escreve- 
mos o seguinte: 


um — Hipa + te 


ou Th — “Pa + p 


Para praticar: exercício 1 
O decaimento radioativo de tório-232 ocorre em várias etapas, 
chamadas de série de decaimento radioativo. O segundo pro- 
duo resultante dessa série é o scíno-228. Qual dos processos 
a seguir poderia levar a esse produto, partindo do tório-232? 
(a) Decaimento alfa seguido por emissão beta. 

(b) Emissão beta seguida por captura de elétrons, 

(e) Emissão de pósitrons seguida por decaimento alfa. 

(4) Captura de elétrons seguida por emissão de pósitrons. 

(6) Mais de uma das alternativas anteriores são compativeis 
com a transformação observada. 

Para praticar: exercício 2 

Escreva uma equação nuclear balanceada para a reação em que 
o oxigênio-15 passa por emissão de pósitron. 


21.2 | PADRÕES DE 
ESTABILIDADE NUCLEAR 
Alguns nuclídeos, como !2C e 'ȘC, são estáveis, en- 


quanto outros como "$C são instáveis e sofrem fissão. 
Por que alguns nuclídeos são estáveis, enquanto outros, 


que podem ter apenas um nêutron a mais ou a menos, 
não são? Nenhuma regra simples nos permite dizer se 
um núcleo em particular é radioativo e como ele deve 
decair. Entretanto, existem várias observações empf- 
ricas que ajudam na determinação da estabilidade de 
um núcleo. 
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RAZÃO NÊUTRON-PRÓTON 


Uma vez que cargas semelhantes se repelem, pode 
parecer surpreendente que um grande número de prótons 
possa estar localizado dentro do pequeno volume de um 
núcleo. Entretanto, em curtas distâncias, existe uma força 
de atração entre os núcleons, chamada força nuclear forte. 
Os nêutrons estão intimamente envolvidos nessa força de 
atração. Todos os núcleos, exceto |H, contêm nêutrons. 
À medida que o número de prótons aumenta em um nú- 
cleo, há uma necessidade ainda maior de que os nêutrons. 
compensem as repulsões próton-próton. Núcleos estáveis 
com números atômicos de até aproximadamente 20 têm 
números praticamente iguais de nêutrons e prótons. Para 
núcleos estáveis com número atômico acima de 20, o nó- 
mero de nêutrons supera o número de prótons. Na realida- 
de, o número de nêutrons necessário para criar um núcleo 
estável aumenta mais rapidamente do que o número de 
prótons. Portanto, as razões nêutron-próton dos núcleos 


estáveis aumentam conforme o número atômico aumenta, 
i mais comuns do carbono, 
+20), e ouro, 'RAu 


(p= 149). 
A Figura 21.2 mostra todos os isótopos conhecidos 
dos elementos até Z = 100, representados graficamente de 
acordo com seus números de prótons e nêutrons, Observe 
como o gráfico passa acima da linha da razão nêutron-pró- 
ton 1:1 para elementos mais pesados. Os pontos em azul- 
«escuro na figura representam os isótopos estáveis (não 
radioativos). À região do gráfico coberta por esses pontos € 
conhecida como cinturão de estabilidade, que termina no 
elemento 83 (bismuto). Isso significa que todos os núcleos. 
com 84 ou mais prótons são radioativos, Por exemplo, 
todos os isótopos do urânio, Z = 92, são radioativos. 

O tipo de decaimento radioativo que um radionuelí- 
deo sofre costuma depender de como a sua razão nêutron- 
próton se compara com as de núcleos dentro do cinturão 
de estabilidade. Podemos visualizar três situações gerais: 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Estime o número ideal de nêutrons para um núcleo que contém 70 prótons. 


160) 
150 


Número de nêutrons, n 
z 


Número de prótons, p 


Figura 21.2 lsótopos estáveis e radioativos em função dos números de ntutrons e prótons em um cleo. 
Os núcleos estáveis (portos em azuescuro) definem uma regido conhecida como cinturão de estabäidade. 


) EXERCÍCIO RESOLVIDO 
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Determinação dos modos de decaimento nuclear 
Determine o modo de decaimento de (a) carbono-14; (b) xenônio-115. 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos determinar os modos de decaimento de dois 
núcleos. 

Planeje Precisamos localizar os respectivos núcleos na Figura 
21.2 e determinar suas posições em relação ao cinturão de 
estabilidade para prever o modo de decaimento mais provável. 
Resolva 

(a) O carbono tem número atômico 6. Assim, o carbono-14 
tem 6 prótons € 14 — 6 = 8 nêutrons, conferindo uma razão 
néutron-próton de 1,25. Os elementos com Z < 20 costumam 
ter núcleos estáveis com números de nêutrons e prótons apro- 
ximadamente iguais (w/p = 1). Dessa forma, o carbono-14 
está localizado acima do cinturão de estabilidade e espera- 
mos que ele decaia emitindo uma partícula beta para reduzir 
arado wp: 


nene te 


Esse é realmente o modo de decaimento observado para o 
carbono-14, 

(b) O xenônio tem número atômico 54. Portanto, o xenô- 
nio-118 tem S prótons e 118 — 54 = 64 nêutrons, conferindo. 
uma razão nêutron-próton de 1,18. De acordo com a Figura 
21.2, os núcleos estáveis nessa região do cinturão de estabili- 
dade têm maiores razões pêutrom-próton que o xenônio-118. 


O nócico pode aumentar essa razão por emissão de pósitron ou 
pela captura de elétrons: 
Vixe — I + sfe 
Vixe + fe — tt 


Nesse caso, ambos os modos de decaimento so observados. 
Comentário Tenha em mente que nem sempre nossas diretrizes 
funcionam. Por exemplo, o tório-233, que poderíamos esperar 
que sofresse decaimento alfa, na realidade sofre emissão beta. 
Além disso, alguns núcleos radioativos localizam-se dentro do 
cinturão de estabilidade Tamo !4$Nd quanto “BN, por esem- 
plo, são estáveis e localizam-se no cinturão de estabilidade. 
Entretanto, Ná, que se localiza entre eles, é radioativo. 
Para praticar: exercício | 

Qual dos seguintes núcleos radioativos é mais passível de so- 
frer decaimento por emissão de uma partícula 97 

(a) niwrogênio-13 (b) magnésio-23 (e) rubídio-83 (d) iodo-131 
(e) nerónio:237 

Para praticar: exercício 2 

Determine o modo de decaimento de (a) plutônio-239; (b) 
fndio-120. 


Núcleos acima do cinturão de estabilidade (altas 
razões nêutron-próton). Esses núcicos ricos em 
nêutrons podem diminuir suas razões e, assim, mo- 
vem-se no sentido do cinturão de estabilidade pela 
emissão de uma partícula beta, porque a emissão beta 
reduz o número de nêutrons e aumenta o número de 

prótons (Equação 21.3). 

2. Núcleos abaixo do cinturão de estabilidade (bai- 
xas razões nêutron-próton). Esses núcleos ricos em 
prótons podem aumentar suas razões e, assim, mo- 
vem-se no sentido do cinturão de estabilidade, seja 
pela emissão de pósitrons ou pela captura de elétrons, 
porque ambos os tipos de decaimento aumentam o 
número de nêutrons e reduzem o número de prótons 
(equações 21.5 e 21.7). A emissão de pósitron é mais 
comum entre os núcleos mais leves. A captura de elé- 
trons toma-se cada vez mais comum à medida que a 
carga nuclear aumenta. 

3. Núcleos com números atômicos 2 84. Esses núcleos 

pesados tendem a sofrer emissão alfa, que diminui o 

número de nêutrons e o número de prótons em 2, mo- 

vendo o núcleo diagonalmente no sentido do cinturão 
de estabilidade. 


SÉRIE DE DECAIMENTO RADIOATIVO 


Alguns núcleos não ganham estabilidade a partir de 
uma única emissão. Em decorrência disso, uma série de 
emissões sucessivas ocorre conforme a Figura 21.3 
mostra para o urânio-238. O decaimento continua até que 
um núcleo estável — nesse caso, chumbo-206 — seja for- 
mado. Uma série de reações nucleares, que começa com 
um núcleo instável e termina com um núcleo estável, é 
conhecida como série de decaimento radioativo, ou sé- 
rie de desintegração nuclear. Três dessas séries ocorrem 
na natureza: urânio-238 para chumbo-206, urânio-235 
para chumbo-207, e tório-232 para chumbo-208. Todos 
os processos de decaimento nessas séries são emissões 
alfa ou beta. 


OUTRAS OBSERVAÇÕES 
Duas obscrvações adicionais podem ajudá-lo a deter- 
minar a estabilidade nuclear: 
* Núcleos com os números mágicos de 2, 8, 20, 28, 50 
ou 82 prótons e 2, 8, 20, 28, 50, 82 ou 126 nêutrons 


costumam ser mais estáveis do que núcleos que não 
contêm esses números de núclcons. 
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* Núcleos com números pares de prótons, nêutrons ou 
ambos geralmente são mais estáveis do que os com 
números ímpares de prótons e/ou nêutrons. Aproxi- 
madamente 60% dos núcleos estáveis têm um número 
par de prótons e de nêutrons, enquanto que menos de 
2% têm números ímpares de ambos (Tabela 21.4). 


Essas observações podem ser entendidas em termos 
do modelo de níveis do núcleo, em que os núcleons são 
descritos como localizados em níveis de acordo com a 
estrutura de níveis dos elétrons nos átomos. Exatamente 
como determinados números de elétrons correspondem 
às configurações eletrônicas de níveis completos mais es- 
táveis, os números mágicos também representam níveis. 


completos nos núcleos. 
Tabela 21.4 Número de isótopos estáveis com números pares e 
impares de prótons e nêutrons. 

Número de Número de Número de 
isótopos estáveis prótons nêutrons 
187 Par Par 
53 Par Impor 
5 Ingar Par 
5 Impar Impar 
28 
236 
24 
m 
230 
28 
26 
É 
sm 
200 
j as 

ž 


PAi 


Há vários exemplos de estabilidade dos núcleos com 
números mágicos de núcicons. Por exemplo, a série ra- 
dioativa representada na Figura 21.3 termina com a for- 
mação do núcleo estável de *f4Pb, que tem um número 
mágico de prótons (82). Outro exemplo é a observação 
de que o estanho, com um número mágico de prótons 
(50), possui dez isótopos estáveis, mais do que qualquer 
outro elemento. 

Evidências também sugerem que pares de prótons € 
nêutrons têm uma estabilidade especial, de forma análoga 
aos pares de elétrons nas moléculas. Isso considera a se- 
gunda observação feita anteriormente, de que os núcicos. 
estáveis com um número par de prótons e/ou nêutrons são 
mais numerosos do que aqueles com números ímpares, A 
preferência por números pares de prótons é ilustrada na 
Figura 21.4, que mostra o número de isótopos estáveis 
para todos os elementos até Xe. Note que, ao passarmos. 
pelo nitrogênio, os elementos com um número ímpar de 
prótons têm invariavelmente menos isótopos estáveis do 
que os seus vizinhos com um número par de prótons. 


O que se pode dizer sobre o número de nêutrons nos isótopos 
estáveis de flúor, sódio, alumínio e fósforo? 
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Figura 21.3 Strie de decaimento nuclear para o urário-238. 0 decaimento continua até que o ócoetvl "seja formado 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Entre os elementos mostrados aqui, quantos têm um número par de prótons e menos de três isótopos estáveis? Quantos têm um 
número impar de prótons e mais de dois isótopos estáveis? 


Número de 


T 7 
HH isótopos estáveis He 
e Elementos com dois ou o 
VT menos isótopos estáveis T To] 
L | Be c Ne 
é [a Elementos com três ou ® © 
i mais isótopos estáveis EJ 
a | Me si Ar 
w o [o D 
FAAHAERE | E | EJ | EEE 3 
K | Caf Sc | Ti | v |C | Mn | Fe | Co | Ni | Cu | Za | Ga | Ge Kr 
Œwlolwlolæolømlw| wlw ol olo w © 
AEEA ERIRE AEE Ej 
Rb | Sr | Y | Zr | Nb | Mo | Te | Ru | Rh | Pd | Ag | Ca | in | Sa Xe 
w o ppa ojojo(o (o % [a0 o 

Figura 21.4 Nômero de isótopos estáveis para elementos 1:54. 
21.3 | TRANSMUTAÇÕES UN + fe — TO + JH ou 
NUCLEARES Uta No +p pus 


Até este momento, examinamos as reações nucleares. à n o 
emque um núcio decai espontaneamente. Um nócootam- , , Tuê feições permidram os cientistas sintetizar cen- 
bém pode trocar de identidade se for atingido por um nêu- temas de radioisótopos em laboratório. 
tron ou outro núcico. Reações nucleares induzidas dessa Uma notação abreviada, muitas vezes usada para 
maneira são conhecidas como transmutações nucleares. representar as transmutações nucleares, lista o núcico- 
A primeira conversão de um núcleo em outro foi rea- “Alvo, a partícula de bombardeamento (projétil) e a par- 
lizada em 1919, por Emest Rutherford, que usou particu- — tícula ejetada entre parênteses, seguidos pelo núcleo do 
las alfa emitidas por rádio para converter nitrogênio-14 produto. Escrita dessa maneira simplificada, a Equação 
em oxigênio-17: 21.8 toma-se 


Escrevendo uma equação nuclear balanceada 
Escreva a equação nuclear balanceada para o processo resumido como FAI (n, a) fa. 


SOLUÇÃO 

Analise Devemos passar da forma descritiva simplificada da (a) ?3ÎNp 
reação nuclear para a equação nuclear balanceada. wu 
Planeje Chegamos à equação balanceada escrevendo ne a, (e) YU” 
“nda qual com sous indices inferiores o mporiores, wsm 


Resolva O n é a abreviatura para um nêutron (bn) e a repre- (€) BN 
senta uma partícula alfa (fHe). Logo, a equação nuclear é: 


as go Para praticar: exercício 2 
BAI + dn — ȘiNa + fHe ou BAI +n — Fixa + a E ES 
Para praticar: exercício 1 10 + [H — IN + ie 


Analise a seguinte transmutação nuclear: "$U, A X. Qual é 
a identidade do núcleo X? 


958 
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Núcleo-alvo 


DN (apo. 
NI Particula 
p 


Partícula de 4 
bombardeamento 


ACELERANDO PARTÍCULAS 
CARREGADAS 


As partículas alfa e outras com carga positiva devem 
se mover muito rapidamente para superar a repulsão ele- 
trostática entre elas e o núclco-alvo. Quanto maior a car- 
ga nuclear no projétil ou no alvo, mais aceleradamente o 
projétil deve se mover para provocar uma reação nuclear. 
Muitos métodos foram inventados para acelerar partículas 
carregadas usando fortes campos magnéticos e eletrostá- 
ticos, Esses aceleradores de partículas, popularmente 
chamados de "esmagadores de átomos”, possuem nomes 
como efelotron e sínerotron. 

Um tópico comum em todos os aceleradores de 
partículas é a necessidade de criar partículas carregadas 
para que possam ser manipuladas por campos elétricos e 
magnéticos. Os tubos pelos quais as partículas se movem 


devem ser mantidos sob alto vácuo, para que as partículas. 
não colidam de mancira inadvertida com quaisquer molé- 
culas em fase gasosa. 

A Figura 21.5 mostra o Relativistic Heavy Ion 
Collider (RHIC) localizado no Brookhaven National 
Laboratory. Esse laboratório e o Large Hadron Collider 
(LHC) no CERN (Conseil Européen pour la Recherche 
Nucléaire), próximo à Genebra, na Áustria, são dois dos 
maiores aceleradores de partículas do mundo. Ambos 
são capazes de acelerar prótons, além de fons pesados, 
como ouro e chumbo, a velocidades próximas à da luz. 
Cientistas estudam os resultados de colisões que envol 
vem essas partículas de energia ultra-alta, Essas expe- 
riências servem para investigar a estrutura fundamental 
da matéria e, em última instância, esclarecer dúvidas a 
respeito do início do universo. Em 2013, a existência de 
uma importante partícula fundamental na física de parti- 
culas, chamada de bóson de Higgs, foi confirmada expe- 
rimentalmente no LHC. 


REAÇÕES QUE ENVOLVEM NÊUTRONS 


A maioria dos isótopos sintéticos usados na medi- 
cina e em pesquisa científica é preparada com a ut 

zação de nêutrons como projéteis. Como não apresen- 
tam cargas, os nêutrons não são repelidos pelo núcleo. 


EEE 


sferdos para o RHIC, que tem uma cecunterênca 


| de 38 km ons que se movem em sentidos opostos podem coid em um dos 


se pontos do anel marcados por retângulos brancos 


(ai 


HO sirerenron injetor (boomen) e o 
sieretron de gradiente atemado 
(AGS) aceleram os fons a 99,7% 
cla velocidade da luz. 


É Se recensio, feines 
de ions Hº podem 
ser gerados no Linac, 


rinna. 
Long kand, Nova York, Estados Unidos 


ionizados, criando ions 
que passam por um 
acelerador Tandem 


Relativistic Heavy Jon Collider Este acelerador de partia esá iocašzado no Bioothaven National Laboratory, em 


Consequentemente, não precisam ser acelerados para pro- 
vocar reações nucleares. Os nêutrons são produzidos pelas 
reações que ocorrem nos reatores nucleares, Por exemplo, 
o cobalto-60, usado no tratamento do câncer, é produzido 
pela captura de nêutrons. Já o ferro-S8 é colocado em um 
reator nuclear e bombardeado por nêutrons para desenca- 


dear a seguinte sequência de reações: 
Bre + jn — Br 9) 
Sire — fio + fe 121.10) 
Co + ia — fco an 
Reflita 


Um campo eletrostático ou magnético pode ser usado para ace- 
erar nêutrons em um acelerador de particulas? Por que sim ou 
por que não? 


ELEMENTOS TRANSURÂNICOS 


Transmutações artificiais têm sido usadas para pro- 
duzir elementos com número atômico acima de 92, que 
são conhecidos como elementos transurânicos, porque 
aparecem imediatamente após o urânio na tabela periódi- 
ca. Os elementos 93 (netúnio, Np) e 94 (plutônio, Pu) fo- 
ram descobertos em 1940 por meio do bombardeamento 
de urânio-238 com nêutrons: 


HU + in — SU — Np + fe 
Np — WPu + de 


12112) 
421.13) 


Elementos com números atômicos ainda maiores 
costumam ser formados em pequenas quantidades nos 
aceleradores de panículas. Por exemplo, o cúrio-242 é 
formado quando um alvo de plutônio-239 é atingido com 
partículas alfa aceleradas: 


Pu + iHe — Cm + ja 


Novos avanços na detecção dos padrões de decai- 
mento de átomos individuais levaram a recentes adições. 
à tabela periódica. Entre 1994 e 2010, os elementos 110 
a 118 foram descobertos, por meio de reações nucleares 
que ocorrem quando colidem núcleos de elementos mais 
leves com alta energia. Por exemplo, em 1996, uma equi- 
pe de cientistas europeus sediada na Alemanha sintetizou 
o elemento 112, copemício, Cn, bombardeando um alvo. 
de chumbo continuamente por três semanas com um feixe 
de átomos de zinco: 


Rus 
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“EtPb + Zn — FECa + 


Surpreendentemente, essa descoberta foi baseada na 
detecção de apenas um átomo do novo elemento, que de- 
cai após cerca de 100 jts por decaimento alfa para formar 
o darmstácio-273 (elemento 110). Dentro de um minuto, 
mais cinco decaimentos alfa ocorrem produzindo fér- 
mio-253 (elemento 100). A descoberta foi verificada no 
Japão e na Rússia, Visto que experimentos para criar 
novos elementos são muito complicados e produzem so- 
mente um número muito pequeno de átomos dos novos. 
elementos, precisam ser cuidadosamente avaliados e re- 
produzidos antes que o novo elemento seja incorporado 
oficialmente à tabela periódica. A International Union 
for Pure and Applied Chemistry (IUPAC) 6 o organismo 
internacional que autoriza nomes de novos elementos. 
depois de sua descoberta e confirmação experimental. 
Em 2012, a IUPAC aprovou oficialmente a nomeação 
de dois elementos adicionados à tabela periódica: fleró- 
vio (elemento 114) e livermório (elemento 116). 


121.15) 


21.4 | VELOCIDADES DE 
DECAIMENTO RADIOATIVO 


Alguns radioisótopos, como o urânio-238, são en- 
contrados na natureza, embora não sejam estáveis. Ou- 
tros são instáveis, mas podem ser sintetizados em reações. 
nucleares, Para compreender essa distinção, precisamos 
saber que diferentes núcleos sofrem decaimento radio- 
ativo com diferentes velocidades. Muitos radioisótopos. 
decaem basicamente por completo em questão de segun- 
dos, de modo que não os encontramos na natureza. Por 
outro lado, o urânio-238 decai muito lentamente; por 
isso, apesar de sua instabilidade, ainda podemos observar 
o que resta de sua formação nos primórdios do universo. 

O decaimento radioativo é um processo cinético de 
primeira ordem. Lembre-se de que um processo de pri- 
meira ordem tem uma meia-vida característica, que é 
O tempo necessário para metade de dada quantidade de 
uma substância reagir «== (Seção 14.4), Geralmente, as 
velocidades de decaimento dos núcleos são expressas em 
termos de meias-vidas e cada isótopo tem sua própria 
meia-vida característica. Por exemplo, a meia-vida do es- 
trôncio-90 é 28,8 anos (Figura 21.6), Se começarmos. 
com 10,0 g de estrôncio-90, apenas 5,0 g desse isótopo 
permaneceria após 28,8 anos; 2.5 g após outros 28,8 anos; 
e assim por diante. O estrôncio-90 decai para ftrio-90 via 
emissão beta: 


gs — gr+ fe 121.16) 


+ N. do RT: Em janeiro de 2016, a IUPAC anunciou a adição de quatro novos elementos químicos à tabela periódica. Os elementos de números 
atômicos 113, 115, 117 e 118 receberam os respectivos nomes (que até a data de edição deste livro ainda apeardavam aprovação oficial): nihônio 


(Nh), moscóvio (Mec), tennessino (Ts) e oganessono (Og) 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se começarmos com uma amostra de 50,0 g, quanto dela per- 
manecerá após três meias-vidas? 


Tabela 21.5 Meias-vidas e tipos de decaimento para 
diversos radioisótopos. 


0720 o 60 w 
Tempo (anos) 
Decalmento de uma amostra de 10,0 9 de 
estrôncio-S0 (ty = 28,8 anos). As grades e 10 x 10 mostram, 
quanto do sopa radioativo permanece ap decoridos vos 
periodos de tempo. 


Too 120 


São observadas meias-vidas tão curtas quanto milio- 
nésimos de um segundo e tão longas quanto bilhões de 
anos, As meius-vidas de alguns radioisótopos estão rela- 
cionadas na Tabela 21.5, Uma importante característica. 
das meias-vidas é que elas não são afetadas por condições. 


Meiavida  Tipode 
isótopo (anos) decaimento 
Fu asi?) Ala 
mu moxi ata 
Ressoisátoos 
= Hm 1x10 Ata 
x 13x10 Bea 
Es 5700 Beta 
“pu 24000 Ala 
Radioisótopos. o 32 Beta 
setéticos gs ze Bea 
Y 2 Bea 


externas, a exemplo de temperatura, pressão ou estado de 
combinação química. Consequentemente, ao contrário 
dos produtos químicos tóxicos, os átomos radioativos não. 
podem ser submetidos inofensivamente a reações quí 
cas ou qualquer outro tratamento. Nesse ponto, devemos. 
tomar precauções para evitar que esses núcleos percam 
radioatividade em suas velocidades características, e evi- 
tar que os radioisótopos, assim como os produzidos em 
usinas nucleares (Seção 21.7), entrem em contato com o 
meio ambiente em razão do perigo da radiação. 


DATAÇÃO RADIOMÉTRICA 


Por ser constante, a meia-vida de todo e qualquer nu- 
elídeo pode servir como um “relógio nuclear” para deter- 
minar a idade de diversos objetos. O método de datar ob- 
jetos com base em seus isótopos e abundâncias de isótopo 
€ chamado datação radiométrica. 


A meia-vida do cobalto.60 €5,27 anos. Quanto restará de uma amostra de 1.000 mg de cobalto-60 após um período de 15,81 anos? 


SOLUÇÃO 

Analise Com base na meia-vida do cobalto-60, devemos cal- 
cular a quantidade de cobalto-60 que restará de uma amostra. 
de 1,000 mg após um período de 15,81 anos. 

Planeje Usamos o fato de que a quantidade de uma substância 
radioativa diminui em S0% após o decorrer de cada meia-vida. 
Resolva Visto que 527x 3= 15,8, isso representa três meias- 
-vidas para o cobalto-60. Teremos 0.500 mg de cobalto 60 no 
fim de uma meia-vida; 0.250 mg no final de duas meas-vidas; 
e 0,125 mg no final de três meias-vidas. 


Para praticar: exercício 1 
Um radivisótopo de tecnécio € usado em técnicas de imagio- 
logia médica (diagnóstico médico por imagem). Inicialmente, 


uma amostra contém 80,0 mg desse isótopo. Após 24,0 horas, 
restam apenas 5,0 mg dele. Qual é a meia-vida do isótopo? 
(a) 30h (0) 60h (6) 120h(0) 160h(6)240h 

Para praticar: exercício 2 

O carbono- 1, usado em imagiologia médica, tem meia-vida 
de 20,4 minutos. Os nuclídeos de carbono-11 são formados, e 
os átomos de carbono são incorporados a um composto ade- 
quado. A amostra resultante é injetada em um paciente para se 
obter uma imagem médica. Todo o processo leva cinco meias- 
«vidas. Que percentagem do carbono-11 original restará ao 
final desse período? 


Ao utilizar o carbono-14 em datação radiométri- 
ca, a técnica é denominada datação por radiocarbono. 
Esse procedimento é baseado na formação de carbono-14 
quando nêutrons criados por raios cósmicos na atmosfera 
superior convertem nitrogênio-14 em carbono-14 (Figu- 
xa 21.1). O "C reage com o oxigênio para formar “CO, 
na atmosfera, e esse CO, “marcado” é absorvido pelas 
plantas e introduzido na cadeia alimentar pela fotossín- 
tese, Esse processo fornece uma pequena fonte de carbo- 
no-14, porém razoavelmente constante, que é radioativo e 
sofre decaimento beta com uma meia-vida de 5.700 anos 
(para dois algarismos significativos): 
Ke — UN + de pum 
Considerando que uma planta ou um animal vivo faz 
ingestão constante de compostos de carbono, é possível 
manter uma razão de carbono-14 para carbono-12 que seja 
quase idêntica à da atmosfera. Contudo, quando morre, o 
organismo deixa de ingerir compostos de carbono para rea- 
bastecer o carbono-14 perdido por decaimento radioativo. 
Portanto, a razão entre carbono-14 e carbono-12 diminui. 
Ao medir essa razão e compará-la à atmosfera, pode-se 
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estimar a idade de um objeto. Por exemplo, se a razão cai 
para metade daquela do ambiente, pode-se concluir que o 
objeto tem uma meia-vida, ou 5.700 anos de idade. 

Esse método não se aplica à datação de objetos mais 
antigos do que cerca de 50.000 anos porque, após esse 
período, a radioatividade é muito baixa para ser medida 
com precisão. 

Em datação por radiocarbono, uma hipótese razoável 
€ que a razão de carbono-14 para carbono-12 na atmosfe- 
ra tenha se mantido relativamente constante nos últimos 
50.000 anos. Contudo, uma vez que variações na ativida- 
de solar controlam a quantidade de carbono-14 produzido 
na atmosfera, essa proporção pode variar. Podemos con- 
tomar esse efeito utilizando outros tipos de dado. Recen- 
temente, cientistas compararam dados do carbono-14 aos. 
de anéis de árvores, corais, sedimentos de lagos, amostras 
de gelo e outras fontes naturais para corrigir variações no 
“relógio” de carbono-14, que remontam a 26.000 anos. 

Outros isótopos podem ser usados da mesma maneira. 
para datar vários tipos de objeto. Por exemplo, leva 
aproninadaménio 4,5 X 10" antos para metado do uma 
amostra de urânio-238 decair para chumbo-206. A ida- 
de de rochas contendo urânio pode, consequentemente, 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como o "CO3 é incorporado à cadeia alimentar de pequenos mamiferos? 


a 


À Raios cósmicos (prnopaimente 
prótons) penetram na atmosfera e 
colidem com dtomos erando nêutrons 


um nro è emam um próton, 
formando ne 


romos de WE São incorporados no 
CO que é absorvido pelas plantas e 


a ingestão de HC cessa e sua 
concentração diminui por emissão 
beta para formar 4N. 


Figura 21.7 Criação e distribuição de carbono-14. A ato catoro-Idcatono-12 
em um anal ou una planta morta é relacionada ao tempo decorido desde sua morte 
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ser determinada ao medir a razão entre chumbo-206 e 
urânio-238, que de algum modo tenha se incorporado à 
pedra por meio de processos químicos normais em vez de 
decaimento radioativo; a pedra conteria também grandes. 
quantidades de chumbo-208, isótopo mais abundante. Na 
ausência de grandes quantidades desse isótopo “geonor- 
mal” de chumbo, podemos supor que todo o chumbo-206 
foi em algum momento urânio-238. 

As rochas mais antigas encontradas na Terra têm apro- 
ximadamente 3 X 10º anos. Essa idade indica que a crosta 
terrestre é sólida por pelo menos esse período, Cientistas. 
estimam que foram necessários de | a 1,5 X 10” anos para 
a Terra resfriar e a sua superfície solidificar, garantindo 
uma idade entre 4,0 a 4,5 X 10? de anos. 


CÁLCULOS BASEADOS EM MEIA-VIDA 

Até aqui, nossa abordagem foi principalmente quali- 
tativa. Agora, vamos estudar o tópico de meias-vidas de 
um ponto de vista mais quantitativo. Partindo dessa pers- 
pectiva, podemos determinar a meia-vida de um radioisó- 
topo ou a idade de um objeto. 

Como já vimos, o decaimento radioativo é um pro- 
cesso cinético de primeira ordem. Logo, sua velocidade é 
proporcional ao número de núcleos radioativos N presen- 
tes em uma amostra: 


Velocidade = kN 2118) 

A constante de velocidade de primeira ordem, k, € 
chamada de constante de decaimento. 

A velocidade com que uma amostra decai é chamada 
de atividade e costuma ser expressa como o número de 
desintegrações observadas por unidade de tempo. Um 
becquerel (Bq) é definido como uma desintegração 
nuclear por segundo. Uma unidade mais antiga, porém 
ainda utilizada, é o curie (Ci), definida como 3,7 X 10° 
desintegrações por segundo, que corresponde à veloci- 
dade de decaimento de 1 g de rádio. Portanto, uma amos- 
tra de 4,0 mCi de cobalto-60 sofre 


37 X 101 desintegrações por segundo 
ver 
= 1,5 X 10" desintegrações por segundo 


40 x 10701 x 


EXERCÍCI 


e tem uma atividade de 1.5 x 10º Bq. 

À medida que uma amostra radioativa decai, a quan- 
tidade de radiação que emana da amostra também decai. 
Por exemplo, a meia-vida do cobalto-60 é 5,27 anos. A 
amostra de 4,0 mCi de cobalto-60 teria, após 5,27 anos, uma 
atividade de radiação de 2,0 mCi, ou 7,5 X 10” Bq. 


Reflita 


Se dobrarmos o tamanho de uma amostra radioativa, o que 
“acontece com a atividade da amostra em Bq? 


Como vimos na Seção 14.4, uma lei de velocidade de 
primeira ordem pode ser transformada na seguinte equação: 


121.19) 


Nessa equação, 7 é o intervalo de tempo do decai- 
mento, k é a constante de decaimento, No € o número ini- 
cial de núcicos (no tempo zero) e N, é o número restante 
após esse intervalo, Tanto a massa de um radioisótopo 
especifico quanto a sua atividade são proporcionais ao 
número de núcicos radioativos. Dessa forma, a razão da 
massa a qualquer tempo + em relação à massa em 1 = 0 
ou a razão entre as atividades no tempo 7 è 1 = O pode ser 
substituída por N,/No na Equação 21.19. 

A partir da Equação 21.19, podemos obter a relação 
entre a constante de decaimento, k, e a meia-vida, ty => 
(Seção 14.4): 


a 121.20) 
em que usamos o valor In(N,/No) = In(0,5) = 0,693 para 
uma meia-vida. Assim, se conhecermos o valor da cons- 
tante de decaimento ou a meia-vida, podemos calcular o 
valor da outra. 


Reflita 


Se dobrarmos a massa de uma amostra radioativa, isso altera a 
meia-vida do decaimento radioativo? 


Cálculo da idade de objetos por decaimento radioativo 
Uma rocha contém 0,257 mg de chumbo-206 para cada miligrama de urânio-238. A meia-vida para o decaimento de urânio-238 


a chumbo-206 € 4,5 X 10° anos. Qual € a idade da rocha? 


SOLUÇÃO 

Analise Com base em uma amostra de rocha com determinada 
quantidade de chumbo-206 para cada unidade de massa de 
urânio-238, devemos estimar a idade da rocha. 


Planeje O chumbo-206 é produto do decaimento radioativo 
do urânio-238. Vamos supor que a única fonte de chumbo-206. 
na rocha seja proveniente do decaimento de urânio-238, com 


tica de primeira ordem (equações 21.19 e 21.20) para calcular 
o tempo decorrido desde que a rocha foi formada, em primeiro 
lugar, precisamos calcular quanto de urânio-238 havia inicial- 
mente para cada | miligrama restante hoje. 

Resolva Vamos supor que a rocha contenha 1,000 mg de urā- 
mio-238 e, portanto, 0,257 mg de chumbo-206. À quantidade. 
de urânio-238 na rocha, no momento de sua formação, é igual 
000 mg mais a quantidade que decaiu para chumbo-206. 
Visto que a massa de átomos de chumbo não é a mesma que 
a massa de átomos de urânio, não podemos simplesmente adi- 
cionar 1,000 mg e 0,257 mg. Devemos multiplicar a massa 
atual de chumbo-206 (0.257 mg) pela razão ente o número de 
massa do urânio e o número de massa do chumbo, no qual ele 
decaiu, Dessa forma, a massa original 3U era 
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© 1 100 
k Mo 1,5 x 10an" 1,297 
Comentário Para conferir esse resultado, pode-se usar o fato 
de que a decadência do urânio 295 para chumbo -207 em uma 
meia-vida de 7X 10% anos e medir as quantidades relativas de 
tiao-238 e chumbo-207 na rocha. 


= =1,7 x 10ºanos 


Para praticar: exercicio 1 
césio- 137, que tem meia-vida de 30,2 anos, € um componente 
do resíduo radioativo proveniente de usinas nucleares. Se a ati- 
vidade resultame do césio-137 em uma amostra de resíduos 
radioativos diminuiu para 35,2% do seu valor inicial, qual é a 
idade da amostra? 

(a) 104 ano (b) 154 anos (e) 31.5 anos (d) 45,5 anos (6) 156 anos 


Para praticar: exercicio 2 


HU original = 1000mg + Se (0257mg) 
=129mg 
Aplicando a Equação 21.20, podemos calcular a constante de 
decaimento para o processo a partir de sua meia-vida: 
0.693 
X Wa 


A reorganização da Equação 21.19 para determinar o tempo, £, 
e a substituição das grandezas conhecidas fornecem o seguinte: 


ke = 15X 10ano 


Um objeto de madeira encontrado em um sítio arqueológico 
é submetido a uma datação por radiocarbono, A atividade re- 
sultante da amostra de "C é medida em 11,6 desinegrações 
por segundo. A atividade de uma amostra de carbono com 
massa igual a de madeira fresca é de 15,2 desintegrações por 
segundo. A meia-vida de “C é 5:700 anos. Qual é a idade da 
amostra arqueológica? 


Cálculos envolvendo decaimento radioativo e tempo 
Se partirmos de 1,000 g de estrðacio-90, após 2.00 anos restará 0,953 g. (a) Qual € a meia-vida do estôncio-90? (b) Quanto 
estrôncio. restará após 5.00 anos? (e) Qual é a atividade inicial da amostra em becquerels e curies? 


SOLUÇÃO 

(a) Analise Deve-se calcular a meia-vida, 1y, com base nos 
dados que indicam quanto de um núcleo radioativo decaiu no 
período £= 2.00 anos e que No = 1.000 g. N, = 0.953 p. 
Planeje Em primeiro lugar, calculamos a constante de veloci- 
dade para o decaimento, ke, depois, a usamos para calcular syy 
Resolva A Equação 21.19 é resolvida para a constante de decai. 
mento, k Em seguida, a Equação 21.20 é usada para calcular a 
meia-vida ty: 


(b) Analise Devemos calcular a quantidade de um radionuclí- 
dco que permanece após determinado período. 


Planeje Precisamos calcular N, a quantidade de estrôncio pre- 
sente no tempo, 1, usando a quantidade inicial, No, e a cons- 
tante de velocidade para decaimento, k, calculada no item (a). 
Resolva Aplicando mais uma vez a Equação 21.19, com k = 
0,0241 ano”, temos: 


-kt = — (00241 ano”")(5400 anos) = 0,120 


Ny é calculado a partir de INN) =-0,120 usando e ou 
a função INV LN de uma calculadora: 


eum = 0887 


Uma vez que No = 1,000 g, temos: 
N, = (0.887)No = (0887)(1,0008) = 08878 


(e) Analise Devemos calcular a atividade da amostra em bec- 
quereis e curies. 
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Planeje Precisamos calcular o número de desintegrações por 
átomo por segundo e, depois, multiplicar pelo número de áto- 
mos na amostra, 

Resolva O número de desintegrações por átomo por segundo é 
determinado pela constante de velocidade, k: 


t- (as) (sm) (sa) 


=164 x 101054 


Para obter o número total de desintegrações por segundo, 
calculamos o número de átomos na amostra. Multiplicamos 
essa quantidade por k, onde expressamos k como o número de 
desintegrações por átomo por segundo, para obter o número 


de desitegrações poe segundo: 
1 mol de Se 6022 x 10% stomos de Sò 
(un aero (uai ( T mol de sr ) 


= 67 X 10% átomos de ®Sr 


MEERA ENSA E xw ciro 
X (67 x 10”'tomos) 


= 5, X 109 desintegrações totais/s 


Visto que 1 Bq representa uma desintegração por segundo, a 
atividade é 5,1 X 10!? Bq. A atividade em curies é determi- 
nada por: 


Gaxo, n A) 


=14x10°Ci 


Usamos apenas dois algarismos significativos nos produtos 
desses cálculos porque não sabemos a massa atômica do *'Sr 
“com mais de dois algarismos significativos sem procurar em 
uma fonte especi 


Para praticar: exercicio 1 

Como mencionado no Pura praticar: exercício 1 do Exeret. 
cio resolvido 21.6, o césio-137, um componente do resíduo 
radioativo, tem uma meia-vida de 30.2 anos. Se uma amostra. 
“de resíduo tem uma atividade inicial de 15,0 Ci resultante do 
césio-137, quanto tempo levará para que a atividade resultante 
So césio-137 caia para 0250 Ci? 

(a) 0.728 ano (b) 60,4 anos (€) 78.2 anos (d) 124 anos (e) 178 


hoi 
Uma amor a ser usada em uma imagem mic marcada 
com "F, que tem meia-vida de 110 min. Qual percentagem da 
atividade inicial da amostra permanece após 300 min? 


21.5 | DETECÇÃO DE RADIAÇÕES 


Diversos métodos foram desenvolvidos para detec- 
tar emissões de substâncias radioativas. Henri Becquerel 
descobriu a radioatividade por causa do embaçamento 
que a radiação causava em lâminas fotográficas e, desde. 
então, lâminas e filmes fotográficos têm sido usados para 
detectar a radioatividade. A radiação afeta o filme foto- 
gráfico do mesmo modo que os raios X. Quanto maior a 
exposição à radiação, mais escura fica a área do negativo. 
revelado. As pessoas que trabalham com substâncias ra- 
dioativas carregam um filme dosimétrico para registrar a 
extensão de suas exposições à radiação (Figura 21.8). 

A radioatividade também pode ser detectada e medi- 
da com um dispositivo conhecido como contador Geiger. 
A operação desse dispositivo é baseada no fato de que a 
radiação é capaz de ionizar a matéria. Os fons e os elé- 
trons produzidos pela radiação ionizante permitem a con- 
dução de uma corrente elétrica. O projeto básico de um 
contador Geiger é mostrado na Figura 21.9. Um pulso 
de corrente entre o ânodo e o cilindro de metal ocorre 
sempre que a incidência de radiação produz fons. Cada 
pulso é contado para estimar a quantidade de radiação. 


Reflita 


Que tipo de radiação — alfa, beta ou gama — é mais provável 
de ser interrompido pela janela de um contador Geiger? 


Determinadas substâncias excitadas eletronicamente 
por radiação também podem ser usadas para detectar e 
medir a radiação. Por exemplo, algumas substâncias ex- 
citadas pela radiação liberam luz à medida que os elé- 
trons retomam aos seus estados de menor energia. Elas 
são chamadas de substâncias fosforescentes, Por exem- 
plo, o sulfeto de zinco responde às partículas alfa. Um 
instrumento chamado contador de cintilações é usado 
para detectar e medir radiação, baseado nos minúsculos 
sinais de luz produzidos quando a radiação atinge uma 
substância fosforescente apropriada. Os sinais de luz são 
amplificados eletronicamente e contados para medir a 
quantidade de radiação. 


RADIOMARCADORES 


Em razão da sua fácil detecção, os radioisótopos po- 
dem ser usados para seguir um elemento por meio de suas. 
reações químicas. A incorporação dos átomos de carbono 
provenientes do CO; na glicose durante a fotossíntese, 
por exemplo, tem sido estudada com a utilização de CO» 
que contém carbono-14: 


614CO; + 6H,0 EEE. HCHO + 60, [21.21] 


O uso da marcação de carbono-14 fomece evidên- 
cia experimental direta de que o dióxido de carbono no 
meio ambiente é quimicamente convertido em glicose nas 
plantas. Experimentos análogos de marcação que usam 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual tipo de radiação — alfa, beta ou gama — deve embaçar um filme que é sensivel a raios X? 


Figura 21.8 Filmes dosimétricos 
monitoram a extensão da exposição de 
um individuo à radiação de alta energia. 
A ose de ração é determinada pelo nel 
Se escurgemerto do fine no dosimetro. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual propriedade dos átomos de gås dentro de um contador Geiger é mais relevante para a operação do dispositivo? 


Cilindro de 
metal que age Anodo (+) 
como cátodo (-), 


Ú A rasação (raios a. B, ou y) 


oxigênio-18 mostram que o Oz produzido durante a fotos- de partida, passando pelos intermediários até o produto 
síntese vem da água e não do dióxido de carbono. Quando final. Esses tipos de experimento são úteis para identificar 
é possível isolar e purificar os intermediários e os produ- as etapas elementares de um mecanismo de reação => 
tos das reações, dispositivos de detecção (a exemplo de (Seção 14.6). 

contadores de cintilação) podem ser utilizados para “ras O uso de radioisótopos é possível porque todos os 
trear" o radioisótopo enquanto ele se move do material isótopos de um elemento têm propriedades químicas 
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praticamente idênticas. Quando uma pequena quantida- 
de de um radioisótopo é misturada a isótopos naturais 
estáveis do mesmo elemento, todos os isótopos passam 
pelas mesmas reações juntos. O caminho do elemento é 
revelado pela radioatividade do radioisótopo. Visto que 
pode ser usado para seguir o caminho do elemento, o ra- 
dicisótopo é chamado de radiomareador. 


Reflita 


Você consegue pensar em um processo que não envolva de- 
“caimento radioativo e para o qual !4CO) teria comportamento 
diferente do CO)? 


O Aquimcacavia 
Os radiomarcadores têm ampla utilização ao atuarem como fer- 
ramentas de diagnóstico em medicina. A Tabela 21.6 lista 
alguns deles e seus usos, Esses radioisótopos são incorporados 
a um composto administrado ao paciente, geralmente por via 
intravenosa, O uso diagnóstico desses isótopos está baseado na 
capacidade de o composto radioativo localizar-se e concentrar. 
-se no órgão ou tecido sob investigação. O iodo-131, por exem- 
plo, tem servido para testar a atividade da glândula tiroide. 
Essa glândula é o único lugar em que o iodo é incorporado de 
forma significativa no corpo. O paciente toma uma solução de 
Nal que contém iodo-131, mas apenas em uma pequena quan- 
tidade para que a pessoa não receba uma dose prejudicial de ra- 
dioatividade. Um contador Geiger colocado próximo à tireoide, 
na região do pescoço, determina sua capacidade de absorver o 
lodo, Uma tireoide normal absorverá cerca de 12% do iodo em 
algumas horas. 

As aplicações médicas dos radiomarcadores também são ilus- 
tradas pela tomografia por emissão de pósitrons (PET), usa- 
da para diagnóstico clínico de muitas doenças. Nesse método, 
compostos contendo radionuclídeos que decaem por emissão 
de pesitrons são injetados em um paciente, Esses compostos 
são escolhidos para permitir o monitoramento do fluxo de san- 
gue, oxigênio e taxas metabólicas de glicose, além de outras. 
funções biológicas, por parte dos pesquisadores. Alguns dos 
trabalhos mais interessantes envolvem o estudo do cérebro, que 
depende da glicose para a maior parte de sua energia. Varia- 
ões na forma como esse açúcar é metabolizado ou usado pelo 
cérebro podem sinalizar uma doença, como câncer, epilepsia. 


APLICAÇÕES MÉDICAS DE RADIOMARCADORES 


O composto a ser detectado no paciente deve ser marcado com 
um radionvclídeo, que é um emissor de pósitrons. Os nucli- 
eos mais utilizados são carbono-L1 (ty = 204 min), Nor-18 
(hs = 110 min), oxigênio-15 (a = 2 min) e nitrogênio-13 (ty = 
10 min). A glicose, por exemplo, pode ser marcada com car- 
bono-11. Como as meias-vidas de emissores de pósitrons são 
muito curtas, elas devem ser geradas in loco, utilizando um 
‘ciclotron, e o químico deve incorporar rapidamente o radionu- 
clígeo à molécula de açúcar (ou outra apropriada) e injetar o 
composto de imediato. O paciente é colocado em um aparelho. 
que mede a emissão de pósitroas e constrói uma imagem com- 
pstadorizada do órgão no qual se localiza o composto emissor. 
Quando o elemento sofre decaimento, o pósiiron emitido co- 
lide rapidamente com um elétron. O pósitron e o elétron são 
aniquilados na colisão, produzindo dois raios gama que se mo- 
vem em sentidos opostos. Os raios gama são detectados por um 
anel envolvente de contadores de cintilação (Figura 21.10). 
Uma vez que os raios se movem em sentidos opostos, mas fo- 
ram gerados no mesmo local e simultaneamente, é possível 10- 
calizar com precisão no corpo o ponto em que o isótopo radio- 
ativo passou por decaimento, A natureza dessa imagem fornece 
pistas sobre a presença de uma doença ou outra anormalidade € 
ajuda os médicos a entenderem como determinada doença afeta 
o funcionamento do cérebro. Por exemplo, as imagens mostra- 
das na Figura 21.11 revelam que os níveis de atividade em 
cérebros de pacientes com doença de Alzheimer são diferentes 
dos níveis em pessoas sem a doença. 


doença de Parkinson ou esquizofrenia. Exercícios relacionados: 21.55, 21.56, 21.82, 21.83 
Tabela 21.6 Alguns radionuclídeos usados como radiomarcadores. 
Nudlídeo Melavida Area estudada do corpo 
1080131 Botdas  Treode 
Feno 59 saSdas  Glóbuosvemelhos 
Fósforo 32 M36as  Obos figado, tumores 
Tecnécoss? 6Ohoas Coração ossos, fiado e pulmões 
750201 Taboas Coração, artérias 
E MBhoas — Sistemaciculaório 


“O ço do cn na verdade um to spc de TETA Carado cm, eme inda 


ço messi 


Figura 21.10 Representação esquemática de um scanner de 
tomografia por emissão de pósitros (PEN). 
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Discreto 
comprometimento 
cognitivo 


Doença de 


Pora Alzheimer 


Figura 21.11 Imagens de tomografia por emissão de 
pésitrons (PET) que mostram niveis do metabolismo da glicose 
mo cérebro, As cores verme é amarela mostam nivea mais elevados. 
e metabolsmo da glicose 


21.6 | VARIAÇÕES DE ENERGIA EM 
REAÇÕES NUCLEARES 


Por que as energias associadas às reações nucleares 
são altas, de modo que em muitos casos as ordens de 
grandeza são maiores do que as associadas às reações quf- 
micas não nucleares? A resposta a essa pergunta começa 
com a célebre equação de Einstein da teoria da relativida- 
de, que relaciona massa e energia: 

E=mo 121.22) 

Nessa equação, E representa energia, m é a massa, e 
e, a velocidade da luz, 2,9979 X 10º m/s. Segundo essa 
equação, massa e energia são equivalentes e uma pode 
ser convertida na outra. Se um sistema perde massa, ele 
também perde energia, se ganha massa, ele também ga- 
nha energia. Como a constante de proporcionalidade en- 
tre energia e massa, €?, é um número bem alto, até mes- 
mo pequenas variações de massa são acompanhadas por 
grandes variações de energia. 

As variações de massa nas reações químicas são mui- 
to pequenas para serem detectadas facilmente. Por exem- 
plo, a variação de massa associada à combustão de um 
mol de CH, (processo exotérmico) é -9,9 X 10° g. Por 
ser a variação de massa tão pequena, é possível tratar as 
reações químicas como se as massas fossem conservadas 
co (Seção 2.1) 

As variações de massa e as variações de energia asso- 
ciadas às reações nucleares são muito maiores do que as 
das reações químicas. Por exemplo, a variação de massa 
seguinte ao decaimento radioativo de 1 mol de urânio-238 


é 50 mil vezes maior que aquela para a combustão de 
CHa. Vamos examinar a variação de energia para essa re- 
ação nuclear: 


“BU — Th + iHe 


As massas dos núcleos são ?%3}U; 238,0003 uma; 38h, 
233,9942 uma; e $He, 4,0015 uma. A variação de massa, 
Am, representa a massa total dos produtos menos a massa 
dos reagentes. A variação de massa para o decaimento de 
1 mol de urânio-238 pode, então, ser expressa em gramas: 


233.9942 g + 40015 g — 238,0003 g = — 0,0046 g 


O fato de o sistema ter perdido massa indica que o 
processo é exotérmico. Todas as reações nucleares espon- 
tâncas são exotérmicas. 

A variação de energia por mol associada a essa rea- 
sãoé 


AE = A(me) 
= (2.9979 x 10 m/s)? coooa (Taar) 
Z 
= 41x 1088 = six 10 


E 


Observe que Am é convertida em quilogramas, uni- 
dade SI de massa, para obter AE em joules, unidade SI 
de energia. O sinal negativo da variação de energia indica 
que a energia é liberada na reação — nesse caso, mais de 
400 bilhões de joules por mol de urânio! 


) EXERCÍCIO RESOLVIDO 21.8 


Cálculo da variação de massa em uma reação nuclear 
Quanta energia é dispendida ou ganha quando um mol de cobalio-60 sofre decaimento beta: $8Co — $]Ni-+-Je?A massa de 
um átomo SC é 59,933819 uma e de um átomo $9Ni é 59.930788 uma. 


1 967 
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SOLUÇÃO 

Analise Devemos calcular a variação de energia em uma rea- 
ção nuclear. 

Planeje Em primeiro lugar, devemos calcular a variação de 
massa no processo, Temos as massas atômicas, mas precisamos 
das massas dos núcleos na reação. Vamos fazer esse cálculo. 
considerando as massas dos elétrons que contribuem para as 
massas atômicas, 

Resolva Um átomo de $iCo tem 27 elétrons. A massa de um 
elétron é 5 4858 x 1074 uma. (Veja a lista de constantes funda- 
mentais na contracapa final deste livro.) Subtraímos a massa 
dos 27 elétrons da massa do diomo de Co para determinar a 
massa do melo de $9Co: 


59,933819 uma — (2745.4858 x 104 uma) 
= 59,919007 uma (ou 59,919007 g/mol) 


Analogamente, para $ÊNi, a massa do núcleo é: 


59,930788 uma — (2845.4858 x 10"* uma) 
= 89,915428 uma (ou 59,915428 g/mol) 


A variação de massa em uma reação nuclear é a massa total 
dos produtos menos a massa dos reagentes: 


“Sm = massa do elétron + massa do núcleo de $Ni 
= massa do núcleo de $iCo = 0,0054858 uma 
+ 59915428 uma — S9,919007 uma = —0,003030 uma 


Portanto, quando um mol de cobalto-60 decai, 


Am =-0,003030 g 


Como a massa diminui (Am < 0), a energia é liberada (AE < 0). 
A quantidade de energia liberada por mol de cobalto-60 é calcu- 
tada pela Equação 21.22: 
sE=Cam 
1kg 
= 29X mitose (oe) 


kent 


= 228 x ERE m -a723 x 100 


Para praticar: exercício 1 
A reação nuclear que alimenta o gerador termelétrico de ra- 
P mostrado na figura de abertura deste capítulo é 
Hipu — FU + $He. As massas atômicas do plutônio-238 
é do urânio-234 são 238.049554 uma e 234,040946 uma, 
respectivamente. A massa de uma partícula alfa é 4,001506 
uma. Quanta energia em KJ é liberada quando 1,00 g de plutd- 
nio-238 decai para urânio-24? 

Ca) 2.27 X MOP KJ (b) 2,68 10° 1 (e) 3,10X 10° KJ (0) 3,15% 
NOÉ (e) 737x 10% 


Para praticar: exercicio 2 
A emissão de pósitron do "'C, '}JC — ']B + Je ocorre com 
liberação de 2,87 x 10"! J por mol de !C, Qual é a variação 
de massa por mol de "C nessa reação nuclear? As massas de 
1B e HC são 1,009305 e 11,011434 uma, respectivamente. 


ENERGIAS DE LIGAÇÃO NUCLEAR 


Na década de 1930, cientistas descobriram que as mas- 
sas dos núcleos são sempre menores do que as massas de 
cada núcleon do qual são compostos. Por exemplo, o núcleo. 
do hélio-4 (uma partícula alfa) tem massa de 4,00150 uma. 
A massa de um próton é 1,00728 uma, e a de um nêutron, 
1.00866 uma. Logo, dois prótons e dois nêutrons têm mas- 
sa total de 4,03188 uma: 

Massa de dois prótons = 2(1,00728 uma) = 2,01456 uma 
Massa de dois nêutrons = 2(1,00866 uma ) = 2,01732 uma 
Massa total = 4,03188 uma 


A massa de cada nûcleon é 0,03038 uma maior que a 
massa do núcleo de hélio-4: 
Massa de dois prótons e dois nêutrons = 4,03188 uma 
Massa do núcleo de $He = 400150 uma 
Diferença de massa Am = 0,03038 uma 


A diferença de massa entre um núcleo e os seus nú- 
cleons constituintes é chamada defeito de massa. Sua ori- 
gem é entendida facilmente se considerarmos que a energia. 


deve ser adicionada ao núcleo para quebrá-lo em prótons © 
nêutrons separados: 


Energia + {He — 21H + 2)n 


Segundo a relação de Einsten, a adição de energia a 
um sistema deve ser acompanhada por um aumento pro- 
porcional na massa. À variação de massa para a conversão 
de hélio-4 em núcicons separados é Am = 0,03038 uma. 
Assim, a energia necessária para esse processo é: 


121.23) 


AE= Am 
= (29979 x 10 m /5)?(0,03038 uma) 
(e iris) 
64122 X 10” uma / \ 1.000 g, 
=454 x 1023 
A energia necessária para separar um núcleo em seus 
núcleons é chamada energia de ligação nuclear. A Ta- 


bela 21.7 compara o defeito de massa e a energia de 
ligação nuclear para três elementos. 
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Tabela 21.1 Defeito de massa e energias de ligação para très núcieos. 


Massade — Massadecada Defeitode  Energiade Energia de ligação 
Núcleo núcleo (uma) núcicon (uma) massa (uma) ligação) — por núcieon (1 
fe 400150 403188 003038  asaxio 113x107 
Hre 55.92068 56,4914 asg 79x0 axi? 
Ziu 23800031 23983451 1530 289x axo 


Reflita 


A massa de um átomo de ferro-56 é 55,93494 uma. Por que 
esse número difere da massa do núcleo dada na Tabela 21.7? 


Os valores das energias de ligação por núcleo podem 
ser usados para comparar as estabilidades de diversas com- 
inações de núcleons (como dois prótons e dois nêutrons 
arranjados como $He ou 2 jH. A Figura 21,12 mostra um 
gráfico da energia de ligação por núclcon contra o número 
de massa, Em primeiro lugar, a energia de ligação média 
por núcleon aumenta em magnitude à medida que o número 
de massa aumenta, atingindo 1,4 X 10 !2 J para os núcleos. 
cujos números de massa estão na vizinhança do ferro-S6. A 
seguir, ela diminui lentamente até aproximadamente 1,2 x 
10123 para núcleos muito pesados. Essa tendência indica 
que os núcleos de números de massa intermediários estão 
mais fortemente ligados (e, portanto, mais estáveis) do que 
os com números de massa menores ou maiores. 

Essa tendência tem duas consequências significativas: 
a primeira é que os núcleos mais pesados ganham esta- 
bilidade e, por isso, liberam energia se fragmentados em 
dois núcleos de tamanho médio. Esse processo, conhecido 
como fissão, é usado para gerar energia em usinas nucle- 
ares, Em segundo lugar, por conta do aumento acentuado 
observado no gráfico para pequenos valores de números de 
massa, quantidades ainda maiores de energia são liberadas 


Energia de ligação por nócleo (107123) 


100 
Número de massa, 


150 


20 


se esses núcleos muito leves são combinados, ou fundidos, 
para originar núcleos mais massivos, Esse processo de fu- 
são representa o processo crucial para a produção de ener- 
gia no Sol e em outras estrelas. 


Reflita 


A fusão de dois núdieos estáveis com números de massa na 
casa do 100 poderia ser um processo que libera energia? 


21.7 | ENERGIA NUCLEAR: FISSÃO 


As usinas nucleares comerciais c a maioria das for- 
mas de armamento nuclear dependem do processo de 
fissão nuclear para as suas operações. A primeira fissão 
nuclear descoberta foi a do uránio-235. Esse núcleo, bem 
como os de urânio-233 e plutônio-239, sofrem fissão 
quando atingidos por um nêutron que se move lentamente 
(Figura 21.13).* 

Um núcleo pesado pode ser dividido de diversas manei- 
ras. Duas delas para a divisão do núcleo de uránio-235 são: 


A res Bu an 
> Ma + Sir + Sja 


maa 
int HU 
pias) 


Aumento da estabilidade —— 


Figara 21.12 Energias de ligação nuclear 
A ereçã de Igação mia por nide, inicialmente, 
aumenta à mea que o número de massa aumenta 
e emseguda minui lentamente Por causa dessas, 
tendência, a es de núdeos leves e a fsão de 


250 núcleos pesados são processos exotérmicos. 


* Outros núcleos pesados podem ser induzidos à fissão. Entretanto, esses wès sã os únicos de importância prática. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é a relação entre a soma dos números de massa nos dois lados desta reação? 


Figura 21.13 Fissão do urânio-235, Es é 
mus padres de asd. Nesta reação 3,5 x 10 


São Keraos peio núcleo de U que é dio. 


apenas undos 


Te ererga 


Os núcleos produzidos nas equações 21.24 e 21.25 — 
chamados produtos de fissão — são radioativos e sofrem 
mais decaimento nuclear, Mais de 200 isótopos de 35 ele- 
mentos distintos foram descobertos entre os produtos da 
fissão do urânio-235, a maioria dos quais são radioativos. 

Néutrons que se movem lentamente são necessários 
em uma fissão porque esse processo envolve absorção 
inicial do nêutron pelo núcleo. O núcleo mais maciço re- 
sultante costuma ser instável e sofre fissão espontânea. 
Néutrons rápidos tendem a ricochetear no núcleo, provo- 
cando pouca fissão, 

Note que os coeficientes dos nêutrons produzidos nas 
equações 21.24 e 21.25 são 2e 3. Em média, 2,4 nêutrons. 
são produzidos por fissão de urânio-235. Se uma fissão 
produz dois nêutrons, estes podem gerar duas fisões adi- 
cionais, cada qual resultando em dois nêutrons. Dessa for- 
ma, os quatro nêutrons liberados podem produzir quatro 
fissões, € assim por diante, conforme a Figura 21.14. O 
número de fissões e a energia liberada sofrem rápido in- 
cremento, e, se o processo não for controlado, o resultado. 
é uma explosão violenta. As reações que se multiplicam 
dessa maneira são conhecidas como reações em cadeia. 

Para que uma reação de fissão em cadeia ocorra, a 
amostra do material físsil deve ter certa massa mínima. 
Caso contrário, os nêutrons escapam da amostra antes. 
de atingir outros núcleos e provocar fissão adicional. A 
quantidade mínima de material físsil, suficiente para 
manter a reação em cadeia com velocidade constante de 
fissão, é chamada de massa crítica. Quando há massa 
crítica de material, em média um nêutron de cada fissão é 
subsequentemente eficaz na produção de outra fissão, e a 
fissão continua a uma velocidade constante e controlável. 
A massa crítica do urânio-235 é aproximadamente 50 kg 
para uma esfera do metal* 

Se mais do que uma massa crítica de material físsil es- 
tiver presente, poucos nêutrons vão escapar. Assim, a rea- 
ção em cadeia multiplica o número de fissões, podendo le- 
var a uma explosão nuclear. Uma massa superior à crítica. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se a seguinte figura fosse estendida para mais uma geração 
para baixo, quantos nèutrons seriam produzidos? 


Núcleo 


da fissão 


Figura 21,14 Reação de fusão em cadeia, 


é denominada massa supererítica. O efeito da massa em 
uma reação de fissão é ilustrado na Figura 21.15. 

A Figura 21.16 mostra a representação esque- 
mática da primeira bomba atômica usada em guerra, 
de codinome Little Boy, que foi jogada em Hiroshima, 
no Japão, em 6 de agosto de 1945. A bomba continha 
cerca de 64 kg de urânio-235, separado do urânio-238 
não físsil primariamente por difusão gasosa de hexaflu- 
oreto de urânio, UF «== (Seção 10.8). Para desencadear 
a reação de fissão, duas massas suberíticas de urânio-235 
são unidas por meio de explosivos químicos. Essa com- 
binação forma uma massa supercrítica, que leva a uma 
reação em cadeia rápida e sem controle e, finalmente, uma 
explosão nuclear. A energia liberada pela bomba jogada 
em Hiroshima era equivalente à energia liberada por 
16 mil toncladas de TNT (por isso, chamada de bomba 


O valor exato da massa crítica depende da forma da subntância radioativa. A mansa critica pode ser reduzida, caso o radoinótoo esteja emolto 


poe um material que reflita alguns nêutrons. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual destes cenários de crticidade — subertico, critico ou supercritico — é desejável em uma usina nuclear que gera eletricidade? 


Massa suberítica Massa crítica 
Taxa de perda de nêutrons Taxa de perda de nêutrons. 
> taxa de criação de = taxa de criação de 
nêutrons por fissão. nêutrons por fissão. 


Massa supercrítica 
Taxa de perda de nêutrons 
< taxa de criação de 
burn por fissão 


Figura 21.15 Fissão nuclear 
subertica, critica e supercritica. 


de 16 quilotons). Infelizmente, o projeto básico de uma 
bomba atômica com base na fissão é bastante simples e 
os materiais físeis são potencialmente disponíveis para. 
qualquer país que tenha um reator nuclear, A combina- 
ção da simplicidade no projeto com a disponibilidade 
dos materiais gerou preocupações internacionais sobre a 
proliferação de armas atômicas. 


REATORES NUCLEARES 


Usinas nucleares utilizam fissão nuclear para gerar 
energia. O núcleo de um reator nuclear comum consiste 
em quatro componentes principais: elementos combustí- 
veis, bastões de controle, um moderador e um refrigerante 


convencional é usado para uni 
as massas subrticas e formar 
uma massa supercíica 


oLHanDo pe Perto REINER 


A fisão de urânio-235 oi atingida pela primeira vez no final 
da década de 1930, por Enrico Fermi e seus colegas em Roma, 
é pouco depois disso por Ouo Hahn e seus colaboradores, em 
Berlim. Ambos os grupos tentavam produzir elementos transu- 
ránicos. Em 1938, Haha identifico o bário entre seus produtos 
de reação, mas ficou intrigado com essa observação e duvidos 
da identificação, porque a presença desse elemento químico era 
muito inesperada. Ele enviou uma cata detalhando seus experi- 
mentos a Lise Meitner, uma antiga colaboradora, que tinha sido 
forçada a deixar a Alemanha em razão do antissemitismo do 
Terceiro Reich e se estabelecera na Suécia. Ela suspeitou que 
o experimento de Hahn indicava a ocorrência de um novo pro- 
cessa nuclear em que o urânio-235 se dividia. Ela chamou esse 
processo de fissão nuclear. 


Meitner escreveu sobre essa descoberta para seu sobrinho, Otto 
Frisch, um físico que trabalhava no Instituto Niels Bohr, em Co- 
penhagen, na Dinamarca. Ele repetiu o experimento, seguindo 
as observações de Hahn, e descobriu que quantidades muito 
elevadas de energia estavam envolvidas. Em janeiro de 1939, 
Meitner e Frisch publicaram um breve artigo descrevendo essa. 
mova reação. Em março de 1939, Leo Szilard e Walter Zinn da 
Universidade de Columbia descobriram que mais nêutrons são 
produzidos do que usados em cada fissão. Como vimos, isso 
provoca um processo de reação em cadeia. 

As noticias dessas descobertas e o reconhecimento do scu poten- 
cial uso em explosivos espalharam-se rapidamente na comuni- 
dade cientifica. Vários cientistas finalmente persuadiram Albert 
Einstein, o físico mais famoso da época, a escrever uma carta 
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para o Presidente Roosevelt explicando as implicações dessas 
descobertas, À carta de Einstein, escrita em agosto de 1939, des- 
tacava as possíveis aplicações militares da fissão nuclear e enfa- 
tizava o perigo que esse tipo de armamento implicaria, caso fosse 
desenvolvido pelos nazistas. Roosevelt julgou essencial que os 
Estados Unidos investigassem a possibilidade de viabilizar tais 
armas. Mais tarde, em 1941, foi tomada a decisão de construir 
uma bomba com base na reação de fissão. Um enorme projeto de 
pesquisa teve início, conhecido como Projeto Manhattan. 

Em 2 de dezembro de 1942, a primeira reação em cadeia de 
fissão artificial autossustentável foi atingida em uma quadra de 
squash abandonada, na Universidade de Chicago. Essa reali- 
zação levou ao desenvolvimento da primeira bomba atômica, 
no Laboratório Nacional de Los Alamos, no Novo México, em 
julho de 1945 (Figura 21,17). Em agosto de 1945, os Estados. 
Unidos jogaram bombas atômicas em duas cidades japonesas, 
Hiroshima e Nagasaki. Tinha início a era nuclear, ainda que de 
forma infelizmente destrutiva. Desde então, a humanidade tem 
lutado com o conflito entre o potencial positivo da energia mu- 
clear e seu aterrorizante potencial como uma arma. 


primário (Figura 21.18). O combustível é uma substância. 
físi, como o urânio-235. A ocorrência natural do isótopo 
de urânio235 é de apenas 0,7, muito baixa para sustentar 
uma reação em cadeia na maioria dos reatores. Consequen- 
temente, para uso em um reator, o teor de SU do combust- 
vel deve ser enriquecido em 3 a 5%. Os elementos combus- 
tíveis contêm urânio enriquecido na forma de pastilhas de 
UO; envoltos em tubos de zircônio ou aço inoxidável. 

Os bastões de controle são compostos de materiais 
que absorvem nêutrons, como o boro-10 ou uma liga de 
prata, Índio e cádmio, Esses bastões regulam o fluxo de 
nêutrons para manter a reação em cadeia autossustentável, 


do cionamento dos 
fiep 


Basies 
de controle 


|T Elementos 


combustiveis 


4 
BE: Figara 21.18 Dagama 
pinaes ds do nas de 

moderadorerefrigemmie mede Sga pesa 


Figura. 
durante a Segunda Guerra Mundial A prmera esploso nuclear 
restzada peio homem comeu em 16 de juo de 1945, no campo de proa 
Se Alamogordo, no Novo Méica. 


ao mesmo tempo em que evitam o superaquecimento do 
núcico do reator 

A probabilidade de um nêutron desencadear a fissão 
“de um núcleo de ™U depende da sua velocidade. Os que 
são produzidos por fissão têm altas velocidades (normal- 
mente acima de 10.000 km/s). A função do moderador é 
reduzir a velocidade dos nêutrons (a alguns quilômetros 
por segundo) de forma que possam ser capturados mais 
facilmente pelos núcleos fissionáveis. O moderador mais 
comum é água ou grafite. 

O refrigerante primário é uma substância que retira, 
“do núcleo do reator, o calor gerado pela fissão nuclear em 
cadeia. Em um reator de água pressurizada, que é o tipo 
mais comum de uso comercial, a água age simultanca- 
mente como o moderador e o refrigerante primário. 

O projeto de uma usina nuclear é praticamente igual 
ao de uma usina de energia que queima combustível fós- 
sil (exceto quando o queimador é substituído pelo núcleo 
de um reator). O projeto de usina nuclear apresentado na 
Figura 21.19, um reator de água pressurizada, é atual- 
mente o mais popular. O refrigerante primário passa pelo 
nócico do reator em um sistema fechado, minimizando 
a chance de que produtos radioativos possam escapar do. 
núcico. Como medida de precaução adicional, o reator é 
circundado por uma câmara de contenção para proteger 
os trabalhadores da usina e os residentes da vizinhança, 
bem como para protegê-lo de forças extemas. Após pas- 
sar pelo núcleo do reator, o refrigerante primário muito 
“quente atravessa um trocador de calor, em que grande par- 
te do calor é transferida para um refrigerante secundário, 
convertendo o último ao vapor de alta pressão, usado para 


* O nóeleu do reator não vas atingir aveia supereriticos e explodir com a violência de uma bomba atômica porque a concentração de 
urânio-298 é muit baixa. Entretanto, se houver superaquecimento do núcico, poderá ocorrer etrago suficiente e liberação de materiais 


radioativos no meio ambiente 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Por que os projetos de energia nuclear estão sempre localizados perto de grande volume de água? 


primário (H,0) 


Refrigerante secundário (H,0) 


Figura 21.19 Projeto básico de 
uma usina nuclear com reator de 
água pressurizada. 


acionar uma turbina. O refrigerante secundário é, então, 
condensado por transferência de calor para uma fonte ex- 
tema de água, como um lago ou rio. 

Cerca de dois terços dos reatores comerciais são re- 
atores de água pressurizada, mas existem diversas va- 
riações desse projeto básico, cada qual com vantagens. 
e desvantagens. Um reator de água fervente gera vapor 
por meio da ebulição do refrigerante primário, tomando 
desnecessário o uso de um refrigerante secundário. Reato- 
res de água pressurizada e de água fervente são referidos 
coletivamente como reatores de água leve, porque usam 
H:O como moderador e refrigerante primário. Já um rea- 
tor de dgua pesada usa D:O (D = deutério, °H) como 
moderador e refrigerante primário, enquanto um reator 
refrigerado a gás utiliza um gás, normalmente CO; como 


refrigerante primário, e grafite como moderador. O uso 
de D20 e grafite como moderadores tem a vantagem de 
ambas as substâncias absorverem menos nêutrons do que 
H;0. Consequentemente, o combustível de urânio não 
precisa sertão enriquecido. 

Em um reator de leito de esferas de alta temperatura, 
os elementos combustíveis são esferas (pebbles) do tama- 
nho aproximado de uma laranja (Figura 21.20). Essas 
esferas são feitas de grafite, que atuam como o moderador, 
e milhares de minúsculas partículas de combustível são in- 
seridas em cada uma delas. Cada partícula de combustível 
representa um núcleo de material físsil, normalmente 5U 
na forma de UO», cercado por carbono e revestido por um 
material cerâmico, como SiC. Centenas de milhares dessas 
esferas são compactadas sem muita pressão no núcleo do 


Gafie Careto 
desilicio 
Cápsula de grafite Tampão de 
carbono poroso 
Particulas 
d de combustivel 
apas A imagem à direita é uma microscopia 
Cote transvenal Particula de combustivel revestida cad una panikula de const 
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reator, de modo que gás hélio flua por meio delas, agindo. 
como refrigerante primário. O núcleo do reator opera em 
temperaturas consideravelmente mais elevadas do que em 
um reator de água leve, aproximando-se de 950 °C, Um rea- 
tor de leito de esferas não está sujeito à explosões de vapor 
€ não precisa ser desligado para reabastecimento. Engenhei- 
tos podem remover as esferas gastas do fundo do núcleo 
do reator e adicionar outras novas pelo topo. Esse projeto 
é relativamente recente e ainda não está em uso comercial. 


RESÍDUOS NUCLEARES 


Os produtos da fissão que se acumulam à medida que 
o reator opera reduzem sua eficiência pela captura de nêu- 
trons, Por essa razão, os reatores de uso comercial preci- 
sam ser paralisados periodicamente para que o combus- 
tível nuclear possa ser trocado ou reprocessado. Quando 
removidos do reator, os elementos combustíveis são ini- 
cialmente muito reativos. O plano original era que fossem 
estocados por vários meses em reservatórios na própria 
área do reator, permitindo assim o decaimento de núcleos 
radioativos de vida curta. Seriam, então, transportados em 
recipientes protegidos para usinas de reprocessamento, 
onde o combustível não gasto seria separado dos produtos 
de fissão, Entretanto, esse tipo de usina tem passado por 
dificuldades operacionais, e existe intensa oposição ao 
transporte de resíduos nucleares por rodovias e ferrovias. 
dos Estados Unidos. 

Ainda que as dificuldades de transporte possam ser 

superadas, o alto nível de radioatividade do combustível 
gasto toma o reprocessamento uma operação perigosa. 
Atualmente, os elementos combustíveis gastos são manti- 
dos em depósitos na própria área dos reatores nos Estados 
Unidos, mas reprocessados em países como França, Rós- 
Reino Unido, Índia e Japão. 
A armazenagem de combustível nuclear gasto repre- 
senta um grave problema porque produtos de fissão são 
extremamente radioativos. Estima-se que sejam necessá- 
rias 10 meias-vidas para que sua radioatividade atinja ní- 
veis aceitáveis à exposição biológica. Com base na meia- 
«vida de 28,8 anos do estrôncio-0, um dos produtos de 
vida mais longa e de maior periculosidade, os resíduos de- 
vem ser estocados por 300 anos. O plutônio-239 é um dos 
derivados presentes em elementos combustíveis gastos e 
formado pela absorção de um nêutron pelo urânio-238, 
seguido por duas emissões beta sucessivas. (Lembramos. 
que a maior parte do urânio nos elementos combustíveis € 
urânio-239.) Se os elementos forem reprocessados, o plu- 
tônio-238 será amplamente recuperado porque poderá ser 
usado como combustível nuclear. Caso contrário, a arma- 
zenagem deve ocorrer por um período muito longo, uma 
vez que o plutônio-239 tem meia-vida de 24 mil anos. 

Um reator regenerador rápido oferece uma altemativa 
para obter mais potência de fontes de urânio e talvez re- 
duzir resíduos radioativos. Esse tipo de reator é chamado 
dessa maneira por criar mais material fissil do que o con- 
sumido (breed). O reator opera sem um moderador; isso 


significa que os nêutrons utilizados não são desacelerados. 
Para capturar os nêutrons rápidos, o combustível deve ser 
altamente enriquecido, tanto com urânio-235 quanto com 
plutônio-239. À água não servirá como refrigerante primá- 
rio porque moderaria os nêutrons; por isso, utiliza-se um 
metal líquido, normalmente o sódio. O núcleo é cercado 
por um manto de uránio-238 que captura os nêutrons que 
escapam do núcleo, produzindo plutônio-239 nesse proces- 
so, O plutônio pode ser separado depois por reprocessa- 
mento e utilizado como combustível em um ciclo futuro, 

Uma vez que os nêutrons rápidos são mais eficazes 
no decaimento de muitos nuclídeos radioativos, o mate- 
rial separado do urânio e do plutônio durante o reproces- 
samento é menos radioativo do que os resíduos de outros. 
reatores. No entanto, a geração de níveis relativamente 
elevados de plutônio combinada à necessidade de repro- 
cessamento representa um problema em relação a não 
proliferação nuclear. Assim, fatores políticos associados. 
a preocupações crescentes com a segurança e custos ope- 
racionais mais elevados tomam bastante raros os reatores 
regeneradores rápidos. 

Um número considerável de pesquisas tem sido 
dedicado a uma destinação final segura de resíduos ra- 
Sioativos. No momento, as possibilidades mais atrativas. 
parecem ser a formação de vidro, cerâmica ou rochas 
sintéticas a partir dos dejetos, como meio de imobilizá- 
«los. Esses materiais sólidos seriam, então, colocados em 
recipientes de alia resistência à corrosão e durabilidade, 
sendo enterrados em grande profundidade, O Departa- 
mento de Energia dos Estados Unidos havia designado a 
Yucca Mountain, em Nevada, como um possível local de 
descarte, e as obras no local seguiam em ritmo intenso. 
Entretanto, em 2010, o projeto foi suspenso por questões. 
tecnológicas e políticas. A solução no longo prazo para a 
armazenagem de resíduos nucleares nos Estados Unidos. 
continua incerta. Independentemente da resolução final, 
“deverão existir garantias de que os sólidos e os seus reci- 
picntes não vão rachar em razão do calor gerado pelo de- 
caimento nuclear, permitindo que a radioatividade chegue. 
aos poços de águas subterrâneas. 

Apesar de tantas dificuldades, a energia nuclear vem 
recuperando sua condição como fonte de energia. A preo- 
cupação com as alterações climáticas causadas pela esca- 
lada dos níveis de CO; na atmosfera «= (Seção 18.2) tem 
intensificado o apoio à energia nuclear como importante 
fonte de energia no futuro. O aumento da demanda por 
energia em países de rápido desenvolvimento, em espe- 
cial a China, provocou um pico de construção de novas 
usinas nucleares nessas partes do mundo. 


21.8 | ENERGIA NUCLEAR: FUSÃO 
Energia é produzida quando núcleos leves são fun- 


didos em núcleos mais pesados. Reações desse tipo são 
responsáveis pela energia produzida pelo Sol. Estudos 


espectroscópicos indicam que o Sol é composto por 73% 
de H, 26% de He e apenas 1% de todos os outros elemen- 
tos, Entre os vários processos de fusão que se acredita 
ocorrer, podemos listar os seguintes: 


JH + JH — qu + de 121.26) 
JH + H — He 22m 
JHe + JHe — {He + 2]H 121.28) 
He + IH — $He + sfe 121.29) 


A fusão é uma alternativa atrativa como fonte de ener- 
gia por causa da disponibilidade de isótopos mais leves 
na Terra e porque, de modo geral, os produtos da fusão 
não são radioativos, Apesar disso, atualmente, a fusão não 
é usada para gerar energia. O problema é que, para que 
ocorra a fusão de dois núcleos, são necessárias temperatu- 
ras e pressões extremamente altas para superar a repulsão 
eletrostática entre os núcleos. Por isso, as reações de fusão 
também são conhecidas como reações termonucleares. 
A temperatura mais baixa requerida para qualquer fusão é 
de aproximadamente 40,000.000 K, necessária para fundir 
deutério e tritio; 

{H + IH — die + ja 121.30) 

Temperaturas altas assim têm sido atingidas quan- 
do se usa uma bomba atômica para o processo de 
fusão, Trata-se do princípio operacional de uma bomba 
termonuclear ou de hidrogênio. Entretanto, essa aborda- 
gem é obviamente inaceitável para uma usina geradora 
de energi: 

Inúmeros problemas devem ser solucionados antes 
que a fusão possa se tornar uma fonte de energia prática. 
Além das altas temperaturas necessárias para iniciar a rea- 
ção, existe a questão de restringir a reação. Nenhum ma- 
terial estrutural conhecido é capaz de resistir às enormes. 
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temperaturas necessárias à fusão. As pesquisas têm foca- 
do o uso de aparelhos chamados tokamak, que utilizam 
campos magnéticos fontes para conter e aquecer uma re- 
ação. Temperaturas de aproximadamente 100.000.000 K 
têm sido atingidas em um tokamak, mas os pesquisadores. 
ainda não conseguiram gerar mais energia do que a con- 
sumida por um período sustentado de tempo. 


21.9 | RADIAÇÃO NO MEIO 
AMBIENTE ENOS 
SISTEMAS VIVOS 


Somos continuamente bombardeados por radiação de 
fontes naturais e artificiais. Estamos expostos às radia- 
ções infravermelha, ultravioleta e visível provenientes do 
Sol; micro-ondas dos fomos de micro-ondas; raios X de 
vários procedimentos médicos; e radioatividade de ma- 
teriais naturais (Tabela 21.8). É necessária a compre- 
ensão das diferentes energias dessas várias espécies de 
radiação para entender seus vários efeitos sobre a matéria. 

Quando a matéria absorve radiação, esta energia pode. 
provocar excitação ou ionização dos átomos na matéria. 
De modo geral, a radiação que provoca ionização, cha- 
mada radiação ionizante, é muito mais prejudicial aos 
sistemas biológicos do que aquela que não provoca ioni- 
zação, Esta, chamada radiação não ionizante, costuma 
ser de menor energia, como a radiação eletromagnética 
de radiofrequência «= (Seção 6.7), ou nêutrons que se 
movem lentamente, 

Muitos tecidos vivos contêm no mínimo 70% de água 
“em massa. Quando são irradiados, a maioria da energia da 
radiação é absorvida pelas moléculas de água. Portanto, 
é comum definir a radiação ionizante como a que pode 
ionizar a água, um processo que requer energia mínima 
de 1.216 kJ/mol. Os raios alfa, beta e gama (bem como os. 


“Tabela 21.8 Abundâncias médias e atividades de radionudiideos naturais * 


Potássiod0 RubldioB7 Tério232  Urânio-238 
Abundância elementar no sol (ppm) 28000 m 107 28 
Atividade no solo (Bag) so 102 a 35 
Concentração elementar no oceano (mg/l) 39 o 1x10? 0,0032 
Atividade no oceano (B/U) n on exi ooo 
Abundância elementar em sedimentos 17.900 - so 10 
oceánicos (ppm) 

Atividade em sedimentos oceânicas (Bgg) $00 - » n 
Atividade no corpo humano (Bo) 400 60 008 oa 


dos nal de cmg Rm Ene le Ped me Us, ee 3, 987, ee 163, 00, on Con 


on Rodas Procon 
ndash 21 pesso 21, ni os do wirio 138 


* Historicamente, uma arma nuclear baseada exclusivamente em um proseno de fissão para liberar energia é chamada de bomba atômica, enquar- 
to aquela que também libera energia por meio de uma reação de fosto é chamada de bomba de hidrogênio. 
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E 


Os elementos mais leves — hidrogênio e hélio, junto com quan- 
tidades muito pequenas de lítio e berilio — foram formados a 
partir da expansão do universo, logo após o Big Bang. Todos 
os elementos mais pesados devem sua existência a reações nu- 
cleares que ocorrem em estrelas. Porém, esses elementos mais. 
pesados não foram todos criados igualmente. Em nosso sistema 
solar, por exemplo, carbono e oxigênio são um milhão de ve- 
des mais abundantes do que Ito e boro, e mais de 100 milhões. 
de vezes mais abundante que o berflio (Figura 21.21)! Na 
verdade, entre os elementos mais pesados que o hélio, os mais 
abundantes são carbono e oxigênio. Trata-se de mais do que 
mera curiosidade acadêmica, dado o fato de que esses elemen- 
tos, junto com o hidrogênio, são os mais importantes para a 
vida na Terra. Agora, vamos analisar os fatores responsáveis. 
para a abundância relativamente alta de carbono c oxigênio 
no universo. 
Uma estrela nasce de uma nuvem de gás e pocira chamada de 
nebulosa. Sob condições adequadas, forças gravitacionais provo- 
cam o colapso da nuvem, e a densidade e a temperatura em seu 
núcleo sobem até se iniciar a fusão nuclear. Os núcleos de hidro- 
gênio são fundidos para formar derio, PH, e finalmente $He, 
por meio das reações apresentadas nas equações 21.26 a 21.29. 
Visto que fHe tem energia de ligação maior do que qualquer um 
de seus vizinhos imediatos (Figura 21.12), essas reações libe- 
ram enorme quantidade de energia. Esse processo, chamado de 
queima de hidrogênio, é o dominante pela maior parte do tempo. 
de vida de uma estrela. 
Quando o suprimento de hidrogênio de uma estrela está quase 
esgotado, várias mudanças importantes ocorrem à medida que 
a estrela entra na próxima fase de sua vida e transforma-se em 
uma gigante vermelha. À diminuição da fusão nuclear leva o nd- 
cleo à contração, desencadeando uma elevação na temperatura 
e na pressão do núcleo. Ao mesmo tempo, as regiões extemas 
se expandem e resfriam o suficiente para fazer a estrela emitir 
luz vermelha (por isso o nome gigante vermelha). Agora, a es- 
trela deve usar núccos de He como combustivel. A reação mais 
simples que pode ocorrer no nócieo rico em He — a fusão de 
duas partículas alfa para formar um núcleo de Be — realmente 
ocorre A energia de ligação por nóclcon para He € ligeiramen- 
te menor do que para Be, de modo que esse processo de fusto 
é ligeiramente endotérmico, O núcleo de fBe é altamente ins- 
tável (meia-vida de 7 X 107" s) e, assim, é desfeito quase que 
de imediato. No entanto, em uma pequena fração dos casos, um 
terceiro $He colide com um núcleo de {Be antes do decaimento, 
formando carbono- 12 durante o processo triplo alfa: 

{He + Se — Be 

ABe + {He — e 
Parte dos núcleos de !3C continuam a reagir com partículas alfa 
formando oxigênio-16: 


Re+ iHe — o 
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Essa etapa da fusão nuclear é chamada de queima de hélio. Ob- 
serve que o carbono, elemento 6, é formado sem a formação 
prévia dos elementos 3, 4 e 5, explicando em parte sua abun- 
dincia extraordinariamente baixa. O nitrogênio é relativamente 
abundante porque pode ser produzido a partir do carbono por 
uma série de reações envolvendo captura de prótons emissão 
de pósirons. 

A maioria das estrelas perde gradualmente calor e brilho à me- 
dida que o hélio é convenido a carbono e oxigênio, terminando 
sas vidas como ands brancas uma fase em que se tomam incri- 
veliment densas — de modo geral, cerca de um milhão de vezes 
mais densas que o Sol. A densidade extrema das ands brancas 
é acompanhada por temperaturas e pressões muito altas no nd- 
cleo, onde uma variedade de processos de fusão leva à síntese 
dos elementos do ncônio so enxofre. Essas reações de fusão são 
conhecidas coletivamente como queima avançada. 
Eventualmente, elementos progressivamente mais pesados são 
formados no núcleo até se tornarem predominantemente “Fe, 
como mostrado na Figura 21.22. Por esse ser um núcleo tio 
estável, a fusão adicional de núcleos mais pesados consome em 
vez de liberar energia. Quando isso acontece, as reações de fu- 
são que energizam a estrela diminuem, e forças gravitacionais 
imensas levam a um colapso drástico chamado de explosão de 
supemova. A captura de nêutrons, associada aos docaimentos 
radiotvos subsequentes nos momentos finais de tal estrela, é 
responsável pela presença de todos os elementos mais pesados 
que ferro e níquel. 

Sem esses eventos drásticos das supermovas na história passada. 
do universo, elementos mais pesados que nos são tão familiares, 
como prata, ouro, iodo, chumbo e urânio, não existiriam. 
Exerefeios relacionados: 21.73, 21.75 
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Figara 21.21 Abundôncia relativa de elementos 1-10 no 
sistema solar. Observe a escala logica utizada para o eito y. 


raios X e a radiação ultravioleta de alta energia) possuem 
energias acima dessa quantidade e são, consequentemente, 
formas de radiação ionizante. 

Quando a radiação ionizante passa pelos tecidos 
vivos, os elétrons são removidos das moléculas de água, 
formando fons H;O* altamente reativos. Um fon HzO* 
pode reagir com outra molécula de água para formar um 
fon HyO* e uma molécula neutra OH: 


HO! + HO — HO" + OH (2131) 

A molécula de OH € instável e altamente reativa, sendo 
classificada como um radical livre, uma substância com 
um ou mais elétrons desemparelhados, como pode ser visto- 
na estrutura de Lewis C-H). A molécula de OH tam- 
bém é chamada de radical hidroxil, e a presença do elé- 
tron desemparelhado costuma ser enfatizada ao escrever as 
espécies com um único ponto, “OH. Em células e tecidos, 
esses radicais podem atacar biomoléculas para produzir 
novos radicais livres, os quais, por sua vez, ainda atacam 
outras biomoléculas. Portanto, a formação de um único 
radical hidroxil via Equação 21.31 pode iniciar um grande 
número de reações químicas que, no fim, são capazes de 
romper as operações normais das células 

O estrago produzido pela radiação depende da: ati- 
vidade e da energia da radiação, tempo de exposição e se 
a fonte está dentro ou fora do corpo. Os raios gama são 
particularmente prejudiciais fora do corpo, porque pene- 
tram o tecido humano com facilidade, exatamente como 
os raios X. Assim, seus danos não estão limitados à pele. 
Por outro lado, muitos raios alfa são bloqueados pela pele, 
e os raios beta são capazes de penetrar apenas cerca de 
1 cm além da superfície da pele (Figura 21.23), Nenhum 
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Figura 21.22 Processos de fusão que 
acontecem em uma gigante vermelha pouco 
antes de uma explosão de supernova. 


IVA AJUDA DA FIGURA 


Por que os raios alfa são muito mais danosos quando a fonte de 
radiações está localizada dentro do corpo? 


Pele 


[Am 
Ki 


osé 
Figura 21.23 Habilidades relativas de 
penetração da radiação alfa, beta e gama, 


deles é tão perigoso quanto os raios gama, a menos que, de 
alguma forma, a fonte de radiação penetre no corpo. Den- 
tro do corpo, os raios alfa são especialmente perigosos, 
porque transferem facilmente suas energias aos tecidos 
vizinhos, provocando dano considerável. 

De modo geral, os tecidos mais prejudicados pela 
radiação são os que se reproduzem rapidamente, como a 
medula óssea, os tecidos formadores de sangue e os nódu- 
los linfáticos, O principal efeito da exposição prolongada a 
baixas doses de radiação é o câncer, doença causada pelo 
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dano ao mecanismo que regula o crescimento das células, 
induzindo-as a se reproduzirem de maneira incontrolável. 
A leucemia, caracterizada pelo crescimento excessivo dos 
glóbulos brancos, provavelmente é o principal tipo de cân- 
cer associado à radiação. 

A respeito dos efeitos biológicos da radiação, é im- 
portante determinar se algum nível de exposição é seguro. 
Infelizmente, somos frustrados nas tentativas de estabele- 
cer padrões realístcos, porque não entendemos plenamen- 
te os efeitos da exposição por longos períodos à radiação. 
Cientistas preocupados em estabelecer padrões saudáveis 
têm usado a hipótese de que os efeitos da radiação são 
proporcionais à exposição. Supõe-se que qualquer quan- 
tidade de radiação provoque algum risco finito de lesão, e 
os efeitos de altas taxas de dosagem são extrapolados para 
doses mais baixas, Entretanto, alguns cientistas acreditam 
que existe um limite abaixo do qual não existem riscos na 
radiação, Até que evidências cientificas nos permitam de- 
cidir sobre a matéria com alguma confiança, é mais seguro 
supor que mesmo níveis baixos de radiação apresentam 
certo perigo. 


DOSES DE RADIAÇÃO 

Duas unidades costumam ser usadas para medir a 
quantidade de exposição à radiação. O gray (Gy), uni 
dade SI de dose absorvida, corresponde à absorção de 1 J 
de energia por quilograma de tecido. O rad (dose absor- 
vida de radiação) corresponde à absorção de 1 x 10° J 
de energia por quilograma de tecido. Portanto, 1 Gy = 
100 rads. O rad é a unidade mais utilizada na medicina. 

Nem todas as formas de radiação provocam danos 
aos materiais biológicos com a mesma eficiência, ainda 
que ocorra o mesmo nível de exposição. Um rad de radia- 
ção alfa, por exemplo, pode ser mais prejudicial do que 
um rad de radiação beta. Para corrigir essas diferenças, a 
dose de radiação é multiplicada por um fator que mede o 
dano biológico relativo, causado pela radiação. Esse fator 
de multiplicação é conhecido como efetividade biológica 


Exposição média anual (mrem) 


relativa, EBR, e equivale a aproximadamente 1 para a ra- 


diação gama e beta, e 10 para a radiação alfa. 

O valor exato da EBR varia conforme a taxa da dose, 
a dose total e o tipo de tecido afetado. O produto da dose 
de radiação em rads e a EBR da radiação fomecem a dose 
efetiva em unidades de rem (equivalente em roenigens 
por ser vivo): 


Número de rems = (número de rads) (EBR) [21.32] 


A unidade SI para dosagem efetiva é o sievert (Sv), 
obtida ao multiplicar EBR pela unidade SI para a dose de 
radiação, o gray; visto que um gray é 100 vezes maior do 
que um rad, 1 Sv = 100 rem. O rem é a unidade de dano 
de radiação comumente utilizada na medicina. 

Os efeitos de exposição de curto prazo à radiação 
aparecem na Tabela 21.9. Uma exposição de 600 rem 
é fatal para a maioria das pessoas. Para colocar esse nú- 
mero em perspectiva, uma radiografia dentária normal 
acarreta uma exposição de aproximadamente 0,5 mrem. 
A exposição média de uma pessoa em um ano com base 
na exposição a todas as fontes naturais de radiação 
zante (chamada radiação de fundo) é cerca de 360 mrem 
(Figura 21.24), 


Tabela 21.9 Efeitos de curto prazo da exposição à radiação. 


Dose (REM) Efeito 
025 Eletos dinicos não detectáveis 
25-50 Ligeira redução temporária na contagem de 
glóbulos brancos 
100-200 Náusea; redução acentuada na contagem de 
glóbulos brancos 
S00 Morte de metade da população exposta, dentro 
de 30 das 
200 250 


Rochas e solo (28 mrem) 


Raios cósmicos (27 mrem) 


Radicisótopos no corpo (40 mrem) 


Raios X médicos (39 mrem) 


Medicina nuclear (14 mrem) | Fontes: 


pelo homem (18%) 
Produtos de consumo (11 mrem) 


42%) 


Figara 21.24 Fontes de 
exposição média anual à radiação 
de alta energia nos Estados 
Unidos. A exposição média anual 
rea é de 360 mrem. Dados exidos 
de ionizing Radiation Exposwe of the 
Population of the United States, Repon 
33, 1987 e Report 160, 2009, National 
Counci on Radiation Protection 


Reflita 


Se uma pessoa de 50 kg é iradiada de modo uniforme por 
radiação alfa de 0,10 J, qual é a dosagem absorvida em rad ea 
dosagem efetiva em rem? 


RADÔNIO 


O radônio-222 é um produto da série de desintegra- 
ção nuclear do urânio-238 (Figura 21.3) e continuamente 
gerado com o decaimento do urânio presente nas rochas 
e no solo, Conforme a Figura 21.24, estima-se que a ex- 
Posição ao radônio responda por mais da metade dos 360 
mrem de exposição média anual à radiação ionizante. 

A interação entre suas propriedades químicas e nu- 
cleares toma o radônio um perigo à saúde. Por ser um 
gás nobre, é extremamente não reativo e, por isso, livre 
para escapar do solo sem reagir quimicamente ao longo 
do percurso. É também facilmente inalado e exalado, sem 
nenhum efeito químico direto, Entretanto, sua meia-vida 
é de apenas 3,82 dias. Ele decai no radioisótopo polônio 
perdendo uma partícula alfa: 


CAPÍTULO 24 QUÍMICA NUCLEAR | 979 


*ERn — “QiPo + fHe 


Visto que o radônio tem uma meia-vida tão curta e 
as partículas alfa têm EBR alta, o radônio inalado é con- 
siderado uma provável causa de câncer de pulmão. En- 
tretanto, pior ainda é o produto do decaimento, porque o 
polônio-218 é um sólido que emite alfa e tem meia-vida. 
ainda mais curta (3,11 min) que a do radônio-222: 


12133) 


a {Pb + He (2134) 

Ao inalar radônio, os átomos de polônio-2 18 podem 
ficar retidos nos pulmões, envolvendo o delicado tecido 
com uma radiação alfa danosa. Estima-se que o dano 
resultante contribua para 10% de todas as mortes por 
câncer nos pulmões nos Estados Unidos. 

A Agência de Proteção Ambiental dos Estados Uni- 
dos (EPA) recomenda que os níveis de radônio-222 não 
excedam a 4 pCi por litro de ar em residências. Os lares 
localizados em áreas em que o conteúdo de urânio natural 
do solo é alto costumam apresentar níveis muito maiores 
que esse (Figura 21.25). Como resultado de advertên- 
cia pública, kits de teste de radônio estão facilmente dis- 
poníveis em muitas regiões dos Estados Unidos. 


M Zona 1 Previsão de nível interno médio de radônio superior a 4 pu. 
M Zona 2 Previsão de nível interno médio de radônio entre 2 e4 pCi/L. 
= Zona 3 Previsão de nível iniemo médio de radônio inferior a 2 pCi/L. 
Figura 21.25 Mapa da EPA com as zonas de radênio nos Estados Unidos. A cotação por cores mosta os niveis 
memos médios de ratio em fungo da lcaiação propia * 


* Dados extraidos de lonizing Radiation Exposure af she Population of she United States, Report 93, 1987, National Council on Radiation Protcc- 


bon and Measurement. 
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Celulas saudáveis são destruídas ou danificadas por radiação de 
alta energia, levando a distros fisiológicos. Porém, essa ra- 
lição também pode destruir células não saudáveis, inclusive 
as cancerosas, Todos os tipos de câncer são caracterizados pelo 
crescimento descontrolado de células, que pode produzir rumo- 
res malignos. É possível que estes sejam resultado da exposição 
de células saudáveis à radiação de alta energia. Entretanto, pa- 
radoxalmente, eles podem ser destruídos pela radiação que os 
gerou porque as células de rápida reprodução dos tumores são 
muito susceptíveis aos danos da radiação, Portanto, as células. 
cancerosas são mais suscetíveis à destruição pela radiação do 
que as saudáveis, permitindo o uso eficaz da radiação no tra- 
tamento do câncer. Desde 1904, médicos aplicam a radiação 
emitida por substâncias radioativas para tratar tumores por meio 
da destruição da massa de tecido não saudável. O tratamento da 
“doença por radiação de alta energia é chamado de radioterapia. 
Vários radionulídeos são usados atualmente na radioterapia. e 
alguns dos mais comuns estão relacionados na Tabela 21.10. 
A maioria deles tem meias-vidas curtas, o que significa que es- 
se radioisótopos emitem grande quantidade de radiação em um 
cuno periodo. 

A fonte de radiação usada na radioterapia pode estar dentro ou 
fora do corpo. Em quase todos os casos, aplica-se a radiação 
gama de alta energia emitida por radioisótopos. Qualquer ra- 
iação alfa e beta que seja emitida simultaneamente pode ser 
bloqueada por empacotamento apropriado. Por exemplo, tr 
costuma ser administrado como “sementes” que consistem em 
um núcleo de isótopo radioativo revestido com 0,1 mm de pla- 
tina metálica, O revestimento de platina detém os raios alfa e 
beta, mas não os ralos gama, que o penetram facilmente. As se- 
mentes radioativas podem ser implantadas cirurgicamente em 
um tumor. 

Em alguns casos, a fisiologia humana permite a ingestão de radio- 
isótopos. Por exemplo, a maioria do iodo no corpo humano acaba 
na glândula tireoido, portanto, esse tipo de câncer pode ser tratado 
com altas doses de “iz A radioterapia em órgãos mais profundos, 
em que um implante cirúrgico é impraticável, geralmente usa uma 
“arma” de Co fora do corpo para disparar um feixe de raios 


“gama no tumor. Aceleradores de partículas também são usados 
como fonte externa de radiação para a radioterapia. 

Como a radiação gama é fortemente penetrante, é quase impos- 
sível evitar danos às células saudáveis durante a terapia. Muitos 
pacientes com câncer, que recebem tratamentos por radiação, 
experimentam efeitos colaterais desagradáveis e perigosos, 
como fadiga, náusea, perda de cabelos, enfraquecimento do 
sistema imunológico e, ocasionalmente, até mesmo a morte. 
No entanto, quando outros tratamentos como a quimioterapia 


lerpiaestáem- 
volvida no desenvolvimento de novos medicamentos, que visam 
especificamente os tumores por meio de um método chamado 
de terapia de captura de nêusrons. Nessa técnica, um isótopo 
não radioativo, geralmente o boro-10, é concentrado no tumor 
pela utilização de reagentes específicos que procuram o tumor. 
O boro-10 é, entio, irradiado com nêutrons, sofrendo a seguinte 
reação nuclear: 


MB + in — JU + iHe 


As células tumorais são destruídas ou danificadas pela exposi- 
são às particulas alfa. O tecido saudável mais afastado do tumor 
não é afetado em razão do poder de penetração de curto alcance 
das partículas alfa. Assim, a terapia de captura de nêutrons traz. 
a promessa de ser uma “bala de prata”, que tem como alvo es- 
pexífico as células não saudáveis para a exposição à radiação. 
Exercícios relacionados: 21.37, 21.55, 21.56 


Tabela 21.10 Alguns radioisótopos usados em radioterapia. 


Isótopo 
np 


Mela-vida 
30 anos. 
742 das 
27 dias 


ss 
G] 


1.600 anos. 


Unindo conceitos 


O fon potássio está presente nos alimentos c é um nutriente essencial 20 corpo humano. Um dos isótopos naturais do potássio, 
o potássio-40, é radioativo e tem abundância natural de 0.0117% com meia-vida de ty = 1.28 10 anos. Ele sofre decaimento 
radioativo de três maneiras: 98.2% por captura de eléiron. 1.35% por emissão beta « 0,49% por emissão de pósitron. (a) Por 
que devemos esperar que “9X seja radioativo? (b) Escreva as equações nucleares para os très modos de decaimento de “K. (€) 
Quantos fons “K estão presentes em 1.00 g de KCI? (d) Quanto tempo leva para que 1.00% de “K em uma amostra sofra 


decaimento radioativo? 
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SOLUÇÃO 
(a) O núcleo de K contém 19 prótons e 21 nêutrons. Existem 
poucos núcleos estáveis com números ímpares de prótons e 
nêutrons (Seção 21.2). 
(©) A captura de elétron é a captura de um clétroo em uma 
camada intema pelo núcleo: 
RK + fe — i 
A emissão beta representa a perda de uma partícula beta (e) 
pelo núcleo: 
PK — gica + te 
A emissão do pósitro é a pera de pósitrom (.96) pelo núcleo: 
BR — Rar + efe 
(6) O número total de fons K* na amostra é: 


1 mol de KCI \/ 1 mol de K* 
gela] 


E Idek” 
1 mol de K” 


Desses, 0,0117% são fons “kt: 


) = 808 x 10% tons de 


e et (E) 


= 945 X 10" de fons potássio 40 


(9) A constante de decaimento (constante de velocidade) para 

o decaimento radioativo pode ser calculada a partir da meia- 

«vida, aplicando a Equação 21.20: 
04 0693 


ua” ELA 


= (541 X 10) ano 


A equação de velocidade, Equação 21.19, permite-nos calcular 
o tempo necessário: 


M 
tea = 
t Kay wo, 
Ingo = TINSA x 10% anoje 
01005 = —[(541 x 10™)ano)r 
-001005 


= Sa K too 16X ao 


4 “Yano 


Isto é, levariam 18,6 milhões de anos para apenas 1,00% de 
“OK decair em uma amostra. 


7) RESUMO DO CAPÍTULO E TERMOS-CHAVE 


INTRODUÇÃO À RADIOATIVIDADE E EQUAÇÕES NU- 
CLEARES (SEÇÃO 21,1) O núcleo de um átomo contém 
prótons e néutrons, ambos os quais são chamados de núcieoas. 
As reações que envolvem alterações em núcleos atômicos são 
denominadas reações nucleares. Os núcleos que se modificam 
espontaneamente, emitindo radiação, são considerados radica- 
tivos, Esses núcleos radioativos são chamados radionuelídeos. 
€ os átomos que os contêm são os radioisótopos. Os radionu- 
clídeos mudam espontaneamente por meio de um processo cha- 
mado decaimento radioativo. Os wès tipos mais importantes de 
radiação resultantes de decaimento radioativo são: partículas 
alfa (a) Gte ou a), partículas beta (8) (-3e ou ff) c radiação. 
gama (y) (by ou y). Pósitrons (.Je ou 8°), partículas com a 
mesma massa de um elétron, mas carga oposta, também podem 
ser produzidos quando um radioisótopo sofre decaimento. 

Nas equações nucleares, os móclcos de reagentes e produtos são. 
representados no fornecer seus números de massa e números ató- 
micos, bem como seus símbolos químicos. Os totais dos números. 
de massa e dos números atômicos em ambos os lados da equação 
são iguais, Há quatro modos comuns de decaimento radioativo: 
decaimento alfa, que reduz o número atômico por dois e o nó- 
mero de massa por quatro: emissão beta, que aumenta o número 
atômico por um e mantém o número de massa inalterado; e emis- 
são de pósitrons e captura de elétron, ambos que reduzem o 
número atômico por um e mantêm o número de massa inalterado. 


PADRÕES DE ESTABILIDADE NUCLEAR (SEÇÃO 21.2) A 
razão nêutron-próton é um importante fator determinante da 


estabilidade nuclear. Ao comparar a razão nêutron-próton de 
um nuclídeo com a de núcicos estáveis, podemos determinar o 
modo de decaimento radioativo. De modo geral, núcleos ricos 
em nêutroas tendem a emitir partículas beta; núcleos ricos em 
prótons tendem a emitir pósitrons ou sofrem captura de elétron: 
e núcleos pesados tendem a emitir partículas alfa. A presença de. 
números mágicos de núcicons e número par de prótons e nu- 
trons também ajuda a determinar a estabilidade de um nócico. 
Um nuclídco pode passar por uma série de etapas de decaimento 
tes da formação de um muclideo estável. Essa série de etapas 
é chamada série de decaimento radioativo ou série de desin- 
tegração nuclear. 


TRANSMUTAÇÕES NUCLEARES (SEÇÃO 21.3) Transmu- 
tações nucleares, ou seja, conversões induzidas de um núcleo 
em outro, podem ser realizadas pelo bombardeamento do nú- 
cleo com partículas carregadas ou nêutrons, Aceleradores de 
partícula aumentam as energias cinética de partículas carrega- 


atômicos maiores que o número atômico do urânio. 


VELOCIDADES DE DECAIMENTO RADIOATIVO E DETEC- 
ÇÃO DE RADIAÇÕES (SEÇÕES 21.4 E 21.5) A unidade SI 
para a atividade de uma fonte radioativa é o becquerel (Bq). 
definida como uma desintegração nuclear por segundo. Uma. 
unidade relacionada, o curie (Ci), corresponde a 3,7 X 10'° 
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desintegrações por segundo. O decaimento nuclear é um proces- 
so de primeira ordem. A velocidade de decaimento (atividade) 
é, consequentemente, dirtamente proporcional ao número de 
nócios radioativos, À meia-vida de um radionvelído, cons- 
tante independent da temperatura, € o tempo necessário para o 
decaimento de metade do núcleo. Aguas radioisótopos podem 
er usados para datar objetos, Por exemplo, MC serve para daar 
objetos orgânicos. Os contadores Geiger e de cintilação contam 
as emissões de amostras adictvas. A facilidade de direção 
dos radioisóropos também permite que sejam usados como ra- 
dliomarcadore, para rca os elementos por sas ações. 


VARIAÇÕES DE ENERGIA NAS REAÇÕES NUCLEARES 
(SEÇÃO 21.6) A energia produzida nas reações nucleares é 
acompanhada por variações mensuráveis de massa de acordo com 
a relação de Einstein, AE = Am. À diferença de massa entr os 
núcleos e os núcleons dos quais são compostos é conhecida como 
defeito de massa. O defeito de massa de um nuclídeo toma possi- 
vel calcular sua energia de ligação nuclear, a energia necessária 
para separar o núcleo de seus elcons. Em virtude das tendências. 
na energia de ligação nuclear com o número atômico, a energia € 
produzida quando núcleos pesados são divididos (fissão) e quan- 
do núcleos mais leves são fundidos (fusão 

ENERGIA NUCLEAR: FISSÃO E FUSÃO (SEÇÕES 21.7 E 
21.8) Tanto o urinio-235, urânio-233 e plutônio-239 sofrem 
fissão quando capturam um névtron, dividindo-se em núcleos 
mais leves e liberando mais nêutrons. Os nêutrons resultantes 
de uma fissão podem causar mais reações de fissão, que podem 
levar à uma reação em cadeia. Uma reação que mantém velo- 
cidade constante é chamada critica, e a massa necessária para 
manter essa velocidade é a massa crítica. Uma massa acima da 
tica é a massa supererítica. 


Nos reatores nucleares, a velocidade da fissão é controlada 
para gerar uma energia constante, O núcleo do reator consiste 
em elementos combustíveis com núcleos fissionáveis, bas- 
tões de controle, um moderador e um refrigerante primário. 
Uma usina nocicar lembra uma usina de energia convencional, 
exceto pelo fato de o núcleo do reator substituir o queimador 
de combustível. Existe uma preocupação com a destinação dos 
rejeitos nucleares altamente radioativos que são gerados nes- 
sas usinas nucleares. 

A fusão nuclear requer altas temperaturas porque os núcleos de- 
vem ter grandes energias cinéticas para superar suas repulsões. 
mútuas. Por isso, elas são chamadas de reações termonucleares. 
Ainda não é possível gerar um processo de fusão controlada. 


QUÍMICA NUCLEAR E SISTEMAS VIVOS (SEÇÃO 21.9) A 
radiação ionizante tem energia suficiente para remover um clé- 
tron de uma molécula de água; a radiação com menos energia é 
denominada radiação não ionizante. A radiação ionizante pera 
radicais livres, substâncias reativas com um ou mais eléirons 
Sesemparelhados. Os efeitos da exposição prolongada a baixos 
níveis de radiação não são plenamente conhecidos, mas há evi- 
Sências de que a extensão do dano biológico varia em proporção. 
direta ao nível de exposição. 

A quantidade de energia depositada no tecido biológico pela radia- 
ão é chamada dose de radiação e medida em unidades de gray ou 
rad. Um gray (Gy) corresponde a uma dose de 1 J/kg de tecido. 
É a unidade SI de dose de radiação. O rad é uma unidade me- 
mor; 100 rads = 1 Gy. A dose efetiva, que mede o dano biológico 
criado pela energia depositada, é medida em unidades de rems ou 
Sieverts (Sv). A rem é obtida ao multiplicar o número de rads pela 
efetividade biológica relativa (EBR); 100 rem = 1 Sv. 


) RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, 

VOCÊ SERÁ CAPAZ DE: 

+ Escrever equações nucleares balanceadas (Seção 21.1). 

+ Determinar a estabilidade nuclear e o tipo de decaimento 
nuclear esperado a partir da razão nêutrons-prótons de um 
isótopo (Seção 21.2). 

* Escrever equações nucleares balanceadas para transmuta- 

qões nucleares (Seção 21.3). 

Calcular a idade de objetos e/ou a quantidade de um radio- 

muclídeo restante após determinado período, utilizando a 

meia-vida do radioisótopo em questão (seções 21.4 € 21.5). 


* Calcular mudanças de massa e energia para reações nuclea- 
res (Seção 21,6) 

+ Calcular as energias de ligação dos núcleos (Seção 21.6). 

* Descrever a diferença ente fissão e fusão (seções 21.7 e 
218, 

* Explicar de que modo uma usina nuclear opera e saber as 
“diferenças entr vários tipos de usina nuclear (Seção 21.7). 

+ Comparar diferentes medições e unidades de dosagem de 
radiação (Seção 21.9). 

* Descrever os efeitos biológicos de diferentes tipos de radia- 
são (Seção 21.9). 


[RO] 


121.20) 


E] 


Lei da velocidade de primeira ordem para o decaimento 
nuclear 


Relação cuire constante de decsimenta noceat e mein vida, 
dada diain antro NaN 


Equação de Einstein que relaciona massa e energia 
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EXERCÍCIOS SELECIONADO: 
VISUALIZANDO CONCEITOS 
alfa. Qual é o próximo isótopo na cadeia? [Se- 
21.1 Indique se cada um dos seguintes nuclídeos está ções 21.2 e 21.4] 
localizado no cinturão de estabilidade na Figura 
21.2: (a) neônio-24; (b) cloro-32; (e) estanho-108; 
(d) polônio-216. Para qualquer um que não esteja Th | q “Rn a) 
localizado, descreva um processo de decaimento- anaa 
que alteraria a razão nêutron-próton no sentido 


de aumentar a estabilidade, [Seção 21.2] 
21,2 Escrevan equação nuclear balanceada para a rea- 


ção representada pelo diagrama a seguir. [Seção 
21.21 Ac | ao | Th 
“ 61 min 19 ano 
a 21.6 O gráfico a seguir ilustra o decaimento de $$Mo, 
que decai via emissão de pósitrons. (a) Qual é a 
3 meia-vida do decaimento? (b) Qual é a constan- 
$ te de velocidade do decaimento? (c) Qual fração 
i da amostra original de {Mo permanece após 
> 12 min? (d) Qual € o produto do processo de 
decaimento? [Seção 21.4] 
Ss E 7 3s 10 
Número de prótons 69] 
21,3 Desenhe um diagrama semelhante ao mostrado os 
no Exerício 21.2 que ilustre a reação nuclear E 07 
24 Bi —» fHe + TI. [Seção 21.2) Ž o6 


21.4 Na figura a seguir, as esferas vermelhas represen- “S o g 
tam os prótons e as de cor cinza representam os 
nêutrons. (a) Quais são as identidades das qua- 
tro partículas envolvidas na reação descrita? b) 2 03 
Escreva a transformação representada a seguir, 92 
usando notação condensada. (e) Com base no nú- 
mero atômico e no número de massa, você acha Ol 
que o núcleo do produto é estável ou radioativo? 


0 2 4 6 8 10 12 1 16 


[Seção 21.3] Tempo (min) 
21.7 Todos os isótopos estáveis de boro, carbono, ni- 
+ o > + trogênio, oxigênio e flúor são mostrados no grá- 
fico a seguir (em vermelho), junto com seus isó- 
topos radioativos com i> 1 min (em azul). (a) 
Escreva os símbolos químicos, inclusive os nú- 
21.5 As etapas a seguir mostram três das na meros de massa e atômico, para todos os isótopos 
cadeia de decaimento radioativo para JgTh. A estáveis. (b) Quais isótopos radioativos são mais 
meia-vida de cada isótopo é mostrada abaixo do suscetíveis à deterioração por emissão beta? (c) 


símbolo do isótopo. (a) Identifique o tipo de de- 
caimento radioativo para cada uma das etapas (i). 
Gi) e (ii) (b) Qual dos isótopos mostrados tem 
a atividade mais elevada? (e) Qual dos isótopos 
mostrados tem a menor atividade? (d) A próxi- 
ma etapa na cadeia de decaimento é uma emissão 


Alguns dos isótopos mostrados são utilizados na 
tomografia por emissão de pósitrons. Quais você 
poderia esperar que fossem mais úteis para essa 
aplicação? (d) Que isótopo decuiria para 12,5% 
de sua concentração original após 1 hora? [Se- 
ções 21.2, 214e 21.5] 
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5 6 7 8 9 
Número de prótons 


21.8 O diagrama a seguir ilustra um processo de fissão. 
(a) Qual é o produto não identificado da fissão? (b) 
Utilize a Figura 21.2 para determinar se os produ- 
tos nucleares desta reação de fissão são estáveis. 
[Seção 21.7) 


249 Indique o número de prótons e nêutrons nos se- 
guintes núcleos: (a) Cr; (b) T1; (e) argônio-38. 
21.10 Indique o número de prótons e nêutrons nos seguin- 
tes núcleos: (a) '331 (b) "Ba; (c) netúnio-237. 
21.11 Dê o símbolo para (a) um nêutron; (b) uma partí- 
cula alfa; (€) radiação gama. 
21.12 Dê o símbolo para (a) um próton; (b) uma partí- 
cula beta; (c) um pósitron. 
21.13 Escreva as equações nucleares balanceadas para 
Os seguintes processos: (a) rubídio-90 sofre emis- 
são beta; (b) selênio-72 sofre captura de elétron; 
(€) cripton-76 sofre emissão de pósitron; (d) rá- 
dio-226 emite radiação alfa. 
Escreva as equações nucleares balanceadas para 
as seguintes transformações: (a) bismuto-213 so- 
fre decaimento alfa; (b) nitrogènio-13 sofre captu- 
ra de elétron; (c) tecnécio-98 sofre captura de elé- 
tron; (d) ouro- 188 decai por emissão de pósitron. 


2114 


2115 O decaimento de qual núcleo levará aos seguin- 
tes produtos: (a) bismuto-211 por decaimento 
beta; (b) cromo-S0 por emissão de pósitron; (c) 
tântalo-179 por captura de elétron; (d) rádio-226 
por decaimento alfa? 
21.16 Qual partícula é produzida durante os seguintes 
processos de decaimento: (a) sódio-24 decai para 
magnésio-24; (b) mercúrio-188 decai para ouro- 
-188; (€) iodo-122 decai para xenônio-122; (d) 
plutônio-242 decai para urânio-238? 
A série natural de decaimento radioativo que co- 
meça com 23$U cessa a formação do núcleo está- 
vel de Pb. O decaimento acontece por meio de 
emissões de partículas alfa e beta, Quantas emis- 
sões de cada tipo estão envolvidas nessa série? 
Uma série de decaimento radioativo que começa 
com 3h termina com a formação do nuclídeo 
estável $Pb. Quantas emissões de partículas alfa 
e beta estão envolvidas na sequência de decaimen- 
tos radioativos? 


PADRÕES DE ESTABILIDADE NUCLEAR 
(SEÇÃO 21.2) 


21.19 Determine o tipo de processo de decaimento ra- 
dioativo para os seguintes radionuclídeos: (a) $B; 
(b) $Cu; (c) fósforo-32; (d) cloro-39. 

21.20 Cada um dos seguintes núcleos sofre decaimento 
beta ou emissão de pósitron. Determine o tipo de 
emissão para cada um: (a) tritio, JH; (b) $kSr; (e) 
iodo-120; (d) prata-102. 

21.21 Um dos nuclídeos em cada um dos seguintes pa- 
res é radioativo. Determine qual é radioativo e 
qual é estável: (a) BK e (BK: (b) Bi e "Bi; 
(e) níquel-S8 e níquel-65. 

21.22 Em cada um dos seguintes pares, um nuclídeo é 
radioativo. Determine qual é radioativo e qual é 
estável: (a) $8Ca e áiCa; (b) PC e "C; (e) chum- 
bo-206 e tório-230. Justifique sua escolha para 
cada caso. 

21.23 Quais dos seguintes nuclídeos têm números 
mágicos de prótons e nêutrons: (a) hélio-4; (b) 
oxigênio-18; (c) cálcio-40; (d) zinco-66; (e) 
chumbo-208? 

21.24 Apesar das semelhanças na reatividade química 
de elementos na série dos lantanídeos, suas abun- 
dâncias na superfície da Terra variam de acordo 
“com duas ordens de grandeza. Este gráfico mos- 
tra a abundância relativa em função do número 

a variação de dente 


nar 


2118 


superfície da Terra 


Em massa) 


2125 


2126 


s 60 O 6 6 64 70 72 
Número atômico 


Aplicando o conceito de números mágicos, expli- 
que por que a emissão alfa é relativamente comum, 
mas a emissão de próton é inexistente, 
Qual dos seguintes nuclídeos pode-se esperar que 
seja radioativo: Ye, Co, JINb, mercúrio-202, 
rádio-226? Explique suas escolhas, 


'TRANSMUTAÇÕES NUCLEARES (SEÇÃO 21.3) 


22 


2128 


2129 


2130 


Por que as transmutações nucleares que envolvem 
nêutrons são geralmente mais fáceis de aconte- 
cer do que as que envolvem prótons ou partícu- 
las alfa? 

Em 1930, o físico norte-americano Emest Law- 
rence projetou o primeiro ciclotron em Berkeley. 
na Califómia. Em 1937, Lawrence bombardeou 
um alvo de molibdênio com fons de deutério, 
produzindo pela primeira vez um elemento não 
encontrado na natureza. Qual cra esse elemento? 
Partindo do molibdënio-96 como seu reagente, 
escreva uma equação nuclear para representar 
esse processo. 

Complete e faça o balanceamento das seguintes 
equações nucleares, fornecendo a partícula que 
falta; 

(o) icr + B — 3jn +? 

(b) (H + Jhe — iHe +2 

© JH + e — 37 

(dy BI e et 

0 re — 


Complete e faça o balanceamento das seguintes 
equações nucleares, fomecendo a partícula que 
falta: 


(a) YN + Site — 2+ JH 

(b) 38X + -fe (elétron do orbital) — 7 
(e) 2+ jHe — ÑS + iH 

(d) Fe + 2in — So +? 

(9 HU + ia — Ne + 2i t? 
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214.31 Escreva equações balanceadas para (a) JU 
gem F$iPu, (b) '3N (as p) O, (0) SeFe (a, 89 


2132 Escreva equações balanceadas para as seguintes 
reações nucleares: (a) 34U (n, y) *3U, (b) '$O 
(p, a) "N, (©) O (1.8) BF. 


VELOCIDADES DE DECAIMENTO RADIOATIVO 
(SEÇÃO 21.4) 

21.33 Cada afirmação a seguir refere-se a uma compa- 
ração entre dois radioisótopos, A e X. Indique se 
cada uma delas é verdadeira ou falsa, e por quê. 
(a) Se a meia-vida de A é mais curta que a meia- 

de X, A tem uma constante de velocidade 


(b) Quando X é “não radioativo”, sua meia-vida é 

essencialmente zero. 

(6) Se A tem uma meia-vida de 10 anos e X tem 
uma meia-vida de 10.000 anos, A seria um ra- 
dioisótopo mais adequado para medir proces- 
sos que ocorrem na escala de tempo de 40 anos. 

21.34 Foi sugerido que o estrôncio- (gerado por tes- 
te nuclear) depositado no deserto quente sofrerá 
decaimento radioativo mais rápido porque será 
exposto a temperaturas médias muito mais eleva- 
das. (a) Essa sugestão é coerente? (b) O proces- 
so de decaimento radioativo tem uma energia de 
ativação, como o comportamento Arrhenius de 
muitas reações químicas (Seção 14.5)? 

21.35 Alguns mostradores de relógio são revestidos por 
uma substância fosforescente, como ZnS, e um 
polímero em que alguns átomos de 'H foram subs- 
tituídos por átomos de *H, trítio, O fósforo emite 
luz quando é atingido pela partícula beta do decai- 
mento de tritio, fazendo os mostradores brilharem 
no escuro. A meia-vida do tritio é 12,3 anos. Se 
assumirmos que a luz liberada é diretamente pro- 
porcional à quantidade de tritio, quanto brilho um 
mostrador vai perder em um relógio de 50 anos? 

21.36 Leva 4h 39 min para uma amostra de 2,00 mg de 
rádio-230 decair para 0.25 mg. Qual é a meia- 
-vida do rádio-230? 

21.37 O cobalto-60 é um forte emissor de raios gama e 
tem uma meia-vida de 5,26 anos. Esse elemento, 
em uma unidade de radioterapia, deve ser subs- 
tituído quando sua atividade cai para 75% da 
amostra original. Se a amostra original foi adqui- 
rida em junho de 2013, quando será necessário 
substituir o cobalto-60? 

21.38 Quanto tempo é necessário para uma amostra de 
6,25 mg de *'Cr decair para 0,75 mg se ela tem 
uma meia-vida de 27.8 dias? 
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zna 
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2143 


2144 


O rádio-226, que sofre decaimento alfa, tem uma 
meia-vida de 1.600 anos. (a) Quantas partículas 
alfa são emitidas em 5,0 min por uma amostra 
de 10,0 mg de Ra? (b) Qual é a atividade da 
amostra em mCi? 

O cobalto-60, que sofre decaimento beta, tem 
meia-vida de 5.26 anos. (a) Quantas partículas 
beta são emitidas em 600 s por uma amostra de 
3,75 mg de Co? (b) Qual éa atividade da amos- 
traem Bq? 

Constatou-se que a mortalha de tecido ao redor 
de uma múmia tem atividade de "C de 9,7 de- 
sintegrações por minuto, por grama de carbono, 
comparada com organismos vivos que sofrem 
163 desintegrações por minuto, por grama de 
carbono. A partir da meia-vida de decaimento do 
M€, de 5.715 anos, calcule a idade da mortalha. 
Um artefato de madeira de um templo chinês tem 
atividade de "C de 38,0 contagens por minuto 
quando comparada a uma atividade de $8,2 con- 
tagens por minuto para um padrão de idade zero. 
A partir da meia-vida para o decaimento do "C, 
de 5.715 anos, determine a idade do artefato. 

O potássio-40 decai para argõnio-40 com uma 
meia-vida de 1,27 X 10° anos. Qual é a idade 
de uma rocha em que a razão entre as massas de 
“are K 642? 

A meia-vida para o processo 28 — Ph é 
4,5X 10º anos. Uma amostra de mineral contém 
75,0 mg de 2ºU e 18,0 mg de “Pb. Qual é a 
idade do mineral? 


VARIAÇÕES DE ENERGIA NAS REAÇÕES 
NUCLEARES (SEÇÃO 21.6) 


2145 


2146 


2147 


A reação da termita, FeOy(s) + 2 As) — 
2 Fe(s) + AlsOs(5), AH? = 851,5 kJ/mol? é uma 
das. mais exotérmicas conhecidas. Uma vez que 
o calor liberado é suficiente para fundir o produ- 
to de ferro, a reação é usada para soldar metais 
sob o oceano. Quanto calor é liberado por mol de 
Fe20, produzido? Como essa quantidade de ener- 
gia térmica pode ser comparada à energia liberada 
quando 2 mols de prótons e 2 mols de nêutrons são 
combinados para formar 1 mol de partículas alfa? 
Uma balança analítica de laboratório costuma 
medir a massa com aproximação de 0,1 mg. Qual 
é a variação de energia que acompanha a perda 
de 0,1 mg de massa? 

Quanta energia deve ser fornecida para quebrar 
um único núcleo de alumínio-27 em prótons e 
nêutrons separados se um átomo de alumínio-27 
tem massa de 26,9815386 uma? Qual é a energia 
necessária para 100,0 gramas de alumínio-27? 


2148 


2149 


21.50 


nsi 


as 
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21.54 


(A massa de um elétron é dada na contracapa fi- 
nal do livro.) 

Quanta energia deve ser fomecida para quebrar 
um núcleo de ?'Ne em prótons e nêutrons sepa- 
rados se o núcleo tem massa de 20,98846 uma? 
Qual é a energia de ligação nuclear para 1 mol de 
Zine? 

As massas atômicas de hidrogênio-2 (deutério), 
hélio-4 e Iftio-6 são 2,014102 uma, 4,002602 
uma © 60151228 uma, respectivamente. Para 
cada isótopo, calcule (a) a massa nuclear, (b) a 
energia de ligação nuclear e (€) a energia de li- 
gação nuclear por núcicon, (d) Qual destes três 
isótopos tem a maior energia de ligação nuclear 
por núcleon? Isso está de acordo com as tendên- 
cias do gráfico da Figura 21.12? 

As massas atômicas de nitrogênio-14,titânio-48. 
e xenônio-129 são 13.999234 uma, 47.935878 
uma © 128.904779 uma, respectivamente, Para 
cada isótopo, calcule (a) a massa nuclear, (b) a 
energia de ligação nuclear e (c) a energia de liga- 
ção nuclear por núcicon. 

A energia da radiação solar incidente na Terra é 
1,07 X 10! KJ/min. (a) Quanta perda de massa 
do Sol ocorre em um dia apenas com a energia 
que atinge a Terra? (b) Se a energia liberada na 
reação 


2 + da — ta + Sr + a 


(massa nuclear de SU c 234,9935 uma; massa 
nuclear de “Ba é 140.8833 uma; 2Kr massa 
nuclear é 91,9021 uma) é considerada típica da 
que ocorre em um reator nuclear, qual massa de 
vrânio-235 € necessária para igualar 0,10% da 
energia solar que atinge a Terra em 1,0 dia? 
Com base nos seguintes valores de massas atômi- 
cas — !H, 1,00782 uma; 2H, 2,01410 uma; `H, 
3,01605 uma; *He, 3,01603 uma; “He, 4,00260 
uma — e na massa do nêutron dada no texto, cal- 
cule a energia liberada por mol em cada uma das 
reações nucleares (todas são possibilidades para 
um processo de fusão controlado): 

(a) Lt q — te + ja 

(b) + q — Me + da 

(© + ie — Site + tt 

Qual dos seguintes núcleos provavelmente terá o 
maior defeito de massa por núcicon: (a) Co: (b) 
1B; (0) Msn; (4) Cm? Justifique sua resposta. 
Oisótopo $iNi tem a maior energia de ligação por 
núcicon de qualquer isótopo. Calcule esse valor a 
partir da massa atômica de níquel-62 (61.928345 
uma) e compare-o ao valor dado para o ferro-S6 
na Tabela 21.7. 


ENERGIA NUCLEAR E RADIOISÓTOPOS 
(SEÇÕES 21.7-21.9) 


2155 


21.56 


2157 
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lodo-131 é um isótopo radioativo conveniente 
para monitorar a atividade da tireoide em seres 
humanos, Trata-se de um emissor beta com meia- 
«vida de 8,02 dias. A tireoide é a única glândula 
do corpo que usa iodo. Uma pessoa que se sub- 
mete a um exame de atividade da tireoide toma 
uma solução de Nal, em que apenas uma pequena 
fracção do iodeto é radioativo. (a) Por que é Nal 
uma boa escolha de fonte de iodo? (b) Se um con- 
tador Geiger é colocado perto da tireoide de uma 
pessoa (ou seja, próximo ao pescoço) logo após 
a ingestão da solução de iodeto de sódio, como 
serão os dados em função do tempo? (e) Uma ti- 
reoide normal vai reter cerca de 12% do iodeto 
ingerido em poucas horas. Quanto tempo levará 
para que o iodeto radioativo ingerido e retido pela 
tireoide decaia a 0,01% do valor original? 

Por que é importante que os radioisótopos utili- 
zados como ferramentas de diagnóstico na me- 
dicina nuclear produzam radiação gama quando 
decaem? Por que emissores de raios alfa não são 
usados como ferramentas de diagnóstico? 

(a) Qual das seguintes caracteristicas é necessá- 
ria para um isótopo ser utilizado como combustí- 
vel em um reator nuclear? (i) Deve emitir radia- 


iv) Deve passar por fissão 
mediante absorção de um nêutron. (b) Qual é o 
isótopo flssil mais comum em um reator de ener- 
gia nuclear comercial? 

(a) Quais das seguintes afirmações sobre o urânio 
utilizado em reatores nucleares são verdadeiras? 
(i) O urânio natural tem muito pouco SU para 
ser utilizado como combustível. (ii) SU não 
pode ser usado como combustível porque forma 
massa supercrítica muito facilmente. (iii) Para 
ser utilizado como combustível, o urânio deve ser 
enriquecido de modo que tenha mais de 50% de 
BSU na composição. (iv) A fissão induzida por 
nêutrons de “SU libera mais nêutrons por núcleo 
do que a fissão de U, (b) Qual das seguintes 
afirmações sobre o plutônio apresentado na figu- 
ra de abertura deste capítulo explica por que não 
pode ser usado para usinas nucleares ou armas 
nucleares? (i) Nenhum dos isótopos de Pu pos- 
sui as características necessárias para promover 
reações em cadeia de fissão nuclear. (ii) O brilho 
laranja indica que os únicos produtos de decai- 
mento radioativo são calor e luz visível. Gii) O 
isótopo particular de plutônio utilizado para RTG 
E incapaz de sustentar uma reação em cadeia. (iv) 
O plutônio pode ser usado como combustível, 
mas só depois que ele decai para urânio. 
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21.59 Qual é a função das barras de controle em um 
reator nuclear? Quais substâncias são utilizadas 
para construir hastes de controle? Por que essas 
substâncias são escolhidas? 

21.60 (a) Qual é a função do moderador em um reator 
nuclear? (b) Qual substância atua como mode- 
rador em um gerador de água pressurizada? (€) 
Quais outras substâncias são usadas como mode- 
rador em projetos de reatores nucleares? 

21.61 Complete e faça o balanceamento das equações 
nucleares para as seguintes reações de fissão ou 
fusão: 
ca) q + qu — He + 
(DEU + da — Bib + fino + dn 

21.62 Complete e faça o balanceamento das equações 
nucleares para as seguintes reações de fissão: 
(a) EU + in — "Sm + Bz + dn 
O) Bu + in — Ce + + 2in 


21.63 Uma parte da energia do Sol vem da reação: 


aj — duto + 2fe 


Esta reação requer uma temperatura de aproxi- 
madamente 10° a 107 K. (a) Aplique a massa 
do núcleo de hélio-4, dada na Tabela 21.7, para 
determinar quanta energia é liberada quando a 
reação é realizada com 1 mol de átomos de hi- 
drogênio. (b) Por que uma temperatura ão ele- 
vada é necessária? 

21.64 Os elementos de combustível gastos de um reator 
de fissão são muito mais intensamente radioativos 
do que os elementos de combustível originais. (a) 
O que isso indica sobre os produtos do processo 
de fissão em relação ao cinturão de estabilidade, 
Figura 21.2? (b) Dado que apenas dois ou três 
nêutrons são liberados por evento de fissão, e sa- 
bendo que o núcleo submetido à fissão tem razão 
nêutron- próton, característica de um núcleo pesa- 
do, que tipos de decaimento podemos esperar que 
sejam dominantes entre os produtos de fissão? 

21.68 Que tipo de reator nuclear apresenta as seguintes 
características? 

(a) Não utiliza um refrigerante secundário. 
(b) Cria mais material fissi do que consome. 
(©) Usa um gás, como He ou CO3, como refrige- 

21.66 Que tipo de reator nuclear apresenta as seguintes 
características? 

(a) Pode usar urânio natural como combustível 
(b) Não utiliza um moderador. 
(€) Pode ser reabastecido sem ser desligado. 
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21.67 Radicais hidroxila podem arrancar átomos de 
hidrogênio de moléculas (abstração de hidrogê- 
nio”), e fons hidróxido podem arrancar prótons de 
moléculas (“desprotonação”. Escreva as equações 
da reação e as estruturas de Lewis para a abstração 
de hidrogênio e as reações de desprotonação para o 
ácido carbonílico genérico R-COOH, com radical 
hidroxila e fon hidróxido, respectivamente. Por que 
o radical hidroxila é mais tóxico para os sistemas 
vivos de fon hidróxido? 

21.68 Quais das seguintes radiações são classificadas. 
como radiação ionizante: raios X, partículas alfa, 
micro-ondas de um telefone celular ou raios gama? 

21.69 Um rato de laboratório é exposto a uma fonte 
de radiação alfa cuja atividade é 14,3 mCi. (a) 
Qual é a atividade da radiação em desintegrações. 
por segundo? E em becquerels? (b) O rato tem 
massa de 385 g e é exposto à radiação por 14,0 s, 


absorvendo 35% das partículas alfa emitidas, 
cada um com energia de 9,12X 107 J, Calcule a 
dose absorvida em milirads e grays, (0) Se a EBR 
da radiação é 9,5, calcule a dose efetiva absorvida 
em mrem e Sv. 

21.70 Uma pessoa de 65 kg é exposta acidentalmente 
a uma fonte de radiação beta de 15 mCi, prove- 
niente de uma amostra de “Sr, por 240 s. (a) Qual 
€a atividade da fonte de radiação em desintegra- 
ções por segundo? (b) Cada partícula beta tem 
energia de 8,75 X 107!º J e 7,5% da radiação são 
absorvidos pela pessoa. Supondo que a radiação. 
absorvida se espalhe por todo o corpo da vítima, 
calcule a dose absorvida em rads e grays. (c) Sea 
EBR das partículas beta é 1,0, qual é a dose efe- 
tiva em mrem e sieverts? (d) A dose de radiação 
€ igual, maior ou menor em comparação a de um 
mamograma normal (300 mrem)? 


EXERCÍCIOS ADICIONAIS 


24.71 A tabela a seguir indica o número de prótons (p) 
e nêutrons (n) para quatro isótopos. (a) Escreva o 
símbolo de cada isótopo. (b) Qual dos isótopos é 
mais provável que seja instável? (e) Qual dos isó- 
topos envolve um número mágico de prótons e/ou 
nêutrons? (d) Qual isótopo produzirá potássio-39 
após a emissão de pósitrons? 


o O m mw 
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21.72 O radônio-222 decai para um núcleo estável por 
uma série de três emissões alfa e duas emissões 
beta. Qual é o núcleo estável formado? 

21.73 A Equação 21.28 é a reação nuclear responsável 
por grande parte da produção de hélio-4 pelo Sol. 
Quanta energia é liberada por essa reação? 

21:74 O cloro tem dois nuclídeos estáveis, SC e CI. 
Em contraste, “CI é um nuclídeo radioativo que 
decai por emissão beta. (a) Qual é o produto do 
decaimento do *CI? (b) Com base nas regras 
empíricas sobre estabilidade nuclear, explique 
por que o núcleo de “CI é menos estável do que 

“Cl ou CI 

21.75 Quando dois prótons são fundidos em uma estrela, 
o produto é 2H mais um pósitron (Equação 21.26). 
Por que você acha que o produto mais óbvio da 
reação, ?He, é instável? 

21.76 Cientistas nucleares sintetizaram aproximada- 
mente 1.600 núcleos não conhecidos na natureza. 


É possível descobrir ainda mais núcleos aplicando 
bombardeamento de fons pesados e usando acele- 
radores de partículas de alta energia. Complete e 
faça o balanceamento das seguintes reações, que 
envolvem bombardeamentos com fons pesados: 
gue gn — 

(o) Sica + Cm — !Sm +? 

(© Bs + Bike — tira +7 

(a Sica + 3U — n + an +27 


24.77 Em 2010, uma equipe de cientistas da Rússia e 
dos Estados Unidos relatou a criação do primeiro 
átomo do elemento 117, denominado, até então, 
tennessino (Ts). A síntese envolveu a colisão de 
um alvo de 2$K com fons acelerados de um isó- 
topo, que vamos designar como Q. O átomo do 
produto, que chamaremos Z, libera nêutrons ime- 
diatamente e forma Ff4(117]: 


Pak + Q — 2 — NN + 3 


(a) Quais são as identidades dos isótopos Q e Z? 
(b) O isótopo Q é incomum na medida em que 
sua meia-vida tem duração muito longa (da or- 
dem de 10!º anos), apesar de ter uma razão nêu- 
tron-próton desfavorável (Figura 21.2). O que 
poderia justificar essa estabilidade incomum? (c) 
Colisão de fons de isótopos Q com um alvo tam- 
bém foi usado para produzir os primeiros átomos 
de livermório, Lv. O produto inicial da colisão 
fot f$êLv. Como em o alvo de fiftogos-com o 
qual Q colidiu nessa experiência? 
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O radioisótopo sintético tecnécio-99, que decai 
por emissão beta, é o isótopo mais utilizado na 
medicina nuclear. Os seguintes dados foram co- 
letados em uma amostra de Te: 


por minuto 
180 o 

no 25 

w so 

n 75 

sa wo 

“ ns 
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Com base nesses dados, faça um gráfico e uma 
curva que sejam adequados para determinar a 
ida. 

De acordo com as regras atuais, a dose máxima 
permissível de estrôncio-0 no corpo de um adul- 
to € 1 pCi (1X 10 Ci). Aplicando a relação de 
velocidade = AN, calcule o número de átomos de 
estrôncio-90 aos quais essa dose corresponde. A 
que massa de estròncio-90 isso corresponde? Sua 
meia-vida é 28,8 anos. 

Suponha que você tivesse um detector capaz de 
contar todos os decaimentos de uma amostra ra- 
dioativa de plutônio-239 (/4= 24 mil anos). Quan- 
tas contagens por segundo seriam obtidas de uma 
amostra, que contém 0,385 g de plutônio-2397 

O acetato de metila (CH;COOCH;) é formado 
pela reação de ácido acético com álcool metli- 
co, Se o álcool metlico for marcado com oxigê- 
nio-18, este resultará em acetato de metila: 


cuidou + n'och, — ankran +mo 


(a) Quais das seguintes ligações se quebram na re- 
ação: a ligação C-OH do ácido e a ligação O-H 
do álcool, ou a ligação O-H do ácido e a ligação 
C-OH do álcool? Justifique sua resposta. (b) Ima- 
gine um experimento semelhante com o radiisó- 
topo `H, que é chamado de tritio e que costuma ser 
indicado por T. Será que a reação entre CHCOOH 
e TOCH; fornece as mesmas informações a res- 
peito de qual ligação é quebrada, como ocorre na 
“experiência anterior com HOCH;? 

Um experimento foi desenvolvido para verificar se 
uma planta aquática absorve fon iodeto da água. 
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O jodo-131 (ty = 8,02 dias) foi adicionado como 
marcador, na forma de fon iodeto, a um tanque 
com as plantas. À atividade inicial de uma amostra 
de 1,00 pil de água era 214 contagens por minuto. 
Após 30 dias, o nível de atividade em 1,00 uL de 
amostra era 15,7 contagens por minuto. As plantas 
absorveram iodo da água? 

21.83 Cada uma das transmutações a seguir produz um 
radionuclídeo usado na tomografia por emissão 
de pésitrons (PET). (a) Nas equações (i) e (ii). 
identifique a espécie indicada como “X”, (b) Na 
equação (ii), uma das espécies é indicada como 
“4”, O que você acha que isso representa? 
OMN a)X 
i) "O (p. X) "F 
ca (dm) O 

21.84 As massas nucleares de 7Be, Be e '°Be são 
7,0147; 9,0100 e 10.0113 uma, respectivamente, 
Qual desses núcleos tem a maior energia de coe- 
são por núcleon? 

21.85 Uma amostra de 26,00 g de água contendo tritio, 
H, emite 1,50 x 10° partículas beta por segundo. 
O tríto é um emissor beta fraco, com meia-vida 
de 12,3 anos. Qual fração de todos os hidrogê- 
nios na amostra de água é tritio? 

21.86 O Sol irradia energia no espaço à velocidade de 
3,9 x 10% J/s. (a) Calcule a velocidade da perda 
de massa do Sol em kg/s. (b) Como essa perda de 
massa se origina? (e) Estima-se que o Sol conte- 
nha 9X 10% prótons livres. Quantos prótons por 
segundo são consumidos em reações nucleares 
no Sol? 

21.87 A energia média liberada na fissão de um único 
núcleo de urânio-235 é de aproximadamente 3X 
1073! J, Se a conversão dessa energia em eletrici- 
dade em uma usina nuclear tiver 40% de eficiên- 
cia, qual massa de urânio-235 sofrerá fissão em 
um ano, em uma usina que produz 1.000 mega- 
watts? Lembre-se de que um watt é 1 J/s. 

21.88 Testes em pessoas de Boston, nos anos de 1965 e 
1966, após a era dos testes da bomba atômica, re- 
velaram quantidades médias de aproximadamente 
2 pCi de radioatividade de plutônio por pessoa. 
Quantas desintegrações por segundo implica esse 
nível de atividade? Se cada partícula alfa deposita 
8X 1073 de energia e se a massa média de uma 
pessoa é de 75 kg, calcule o número de rads e 
rems de radiação no prazo de um ano resultante 
desse nível de plutônio. 
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) EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


21.89 Uma amostra de 53,8 mg de perelorato de sódio 
contém cloro-36 radioativo (cuja massa atômi- 
ca é 36,0 uma). Se 29,6% dos átomos de cloro 
na amostra são cloro-36 e o restante são átomos 
de cloro naturalmente não radioativos, quantas 
desimtegrações por segundo são produzidas por 
essa amostra? A meia-vida do cloro-36 é 3,0 x 
10º anos. 

21.90 Calcule a massa do octano, CyHyy() que deve 
ser queimada no ar para emitir uma quantidade 
igual de energia produzida pela fusão de 1.0 g de 
hidrogênio na seguinte reação de fusão: 


aj — Me + 2% 


Suponha que todos os produtos da combustão 
de octano estejam nas fases gasosas. Aplique os 
dados do Exercício 21.50, do Apêndice C e das 
contracapas do livro. A entalpia de formação pa- 
dlrão do octano é -250,1 kJ/mol. 

O urânio encontrado naturalmente consiste em 
99,274% de ™U; 0,720% de SU e 0,006% de 
DU, Como vimos, PSU é o isótopo que pode 
ser submetido a uma reação em cadeia nuclear. A 
maior parte do SU utilizado na primeira bomba 
atômica foi obtida por difusão gasosa de hexa- 
fluoreto de urânio, UF(s). (a) Qual é a massa 
do UF, em um recipiente de 30,0 L de UF, a 
uma pressão de 695 torr e 350 K? (b) Qual é a 
massa do SU na amostra descrita no item (a)? 
(€) Agora, suponha que o UF seja difundido por 
meio de uma barreira porosa e que a variação na 
razão entre "U e 2SU, no gás difundido, possa 
ser descrita pela Equação 10.23. Qual é a massa 
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de PSU em uma amostra do gás difundido aná- 
logo a0 do item (a)? (d) Após mais um ciclo de 
difesão gasosa, qual é a percentagem de UE; 


de 25,0 mL, a 22 °C, por 245 dias, (a) Quantas 
partículas alfa são formadas durante esse perío- 
do? (b) Suponha que cada partícula alfa seja con- 
vertida em um átomo de hélio, qual é a pressão 
parcial do gás hélio no recipiente depois desse 
período de 245 dias? 

[21.93] Amostras de carvão de Stonchenge na Inglaterra 
foram queimadas em O), e o gás CO) resultan- 
te foi borbulhado em uma solução de Ca(OH); 
(água de cal), Isso resultou em um precipitado de 
CaCOs, que foi removido por filtração e secado. 
Uma amostra de 788 mg de CaCO tinha radioati- 
vidade de 1,5 x 10? Bq por causa do carbono-14. 
Por comparação, os organismos vivos sofrem 
15,3 desintegrações por minuto, por grama de 
carbono. Com base na meia-vida do carbono-14, 
5.700 anos, calcule a idade da amostra de carvão. 

21.94 Uma amostra de 25,0 mL de uma solução de 
0,050 M de nitrato de bário foi misturada a 25,0 
miL de uma solução de 0.050 M de sulfato de 
dio marcada com enxofre-35 radioativo. À ati 
dade da solução inicial de sulfato de sódio era 
1,22 X 10º Bg/mL. Depois que o precipitado re- 
sultante foi removido por filtração, foi verificado 
que o filtrado resultante tinha atividade de 250 
Bg/ml.. (a) Escreva a equação química balancea- 
da para a reação ocorrida. (b) Calcule Kpy para o 
precipitado sob as condições do experimento. 


D) ELABORE UM EXPERIMENTO 


Este capítulo abordou as propriedades dos elementos 
radioativos, Visto que a radioatividade pode ter efeitos. 
nocivos sobre à saúde humana, são necessários proce- 
dimentos experimentais muito rigorosos e precauções 
ao realizar experiências com materiais radioativos. Por 
isso, normalmente não há experiências que envolvam 
substâncias radioativas em laboratórios de química geral. 
No entanto, podemos considerar a concepção de algumas. 
experiências hipotéticas que nos permitiriam explorar cer- 
tas propriedades do rádio, descoberto por Marie e Pierre 
Curie em 1898. 

(a) Um aspecto fundamental da descoberta do rádio foi 
a observação de Marie Curie de que a uraninita, miné- 
rio natural de urânio, tinha radioatividade maior do que o 
metal de urânio puro. Elabore um experimento para repro- 


duzir essa observação e obter uma razão da atividade da 
uraninita em relação a do urânio puro. 

(b) O rádio foi isolado pela primeira vez na forma de sais 
de haletos, Suponha que você tenha amostras puras de rádio 
metálico e brometo de rádio. Os tamanhos das amostras são. 
da ordem de miligramas e não são passíveis de formas habi 
tuais de análise elementar Seria possível usar um dispositivo 
para medir a radioatividade e determinar quantitativamente 
a fórmula empírica do brometo de rádio? Qual informação 
você poderia usar que o casal Curie provavelmente não tinha. 
no momento da descoberta? 

(e) Suponha que você tenha o período de um ano para 
medir a meia-vida do rádio e seus elementos relacio- 
nados. Você tem algumas amostras puras e um dispo- 
sitivo que mede quantitativamente a radioatividade. 


Seria possível determinar a meia-vida dos elementos nas amostras? As res- 
trições experimentais seriam diferentes dependendo de a meia-vida ser de 
10 0u 1.000 anos? 

(d) Antes que seus efeitos negativos sobre a saúde fossem mais bem com- 
preendidos, pequenas quantidades de sais de rádio eram usadas em reló- 
gios que “brilham no escuro”, conforme o ilustrado a seguir. O brilho não 
é diretamente por causa da radioatividade do rádio; na verdade, o rádio é 
combinado a uma substância luminescente, como o sulfeto de zinco, que 
brilha quando exposto à radiação. Suponha que você tenha amostras puras. 
de rádio e sulfeto de zinco, Como pode determinar se o brilho do sulfeto 
Zinco resulta de radiação alfa, beta ou gama? Que tipo de dispositivo pode- 
ria ser projetado para usar o brilho como medida da quantidade de radioati 
vidade de uma amostra? 
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QUÍMICA DOS NÃO METAIS 


Tudo o que vemos na foto da página ao lado é composto de não metais A água, na- 
turaimente, é H20, e a areia é, em grande parte, SiOz. Embora não possamos enxergá-, o ar 
contém, sobretudo, Nz e O, com quantidades muito menores de outras substâncias não metá- 
licas. A palmeira também é composta, principalmente, de elementos não metálicos. 


Neste capítulo, apresentaremos uma visão panorâmica da química descritiva dos ele- 
mentos não metálicos, começando pelo hidrogênio e avançando, grupo a grupo, da direita 
para a esquenta na tabela periódica. Veremos de que forma eles ocorrem na natureza, a 
maneira como são isolados de suas fontes naturais e como são usados. Daremos destaque 
especial ao hidrogênio, ao oxigênio, ao nitrogênio e ao carbono porque esses quatro não 
metais formam muitos compostos comercialmente importantes e respondem por 99% dos 
átomos exigidos pelas células vivas. 

À medida que estudamos a química descritiva, € importante identificar tendências em 
vez de tentar memorizar todos os fatos apresentados. À tabela periódica é a ferramenta 
mais valiosa nesse sentido. 


22.1 | TENDÊNCIAS PERIÓDICAS E REAÇÕES QUÍMICAS 


Antes de iniciar o estudo deste capítulo, é importante lembrar que podemos classificar 
os elementos como metais, metaloides e não metais. œ> (Seção 7.6) Exceto pelo hidro- 
gênio, que é um caso especial, os não metais ocupam a parte direita superior da tabela 
periódica. Essa divisão dos elementos está relacionada às tendências nas propriedades 
dos elementos, conforme resumido na Figura 22.1. À eletronegatividade, por exemplo, 
aumenta à medida que avançamos da esquerda para a direita, 20 longo de um período da 
tabela, e diminui à medida que descemos por um grupo. Os não metais, portanto, têm 
eletronegatividades mais elevadas do que os metais. Essa diferença leva à formação de 
sólidos iônicos em reações entre metais « não metais. co (seções 7.6, 8.2 c 8.4) Por outro 
lado, os compostos formados entre dois ou mais não metais costumam ser substâncias 
moleculares. c (seções 7.8 e 84) 


O QUE VEREMOS 


22.1 | Tendências periódicas e reações químicas 
Começaremos com uma revisão das tendências perió- 
dicas e dos tipos de reações químicas, voltando o foco 
para os padrões gerais de comportamento, à medida 
que examinamos cada família da tabela periódica. 


22.2 | Hidrogênio O primeiro não metal que exami- 
naremos, o hidrogênio, forma compostos com a maio- 
ria dos outros não metais. 

22.3 | Grupo 8A: gases nobres Em seguida, aborda- 
remos os gases nobres, elementos que compõem o grupo 
BA e que exibem reatividade química muito limitada. 
22.4 | Grupo 7A: halogênios Vamos estudar os ele- 


mentos mais eletronegativos, os halogênios, do grupo 
7A. 


22.5 | Oxigênio Em seguida, vamos analisar o oxi- 
gênio, o elemento mais abundante na crosta terrestre 
e no corpo humano, além dos compostos de óxido e 
peróxido formados por ele. 

22.6 | Outros elementos do grupo 6A: S, Se, Te 
e Po Estudaremos os outros membros do grupo 6A 
(S, Se, Te e Po), dos quais o enxofre é o mais importante. 


T PRAIA TROPICAL. É 


22.7 | Nitrogênio Nesta seção, abordaremos o nitro- 
génio, um componente-chave da atmosfera, que forma 
compostos nos quais o número de oxidação varia de 
—3 a +5, incluindo importantes compostos como NH 
e HNO;. 


22.8 | Outros elementos do grupo SA: P, As, Sb 
e Bi Ao analisar os outros membros do grupo SA (P, 
As, Sb e Bi) veremos em detalhes o fósforo — o mais 
importante em termos comerciais e o único, dentre 
eles, a desempenhar papel crucial e benéfico nos sis- 
temas biológicos. 

22.9 | Carbono A seguir, os compostos inorgânicos 
do carbono serão o foco dos estudos. 

22.10 | Outros elementos do grupo 4A: Si, Ge, 
Sn e Pb Agora é a vez do silicio, o elemento mais 
abundante e significativo dos membros mais pesados 
do grupo 4A. 

22.11 | Boro Por fim, examinaremos o boro, o único 
elemento não metálico do grupo 3A. 
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[E] Metsis [E] Metaoides [E] Não metais 
Aumento da energia de ionização 
Diminuição do raio atômico 


Aumento da eletronegatividade. 
Diminuição do caráter metálico 


[a 


Figura 22.1 Tendências em propriedades elementares. 


Diminuição da energia de ionização 
Diminuição da eletronegatividude 
Aumento do caráter metálico 


Aumento do raio atômico 


A química exibida pelo primeiro membro de um 
grupo de não metais pode diferir de várias maneiras. 
importantes dos membros subsequentes. Duas diferenças. 
merecem destaque: (1) O primeiro membro é capaz de 
acomodar menos vizinhos ligados. <= (Seção 8.7) Por 
exemplo, o nitrogênio é capaz de ligar-se a um máximo 
de três átomos de CI, NCls, enquanto o fósforo pode 
se ligar a cinco, PCIs. O pequeno tamanho do nitrogê- 
nio é, em grande parte, responsável por essa diferença. 
(2) O primeiro membro pode formar ligações 7 mais 
facilmente. Essa tendência também ocorre, em parte, 
em razão do tamanho, uma vez que átomos pequenos. 
são capazes de se aproximar mais uns dos outros. Como 
resultado, a superposição dos orbitais p, que resulta na 
formação de ligações 7, é mais eficiente para o primeiro 
elemento em cada grupo (Figura 22.2). Uma sobre- 
posição mais eficiente significa ligações 7 mais fortes, 
conforme reflete nas entalpias de ligação. <= (Seção 
8.8) Por exemplo, a diferença nas entalpias de ligação 
das ligações C-C e C=C é de aproximadamente 270 kJ/ 
mol === (Tabela 8.4); esse valor alto representa a “força” 
de uma ligação 7 carbono-carbono. Por outro lado, a 
diferença entre Si-Si e Si=Si é de cerca de 100 kJ/mol, 
significativamente mais baixa que para o carbono, refle- 
tindo uma ligação 77 mais fraca. 


A ‘N 
Menor distância Maor distância 

entre núcleos; major entre múcicos; menor 
sobreposição orbital;  soecposição orbital; 
ligação m mais fone ligação m mais fraca 


Figura 22.2 Ligações m nos elementos dos períodos 2 e 3. 


Como podemos perceber, as ligações qr são especial- 
mente importantes na química dos elementos carbono, 
nitrogênio e oxigênio, sendo cada um deles o primeiro 
membro em seus grupos. Os elementos nesses grupos têm 
tendência a formar apenas ligações simples. 

A habilidade dos elementos do 2º período em formar 
ligações 17 é um fator importante na determinação das 
formas clementares desses elementos. Por exemplo, com- 
pare o carbono e o silício. O carbono tem cinco alótropos. 
cristalinos: diamante, grafite, fulereno, grafeno e nano- 
tubos de carbono. «> (seções 12.7 e 12.9) O diaman- 
te é um sólido covalente formado por ligações o C-C, 
mas nenhuma 17. Grafite, fulereno, grafeno e nanotubos 
de carbono têm ligações 7 que resultam da superposição 
lateral dos orbitais p. O silício elementar, contudo, existe 
apenas como um sólido covalente semelhante ao diaman- 
te com ligações or; mas não exibe nenhuma forma que 
seja similar a da grafite, do fulereno, do grafeno ou dos 
nanotubos de carbono, aparentemente porque as ligações. 
x Si-Si são muito fracas. 

Analogamente, vemos diferenças significativas nos 
dióxidos de carbono e de silício, em virtude de suas re- 
Jativas habilidades em formar ligações 17 (Figura 22.3). 
CO; é uma substância molecular com ligações duplas 
C=O, enquanto SiO; é um sólido covalente no qual qua- 
tro átomos de oxigênio estão ligados a cada átomo de silf- 
cio por meio de ligações simples, formando uma estrutura 
estendida que tem a fórmula empírica SiOz. 


Reflita 


O nitrogênio é encontrado na natureza como Na(g). Pode-se 
esperar encontrar fósforo na natureza como Pi)? Justifique 
sua resposta. 


Fragmento da estrutura estendida do 
SiOz; Si forma apenas ligações simples 


oo 


CO: C forma ligações duplas 
Figura 22.3 Comparação das ligações em S10; e em CO). 


) EXERCÍCIO RESOLVIDO 
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Identificação de propriedades elementares 
Dos elementos Li, K, N, Pe Ne qual (a) é o mais eletronegativo; (b) tem o maior carter metálico; (e) pode ligar-se a mais de 
quatro átomos em uma molécula; (d) forma ligações m mais facilmente? 


SOLUÇÃO 
Analise Com base em uma lista de elementos, deve-se deter- 
minar várias propriedades que podem ser relacionadas às ten- 
dência periódicas. 

Planeje Podemos observar as figuras 22.1 c 22.2 para nos guiar 
nas respostas, 

Resolva 

(a) A eletroncgatividade aumenta à medida que avançamos no 
sentido da parte superior direita da tabela periódica, excluindo 
“os gases nobres. Portanto, o nitrogênio (N) é o elemento mais 
cletronegativo entre os listados. 

CO) O caráter metálico é inversamente proporcional à eletro- 
negatividade — quanto menos eletronegativo é um elemento, 
maior será o seu caráter metálico. Dessa forma, o potássio (K) 
é o elemento com o maior caráter metálico, uma vez que está 
mais próximo do canto inferior esquerdo da tabela periódica. 
(e) Os não metais tendem a formar compostos moleculares. 
logo podemos restringir a escolha sos três não metais da lista: 
N, Pe Ne. Para formar mais de quatro ligações, um elemen- 
to deve ser capaz de expandir sua camada de valência para 
permitir mais de um octeto de elétrons ao seu redor. Essa ex- 
pansão ocorre para elementos no terceiro período em diante 
da tabela periódica; N e Ne estão no segundo período e não 


sofrem expansão da camada de valência. Portanto a resposta. 
€ o fósforo (P). 

(4) Os não metais do segundo período formam ligações xr mais 
facilmente que os elementos do terceiro período em diante. 
Uma vez que não são conhecidos compostos que tenham liga- 
gões covalentes com o gás nobre Ne, N é o elemento da lista 
que forma ligações m mais facilmente, 


Para praticar: exercício 1 
Qual das seguintes afirmações descreve corretamente uma di- 
ferença entre a química do oxigênio e do enxofre? 

(a) O oxigênio é um não metal e o enxofre, um metaloide. (b) 
O oxigênio pode formar mais de quatro ligações, enquanto o 
ensoíre não. (€) O enxofre tem uma eletronegatividade supe- 
rior à do oxigênio. (d) O oxigênio tem maior capacidade de 
formar igações que o enxofre, 


Para praticar: exercício 2 
Dos elementos Be, C, CL Sb e Cs qual (a) tem a eleronegati- 
vidade mais baixa; (b) o maior caráter metálico; (c) é o mais 
provável de participar na formação de ligação 1r; (d) € o mais 
provável de ser um metaloide? 


REAÇÕES QUÍMICAS 

Uma vez que Oz e H30 são abundantes no ambiente, 
é particularmente importante considerar as possíveis rea- 
ções dessas substâncias com outros compostos. Cerca de 
um terço das reações abordadas neste capítulo envolve Oz 
(reações de oxidação ou combustão) ou H10 (em espe- 
cial, reações de transferência de prótons). 

Nas reações de combustão «== (Seção 3.2), compostos 
“contendo hidrogênio produzem H,O. Já os compostos que 
contêm carbono produzem CO; (a menos que a quantida- 
de de O) seja insuficiente, neste caso, pode-se formar CO 
ou até mesmo C). Compostos contendo nitrogênio tendem 
a formar Nz, apesar de a formação de NO também ser uma 
possibilidade em casos especiais. Uma reação que ilustra 
essas generalizações é a seguinte: 


4CH;NH(g) + 90:(8) 


—> 4COs) + 10H,0(g) + 2Ng) [221] 


A formação de HzO, CO; e Nz reflete as altas estabilida- 
des termodinâmicas dessas substâncias, indicadas pelas al- 
tas energias de ligação para as ligações O-H, C=O e N=N 
(463, 799 c 941 KJ/mol, respectivamente), = (Seção 8.8) 

Ao lidar com reações de transferência de próton, lem- 
bre-se de que, quanto mais fraco é um ácido de Bronsted- 
Lowry, mais forte será a sua base conjugada. «= (Seção 
16.2) Por exemplo, Ha. OH”, NH3 e CHa são doadores de 
próton extremamente fracos, que não têm tendência em 
agir como ácidos em água. Portanto, as espécies forma- 
das a partir deles por remoção de um ou mais prótons são 
bases extremamente fortes. Todas reagem rapidamente 
com a água, removendo prótons do H;O para formar 
OH”. Duas reações representativas são: 


CH5 (ag) + H:O() 


— CHds) + OH- (aq) 122.2) 
Nº-(ag) + 3H:0() 
—> NHs(ag) + 30H“ (ag) 12231 


Determinação de produtos de reações quimicas 
Determine os produtos formados em cada uma das seguintes reações e escreva uma equação balanceada: 


(a) CHNHNH(s) + Ox(s) — ? 


© MgP:() + HO — ? 
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SOLUÇÃO 

Analise Com base nos reagentes de duas equações químicas, 
deve-se determinar os produtos e, em seguida, balancear as 
equações, 

Planeje Precisamos examinar os reagentes para verificar se 
existe um possível tipo de reação que possamos reconhecer. 
No item (a), o composto de carbono está reagindo com Oz. 
sugerindo que seja uma reação de combustão. No item (b), a 
água reage com um composto iônico. O ånion, P™, é uma base 
fonte, e HzO é capaz de agir como um ácido, de modo que os 
reagentes sugerem uma reação ácido-base (transferência de 
próton). 

Resolva 

(a) Com base na composição elementar do composto de car- 
bono, essa reação de combustão deve produzir CO, HzO e Nz: 


2CHNHNH:(s) + 5O:(8) 
— 2CO (6) + 6H:0(4) + 2N0(6) 


(0) MgsP é único, consistindo em fons Mg?" c P™, O fon P%, 
assim como N*, tem forte afinidade por prótons e reage com 
H0 para formar OH” e PH; (PH, PHy” e PH; são doadores 
de prótons extremamente fracos). 


MgsPi(s) + 6H,0(1) — 2PHs(g) + 3Mg(OH)(s) 
Mg (OH) tem baixa solubilidade em água e precipitará. 


Para praticar: exercício | 


Quando CaC; reage com água, qual composto contendo car- 
bono é formado? 
(8) CO. (b) CO), (€) CHa, (d) Cat, (e) H:CO). 


Para praticar: exercicio 2 


Escreva uma equação balanceada para a reação do hidreto de 
sódio sólido com água. 


22.2 | HIDROGÊNIO 


O químico inglês Henry Cavendish (1731-1810) foi 
o primeiro a isolar o hidrogênio. Visto que o elemento 
produz água quando queimado no ar, o químico francês. 
Antoine Lavoisier o> (Figura 3.1) deu a ele o nome de 
hidrogênio, que significa “produtor de água” (do grego: 
hydro, água; gennao, produzir). 

O hidrogênio é o elemento mais abundante no universo 
e o combustível nuclear consumido pelo Sol e outras estre- 
las para produzir energia. c>» (Seção 21.8) Embora aproxi- 
madamente 75% do universo seja composto de hidrogênio, 
ele responde por apenas 0,87% da massa da Terra. À maior 
parte do hidrogênio do planeta é encontrada associada ao 
oxigênio. A água, que tem 11% de massa de hidrogênio, é 
o composto de hidrogênio mais abundante. 


ISÓTOPOS DE HIDROGÊNIO 


O isótopo mais comum do hidrogênio, 
núcleo formado por um único próton. O isótopo, algumas. 
vezes denominado prótio,* constitui 99,9844% do hidro- 
gênio natural. 

Dois outros isótopos são conhecidos: ÈH, cujo núcico 
“contém um próton e um nêutron, e JH, cujo núcleo con- 
tém um próton e dois nêutrons. O isótopo JH, chamado 
deutério, constitui 0,0156% do hidrogênio natural. Não 
é radioativo e costuma receber o símbolo D nas fórmulas 
químicas, como em D20 (óxido de deutério), conhecido 
como água pesada. 

Pelo fato de um átomo de deutério ser aproximada- 
mente duas vezes mais massivo que outro de prótio, as 
propriedades das substâncias com deutério variam ligeira- 
mente daquelas com o seu análogo, o prótio. Por exemplo. 


os pontos de fusão e ebulição normais de DO são 3,81 °C 
e 101,42 “C, respectivamente, enquanto para HO são 
0,00 °C € 100,00 °C. Não surpreende que a densidade de 
D:0 325 C (1,104 g/mL) seja maior que a de HzO (0,997 
g/mL). A substituição do prótio pelo deutério (processo 
chamado deuteração) também pode exercer efeito pro- 
fundo nas velocidades das reações, fenômeno chamado 
de efeito cinético de isótopo. Por exemplo, a água pesa- 
da pode ser obtida por meio da eletrólise da água comum 
[2H,0(1) — 2H(x) + O:(g)}, porque a pequena 
quantidade de DyO natural presente na amostra sofre ele- 
trólise a uma velocidade mais baixa do que H20, toman- 
do-se, portanto, concentrada durante a reação, 
O terceiro isótopo, JH, o trítio, é radioativo, com 
meia-vida de 12,3 anos: 
JH — He + fe to = 1234n0s [224] 
Em razão da sua meia-vida curta, a existência natural 
do tritio resume-se apenas a quantidades traço. O isótopo 
pode ser sintetizado em reatores nucleares por meio do 
bombardeamento de lítio-6 com nêutrons: 
Su + in — qu + He 122.5) 
O dewtério e o tritio têm se mostrado valiosos no estu- 
“do de reações de compostos que contêm hidrogênio. Um 
composto pode ser “marcado” pela substituição de um ou 
mais átomos de hidrogênio normais em posições espe- 
cíficas na molécula por átomos de deutério ou trítio. Ao 
comparar a posição dos átomos marcados nos reagentes e 
nos produtos, geralmente, pode-se inferir um mecanismo 
da reação. Quando o álcool metilico (CHsOH) é colocado 


* Esta nomenclatura dos isótopos limita-se ao hidrogênio. Por causa das grandes diferenças proporcionais em ass massas, os isótopos de HI mos- 
tram om nameno substancialmente masor de diferenças em suat ropitdes do que 0 topos Gos demare ciernentos mai pesador 


em D0, por exemplo, o átomo de hidrogênio da ligação 
O-H troca rapidamente com os átomos de D, formando 
CH;OD. Os átomos de H do grupo CH; não fazem tro- 
cas. Esse experimento demonstra a estabilidade cinética 
das ligações C-H e revela a velocidade na qual a ligação 
O-H na molécula se quebra e volta a se formar. 


PROPRIEDADES DO HIDROGÊNIO 


O hidrogênio € o único elemento que não faz parte 
de qualquer família na tabela periódica. Em razão de sua 
configuração eletrônica 1s!, ele costuma ser colocado 
acima do Iítio na tabela periódica. Entretanto, definiti- 
vamente, não é um metal alcalino; uma vez que forma 
um fon positivo com menor facilidade que qualquer metal 
alcalino, A energia de ionização do átomo de hidrogênio 
é 1.312 KJ/mol, enquanto a do litio é 520 kJ/mol. 

Em alguns casos, o hidrogênio é colocado acima 
dos halogênios na tabela periódica, porque o átomo de 
hidrogênio pode receber um elétron para formar o fon 
hidreto, H”, que apresenta configuração eletrônica igual 
a do hélio. Entretanto, a afinidade eletrônica do hidro- 
gênio (E = —73 KJ/mol) não é tão grande quanto a de 
qualquer halogênio. De modo geral, o hidrogênio não 
mostra mais semelhanças em relação aos halogênios do 
que aos metais alcalinos. 

O hidrogênio elementar existe em temperatura am- 
biente como um gás incolor, inodoro e sem sabor, na 
forma de moléculas diatômicas. Podemos chamar H} de 
di-hidrogênio, mas ele é popularmente chamado de hi- 
drogênio molecular, ou simplesmente hidrogênio. Como 
Hh é apolar e tem apenas dois elétrons, as forças atrati- 
vas entre as moléculas são extremamente fracas. Como 
resultado, seus pontos de fusão (-259 °C) e de ebulição 
(-253 °C) são muito baixos. 

A entalpia da ligação H-H (436 KJ/mol) é alta para 
uma ligação simples. <= (Tabela 8.4) Por comparação, a 
entalpia da ligação CI-CI é apenas 242 KJ/mol. Em vir- 
tude do Ha ter ligação forte, a maioria das reações do Hz 
é lenta a temperatura ambiente. Entretanto, a molécula é 
ativada rapidamente por calor, irradiação ou catálise. O 
processo de ativação geralmente produz átomos de hidro- 
gênio, que são muito mais reativos. Como H é ativado, 
ele reage de maneira rápida e exotérmica com uma grande 
variedade de substâncias. 


Reflita 


Se Hz é ativado para produzir H*, qual deverá ser o outro pro- 
duto? 


O hidrogênio forma ligações covalentes fortes com mui- 
tos outros elementos, inclusive com o oxigênio; a entalpia 
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da ligação O-H é 463 KJ/mol. A formação da fonte ligação 
O-H toma o hidrogênio um agente redutor eficiente para 
muitos óxidos metálicos. Por exemplo, quando Hz passa por 
CuO aquecido, cobre é produzido: 


CuO(s) + Hafe) — Cu(s) + HO(5) 1226] 


Quando Hz é queimado no ar, ocorre uma reação vi- 
gorosa, resultando em HzO. Até mesmo o ar, que con- 
tém 4% de Hz em volume, é potencialmente explosivo. A 
combustão de misturas de hidrogênio -oxigênio costuma 
ser usada como combustível líquido em motores de fo- 
guetes, como os dos ônibus espaciais, Neste caso, o hi- 
drogênio e o oxigênio são armazenados a baixas tempera- 
turas na forma líquida. 


PRODUÇÃO DE HIDROGÊNIO 

Quando uma pequena quantidade de Hz é necessária. 
em laboratório, ele costuma ser obtido por meio da reação 
entre um metal ativo, como o zinco, e uma solução diluída 
de um ácido fonte, como HCI ou H3504: 


Za(s) + 2Hº(ag) — Zn? (aq) + Halg) 1227) 


Grandes quantidades de Hz são produzidas pela reação 

“de metano com vapor d'água a 1,100 °C, Podemos consi- 

derar que esse processo envolve duas reações: 
CHu(s) + H:O(g) — CO(g) + 3Ho(g) 
CO(s) + H:O(g) — CO:(g) + Hlg) 


1228) 
1229) 


Quando aquecido com água a aproximadamente 
1.000 °C, o carbono também passa a ser outra fonte de Ha: 


C(s) + H:O(g) — Ha(g) + CO(g) 122.10) 
Essa mistura, conhecida como gás d'água, é usada 
como combustível industrial. 
A eletrólise da água consome muita energia e, por isso, 
é onerosa para uso comercial na produção de Ho. Entre- 
tanto, Hz é um subproduto na eletrólise de soluções de sal- 
moura (NaCI), no processo de fabricação de Clz e NaOH: 


2NaCl(ag) + 2H:0(1) 


SS Hlg) + Ch(g) + 2NaOH(ag) 122.11) 


Reflita 


Quais são os estados de oxidação dos átomos de H nas equa- 
ções227a 22? 
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E 


A reação de hidrogênio com o oxigênio é altamente exotérmica: 


OLHANDO DE PERTO 


2H:(8) + O(g) — 2H,0(g) AH = -483.63 [22.12] 


Visto que tem baixa massa molar e elevada entalpia de combus- 
tão, o Hz apresenta alta densidade de energia por massa. (Isto 
&, sua combustão produz alta energia por grama.) Além disso, 
o único produto da reação é vapor d'água; isso significa que o 
hidrogênio é ecologicamente mais limpo do que os combustíveis. 
fósseis, Sendo assim, a perspectiva de um amplo uso do hidro- 
gênio como combustível é bastante atraente. 

O termo “economia do hidrogênio” é utilizado para descrever o 
conceito de disponibilizar e utilizar o hidrogênio como combes- 
tível, em substituição aos combustíveis fósseis. Para desenvolver 
uma economia do hidrogênio, seria necessário gerar hidrogênio 
elementar em grande escala e providenciar seu transporte e ar- 
mazenamento, No entanto, essas questões impõem considerá- 
veis desafios técnicos. 

A Figara 22,4 ilustra várias fontes e usos do combustível Hz- 
Sua geração por eletrólise da água é, em princípio, a alterati- 
va mais porque esse processo — o inverso da Equação 
22.11 — produz apenas hidrogênio e oxigênio, oe (Figura 1.7 


ECONOMIA DO HIDROGÊNIO 


e Seção 20.9) No entanto, a energia necessária para eletrolisar 
água deve vir de algum lugar. Se queimarmos combustíveis fós- 
Seis para gerar essa energia, não avançaremos muito rumo a uma 
verdadeira economia do hidrogênio. Por ouro lado, se a enet- 
ja para a eletrólise viesse de uma usina hidrelétrica ou nuclear, 
célutas solares, ou geradores eólicos, o consumo de fomtes de 
energia não renováveis c a produção indesejada de CO3 pode- 
riam ser evitados. 

A armazenagem do hidrogênio é outro obstáculo técnico a ser 
superado no desenvolvimento de uma economia do hidrogênio. 
Apesar de Ho(g) ter alta densidade de energia por massa, possui 
baixa densidade de energia por volume. Assim, armazenar hi- 
drogènio como gás requer um grande volume em comparação à 
energia que ele proporciona. Existem também questões de segu- 
rança associadas ao manuseio e armazenamento do gás, porque 
sua combustão pode ser explosiva. Armazenar hidrogênio sob a 
forma de vários compostos, como o hidreto LiAIHy, está sendo 
pesquisado como meio de reduzir o volume e aumentar a se- 
gurança. Contudo, um problema dessa abordagem é que esses. 
“compostos têm alta densidade de energia por volume, mas baixa 
densidade de energia por massa. 

Exercícios relacionados: 22.29, 22.30, 22.94 


4 A “economia do hidrogênio” exigiria que o elemento fosse produzido 


Figura 
a partir de várias fontes e utilizado em aplicações relacionadas à energia. 


USOS DO HIDROGÊNIO 


O hidrogênio é uma substância comercialmente 
importante: cerca de 5,0 X 10'º kg (50 milhões de to- 
neladas) são produzidos nos Estados Unidos, por ano. 
Quase a metade do Hz produzido é usada para sinteti- 
zar amônia por meio do processo de Haber. «= (Seção 


15.2) Grande parte do hidrogênio restante atua na con- 
versão de hidrocarbonetos de alto peso molecular do 
petróleo em hidrocarbonetos de menor peso molecular. 
adequados como combustível (gasolina, diesel e ou- 
tros) em um processo conhecido como craqueamento. 
O hidrogênio também é usado para fabricar metanol 


por meio de reação catalítica de CO e Hz em altas pres- 
são e temperatura: 


CO(g) + 2H(8) — CH;OH(g) [22.13] 


COMPOSTOS BINÁRIOS DE HIDROGÊNIO 

O hidrogênio reage com outros elementos para for- 
mar três tipos de composto: (1) hidretos iônicos; (2) hi- 
retos metálicos; e (3) hidretos moleculares. 

Os hidretos iônicos são formados por metais alcali- 
nos e alcalinos terrosos mais pesados (Ca, Sr e Ba). Esses 
metais ativos são bem menos eletronegativos que o hidro- 
gênio, Consequentemente, o hidrogênio recebe elétrons. 
deles para formar fons hidreto (H): 

Ca(s) + Ha(g) — Catha(s) 214) 

O fon hidreto é muito básico e reage rapidamente 
com compostos, contendo até mesmo prótons fracamente 
ácidos para formar Ho: 

H (ag) + HO(1) —* Hag) + OH (ag) (22.15) 

Dessa forma, os hidretos iônicos podem ser usados 
como fontes convenientes (apesar de caras) de Ho. 

O hidreto de cálcio (Cal) é usado para inflar barcos 
salva-vidas, balões de previsão de tempo, entre outros ca- 
sos em que seja útil um meio simples e compacto de gerar 
Ho (Figura 22.5). 

A reação entre H” e H20 (Equação 22,15) é uma rea- 
ção ácido-base e uma reação redox. Portanto, o fon HE 
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uma boa base e um bom agente redutor. Na realidade, os 
hidretos são capazes de reduzir o Oz a OI: 
2NaH(s) + Os(g) — 2NaOH(5) 122.16) 

Por essa razão, os hidretos costumam ser armaze- 
nados em um ambiente livre tanto de umidade quanto 
dear. 

Os hidretos metálicos são formados quando o hidro- 
gênio reage com metais de transição. Esses compostos 
são assim chamados porque mantêm suas propriedades 
metálicas. Em muitos hidretos metálicos, a razão entre 
os átomos metálicos e os de hidrogênio não é fixa nem 
em números inteiros pequenos, A composição pode variar 
dentro de uma faixa, dependendo das condições da reação. 
Por exemplo, TiH; pode ser produzido, mas geralmente 
as preparações resultam em TIH ş. Esses hidretos metáli- 
cos não estequiométricos são, muitas vezes, chamados de 
hidretos interaticiais. Visto que os átomos de hidrogênio 
são pequenos o suficiente para ocupar os espaços entre os 
“átomos metálicos, muitos hidretos metálicos atuam como. 
ligas intersticiais, o» (Seção 12.3) 

Os hidretos moleculares, formados por não metais ou 
metaloides, são gases ou líquidos sob condições padrão. 
Os hidretos moleculares simples estão listados na Figura 
22.6, com suas energias livre de formação, AG*,. 5 (Se- 
ção 19.5) Em cada família, a estabilidade térmica (medida 
como AG*,) diminui à medida que descemos na família. 
(Lembre-se de que, quanto mais estável for um composto 
em relação aos seus elementos sob condições padrão, mais. 
negativo será o valor de AG»). 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


As imagens a segui apresentam uma reação exotérmica. O béquer à direita está mais quente ou mais frio do que o outro à esquerda? 


Figura 22.5 Reação de Ca com água. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é o hidreto termodinamicamente mais estável? E qual éo 
termodinamicamente menos estável? 


EN 


CHala) 
-908 


HF) 


Sitio) 
+569 


[GeHa(8)]AsHs(g)) HoSe(s)) 
+17 


HBr(s) 


Ho 
+1,30 


Figura 22.6 Energias livres padrão de formação de hidretos 
moleculares. Todos os valores em quad por mol de ita. 


22.3 | GRUPO 8A: GASES NOBRES 


Os elementos do grupo SA são quimicamente não rea- 
tivos. Na realidade, a maioria das nossas referências a es- 
ses elementos foi em relação às suas propriedades físicas, 
como quando abordamos as forças intermoleculares. == 
(Seção 11.2) A relativa inércia química desses elementos. 
deve-se à presença de um octeto completo de elétrons em 
sua camada de valência (exceto He, que tem apenas o sub- 
nível Is completo). A estabilidade de tal arranjo é perce- 
bida a partir das altas energias de ionização dos elementos. 
do grupo BA, == (Seção 7.4) 

Todos os elementos do grupo 8A são gases à tempe- 
ratura ambiente, São componentes da atmosfera da Ter- 
ra, com exceção do radônio, que existe apenas como um 
radioisótopo de vida curta. «= (Seção 21.9) Somente o 
argônio é relativamente abundante. = (Tabela 18.1) 

Neônio, argônio, criptônio e xenônio são utilizados em 
dispositivos de iluminação, expositores e aplicações em 
laser, nos quais os átomos são excitados eletricamente e 
os elétrons que estão em um estado de maior energia emi- 
tem luz ao retomarem ao estado fundamental, ==> (Seção 
62) O argônio é usado como atmosfera de preenchimento 
em lâmpadas incandescentes. O gás afasta o calor do fi- 
lamento, mas não reage com ele. Esse elemento também 
Serve como atmosfera protetora para prevenir a oxidação 
em soldas e em determinados processos metalúrgicos de 
alta temperatura. 


O hélio é, de muitas manciras, o mais importante 
dos gases nobres. O hélio líquido é usado como refrige- 
rante em experimentos com temperaturas muito baixas, 
entrando em ebulição a 4.2 K sob 1 atm de pressão, o 
ponto de ebulição mais baixo de todas as substâncias. 
É encontrado em concentrações relativamente altas em 
muitas fontes naturais. 


COMPOSTOS DE GASES NOBRES 


Por serem extremamente estáveis, os gases nobres so- 
frem reações apenas sob condições rigorosas. Com isso, 
podemos supor que os mais pesados sejam mais suscetí- 
veis a formar compostos porque suas energias de ionização 
são mais baixas, =>> (Figura 7.9) Uma energia de ioniza- 
ção mais baixa sugere a possibilidade de compartilhar um 
elétron com outro átomo, levando a uma ligação química. 
Além disso, uma vez que os elementos do grupo BA (ex- 
ceto o hélio) já apresentam oito elétrons nas suas camadas. 
de valência, a formação de ligações covalentes exigirá uma 
expansão na camada de valência. ooo (Seção 8.7) 

O primeiro composto de gás nobre foi relatado em 
1962. A descoberta causou sensação porque acabava com a 
crença de que os elementos dos gases nobres eram inertes. 
O estudo inicial envolvia o xenônio em combinação com 
o flor, sendo este o elemento que deveria ser o mais rea- 
tivo em atrair densidade eletrônica de outro átomo. Des- 
de então, vários compostos de xenônio com flúor e oxi- 
gênio têm sido preparados (Tabela 22.1). Os fluoretos 
XeFy, XcF4 e XeF são preparados pela reação direta dos 
elementos. Ao variar a proporção dos reagentes e alterar 
as condições de reação, um dos três compostos pode ser 
obtido, de modo que os compostos que contêm oxigênio 
são formados quando os fluoretos reagem com a água, 
porexemplo: 


XeFd(s) + 3H;0(1) 


> XeOs(ag) + 6HF(ag) [2217] 
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Determinação de uma estrutura molecular 
Utilize o modelo VSEPR para determinar a estrutura de XeFe- 


SOLUÇÃO 

Analise Deve-se determinar a estrutura geométrica com base 
apenas na fórmula molecular. 

Planeje Em primeiro lugar, devemos escrever a estrutura de 
Lewis para a molécula. Depois, contamos o número de pares 
de elétrons (domínios) ao redor do átomo de Xe e usamos esse 
número e o número de ligações para determinar a geometria. 
Resolva Existem 36 elétrons na camada de valência da molé- 
cula (8 do xenônio e 7 de cada átomo de flúor). Se formarmos. 
quatro ligações Xe— F, cada flor terá o seu octeto satisfeito. 
Xe tem 12 elétrons em seu nível de valência, de modo que 
esperamos uma disposição octaédrica dos seis pares de elé- 
trons. Dois desses pares são não ligantes, e uma vez que eles 
precisam de um volume maior que os pares ligante <= (Se- 
ção 92), é razoável esperar que esses pares não ligantes sejam 
opostos entre si. À estrutura esperada é quadrática plana, como 
mostrada na Figura 22.7. 

Comentário À estrutura determinada experimentalmente está 
e acordo com essa suposição. 


Foram caracterizados compostos contendo o fon XeF; 

creva a geometria do domínio eletrônico e a geometria mole- 
colar desse fon: (a) trigonal plana, trigonal plana; (b) etraédr 
co, piramidal trigonal; (e) bipiramidal trigonal, em forma de 
T: (d) teraédrica,tetraédrica; (e) octaédrica, quadrática plana. 


Para praticar: exercício 2 
Descreva a geometria do domínio eletrônico e a geometria mo- 
lecular do KrF. 


Xe: 
E 


Figura 22: Terforeto de sento. 


Tabela 22.1 Propriedades dos compostos de xenônio. 


Estadode  Pontode AMY 
Composto oxidação do xe fusão ('C) (imo? 
A n w =109%) 
KA “ w -2189) 
tefe + C] =2989) 
Xeofs * =a- HN 
X0; + > +02) 
Xe0jfy + 3 aSo 
ELN +8 = - 


Os outros clementos dos gases nobres formam com- 
postos com menor facilidade que o xenônio. Durante 
muitos anos, apenas um composto binário de criptônio, 
KsF3, era conhecido com certeza, e ele se decompõe em 
seus elementos constituintes a —10 °C. Outros compos- 
tos de criptônio foram isolados a temperaturas muito 
baixas (40 K). 


22.4 | GRUPO 7A: HALOGÊNIOS 


Os elementos do grupo 7A, halogênios, têm configu- 
ração eletrônica da camada mais externa ns2np*, em que n 
varia de 2 até 6. Os halogênios têm afinidades eletrônicas 
muito negativas <= (Seção 7.5) e frequentemente atingem 
uma configuração de gás nobre ao ganhar um elétron, o 
que resulta em um estado de oxidação =. O flúor, como 
o elemento mais eletronegativo, existe em compostos ape- 
nas no estado de oxidação —1. Os demais halogênios exi- 
bem estados de oxidação positivos até +7, em combinação. 
com átomos mais eletronegativos como O. Nos estados de 
oxidação positivos, os halogênios tendem a ser bons agen- 
tes oxidantes, aceitando elétrons facilmente. 

Cloro, bromo « iodo são encontrados como haletos. 
na água do mar e em depósitos de sal. O flúor ocorre nos. 
minerais fluorita (CaF), criolita (NayAlFo) € fluoroapa- 
tita [Cas(PO,)F].* No entanto, apenas a fluorita é uma 
importante fonte comercial de flor. 

Todos os isótopos do astato são radioativos, O isóto- 
po de vida mais longa é o astato-210, com meia-vida de 
8,1 h e decai principalmente por captura de elétron. Por 
ser tão instável ao decaimento nuclear, pouco se conhece 
sobre a química do astato. 


* Os minerais são substâncias lidas presentes na natureza Geralmente, sã conhecidos por seus nomes corans em vez de seus nomes quimicos- 
O que conhecemos como rochas é simplesmente um agregado de diferentes upos de minerais. 


1002 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


PROPRIEDADES E PRODUÇÃO 
DOS HALOGÊNIOS 


A maioria das propriedades dos halogênios varia de 
mancira regular à medida que passamos do flúor ao iodo 
(Tabela 22.2). 

Sob condições normais, os halogênios existem como 
moléculas diatômicas, que são mantidas juntas nos esta- 
dos sólido e líquido por forças de dispersão, «== (Seção 
11.2) Em virtude de Iz ser a maior e a mais polarizável 
das moléculas de halogênio, as forças intermoleculares. 
entre as moléculas de Iz são as mais fortes. Portanto, ly 
tem os pontos de fusão e ebulição mais altos. À tempera- 
tura ambiente e 1 atm de pressão, lz é um sólido de cor 
púrpura, Brz um líquido castanho-avermelhado, e Clz e 
Fa, gases, oo (Figura 7.27) O cloro se liquefaz muito 
facilmente com compressão à temperatura ambiente e, 
em geral, é armazenado e manuseado na forma líquida. 
em recipientes de aço. 

A entalpia de ligação consideravelmente baixa do Fz 
(155 KJ/mol) é, em parte, responsável pela extrema reatvi- 
dade do flúor elementar. Por causa de sua alta reatividade, 
é muito difícil lidar com Fz. Determinados metais, como 
cobre e níquel, podem ser usados para conter F porque 
suas superfícies formam um revestimento protetor de flu- 
oreto metálico. O cloro e os halogênios mais pesados tam- 
bém são reativos, embora em menor extensão que o flúor. 

Por causa de sua alta eletroncgatividade, os halogênios 
tendem a ganhar elétrons de outras substâncias, atuando 
como agentes oxidantes. A habilidade oxidante dos halo- 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Em qual dos solventes Brz e Iz devem ser mais solúveis, em Clg 
ouem H0? 


Cli(ag) adicionado 


Camada de CCl, 
Sem Br, r 
reação oxidado oxidado 
aBn ah 


Figara 22.8 A reação de Cl com soluções aquosas de NaF, NaBr 
e Nal na presença de tetradoreto de carbono, A camada superior 

e uid em cada frasco é a, e a inferior è tetradoreto de carbono, 

CI jag),iconado a cada tasco, é incl A coloração marrom na camada 
e tetracioreto de carbono inda a presença e B), enquanto a camada 
ppa inca a presença de hz 


diminui à medida que descemos no grupo. Como resultado, 
certo halogênio é capaz de oxidar ânions haleios inferiores. 
ale no grupo. Por exemplo, Cl, oxidará Br e I , mas não 
FF, como visto na Figura 22.8. 

Observe na Tabela 22.2 que o potencial de redução de 
Fz é excepcionalmente alto. Como resultado, o gás flúor 
oxida rapidamente a água: 


Falaq) + HO() —» 2HF(ag) + $ Oal) 
= 180V 12218) 


O flúor não pode ser preparado por oxidação eletrolí- 
tica de soluções aquosas de sais de fluoreto porque a água 
é oxidada mais rapidamente que F”, so> (Seção 20.9) Na 
prática, o elemento é formado por oxidação eletrolítica de 


gênios, indicada por seus potenciais padrão de redução. uma solução de KF em HF anidro. 
Tabela 22.2 Algumas propriedades dos halogênio. 
Propriedade F a Br [i 
Raio atômico (A) as 102 120 139 
Ralo iônico (A) 13 s 1% 20 
Primeira energia de ionização (mol) asi 1251 140 1008 
Afinidade eletrônica (imo) =. -m9 35 -235 
Eltronegatvidade “o 30 2 25 
Entalpia da ligação simples X-X (klimo) o Mo as asi 
Potencial de redução V) 
Mate — red 287º 136 107 os 


CAPÍTULO 22 QUÍMICA DOS NÃO METAIS | 1003 


Escreva a equação balanceada para a reação, se houver alguma, entre (a) (a) e Br); b) CT (ag) e hs). 


SOLUÇÃO 
Analise Deve-se determinar se uma reação ocorre quando um 
kaato eim balogênio espia são contidos. 

Piane Um dado halogtaio é capaz de eder os aos dos 
talogênios abaixo dele na tabela periódica. Assim, em cada 
par, o halogênio com o menor número atômico acabará como 
um fon halcto, Se o halogênio com o menor número atômico 
Já for um haleio, não haverá reação. Potato, o segredo para 
‘determinar se oconer ou não reação está na localização dos 
elementos na tabela periódica. 

Resolva 

(a) Brz é capaz de oxidar, ou seja, remover elétrons de ânions 
dos halogênios abaixo dele na tabela periódica. Assim, ele oxi- 
dará: 


21 (a4) + Beslag) — 


hilo) + 2R“ (ag) 


(b) CT éo Anion de um halogênio acima do iodo na tabela perió- 
dica Portanto, Iz não pode oxidar CT": então não haverá reação. 


Para praticar: exercício 1 
Qualis) dos clementos a seguir é(são) capaz(es) de oxidar CI? 
aF 

OF 

(© Breh 

(aBrer 


Para praticar: exercício 2 


Escreva a equação química balanceada para a reação que ocor- 
re entre Br'(ag) e Clylaq). 


O cloro é produzido principalmente pela eletrólise de 
cloreto de sódio fundido ou em solução aquosa. Dessa. 
forma, bromo e iodo são obtidos comercialmente a partir 
de salmouras contendo fons haletos; a reação usada é a 
oxidação com Ch 


USOS DOS HALOGÊNIOS 


O flor é usado para preparar os fluorocarbonos — 
compostos muito estáveis de carbono e flúor usados como 
refrigerantes, lubrificantes e plásticos. O Teflon” (Figura 
22.9) é um fluorocarbono polimérico notável por sua alta 
estabilidade térmica e ausência de reatividade química. 

O cloro € claramente o halogênio de maior impor- 
tância comercial. Cerca de 1 X 10/º kg (10 milhões de 
toneladas) de Ch são produzidos nos Estados Unidos, 
por ano. Além disso, a produção de cloreto de hidrogênio. 
aproxima-se de 4,4 X 10° kg (4.4 milhões de toneladas) 
anualmente. Mais ou menos metade desse cloro acaba 
sendo utilizada na fabricação de compostos organoclora- 
dos, como o cloreto de vinila (CaHsC1), usado na fabrica- 
ção do plástico de cloreto de polivinila (PVC), «== (Seção 
12.8) Grande parte do restante serve como agente alve- 
jante na indústria de papel e tecidos. 

Quando dissolvido em base diluída fria, o Cly é 
convertido em CT” e hipoclorito, CIO' 


Cl(aq) + 20H(a9) 
== CI” (aq) + CIO” (ag) + H:O(1) 
O hipoclorito de sódio (NaCIO) é o ingrediente ativo 
em muitos alvejantes líquidos. O cloro também é usado no. 


tratamento de água para oxidar e eliminar bactérias. oso 
(Seção 18.4) 


122.19) 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual é a unidade de repetição neste polimero? 


Figura 22.9 Estrutura do Teflor 
um polimero de fuorocarbono. 


Reflita 
Qual é o estado de oxidação de CI em cada espécie de CI na 
Equação 22.197 


Um uso mais comum do iodo é na forma de KI, no sal 
de cozinha. O sal iodado fornece a pequena quantidade de. 
iodo necessária na alimentação e é essencial à formação 
da tiroxina, hormônio secretado pela glândula tireoide. 
A falta de iodo na dieta alimentar resulta no crescimento 
dessa glândula, uma condição chamada bócio. 


HALETOS DE HIDROGÊNIO 


“Todos os haletos formam moléculas diatômicas está- 
veis com o hidrogênio. As soluções aquosas de HCI, HBr 
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e HI são ácidos fortes. Os haletos de hidrogênio podem 
ser formados por meio da reação direta dos elementos. 
Entretanto, a maneira mais importante de prepará-los é 
pela reação de um sal desse haleto com um ácido forte 
não volátil, como na seguinte reação 


CaFa(s) + HoSO«(1) 


— 2HF(g) + Casos(s) 122.20) 

No entanto, nem HBr nem HI podem ser preparados 
dessa maneira, porque HSO; oxida Br” e I (Figura 
22.10), Essa diferença na reatividade reflete a maior fa- 
cilidade de oxidação de Br” e I em relação a F` e CI”. 


Essas oxidações indesejáveis são evitadas ao utilizar um 
ácido não volátil, como HyPO,, que é um agente oxidante 
mais fraco que H2504. 

Os haletos de hidrogênio formam soluções ácidas 
quando são dissolvidos em água. Essas soluções exibem 
propriedades características de ácidos, como a reação com 
metais ativos para produzir gás hidrogênio. co> (Seção 4.4) 
O ácido fuorídrico também reage rapidamente coma sílica 
(SiO) e outros vários silicatos para formar ácido hexafluo- 
rossilícico (HoSiF: 


SiO;(5) + 6HF(ag) 


—» HiSiFi(ag) + 2H,0(1) 12221) 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


As seguintes reações são de ácido-base ou de oxidação-tedução? 


thso,, 


NaBr 


Figura 22.10 Reação de HS0, com Nal e NaBr. 


Escrevendo uma equação química balanceada 
Escreva uma equação balanceada para a formação do gás brometo de hidrogênio a partir da reação do brometo de sódio sólido 
com ácido fosfórico. 


SOLUÇÃO 

Analise Deve-se escrever uma equação balanceada para a rea- 
ção entre NaBr e HPO, para formar HBr e outro produto. 
Planeje Assim, conforme a Equação 22.20, ocorre uma reação 
de metátese, coo (Seção 4.2) Vamos supor que apenas um dos. 
hidrogênios de HyPO, sofra reação (o número real depende 
das condições da reação). HPO,” e Na vão formar NaHyPO, 
“como um produto, 

Resolva A equação balanceada é: 


NaBr(s) + HyPOL(I) — NaH;PO.(s) + HBr(g) 


@ CT. ©) CT e BF, (6) BF er. (d) Cla, (©) Brz € Tz- 


Para praticar: exercicio 2 


Escreva a equação balanceada para a preparação de HI a partir 
de Nal c HiPO,. 


COMPOSTOS INTER-HALOGENADOS 


Assim como existem halogênios na forma de molé- 
culas diatômicas, também existem moléculas diatômicas 
formadas por dois átomos de halogênio diferentes, Esses. 
compostos são os exemplos mais simples de inter-alogê- 
nios, ou seja, compostos como CIF e IF, formados entre 
dois elementos do grupo dos halogênios. 

A grande maioria dos inter-halogênios mais altos 
tem como átomos centrais CI, Br ou I, circundados por 
átomos de flúor, O maior tamanho do átomo de I permite 
a formação de IFy, IFs e IFz, em que o estado de oxidação. 
do I é +3, +5 e +7, respectivamente. Com os átomos de 
bromo e cloro, que são menores, apenas compostos com 
três ou cinco átomos de flúor podem ser formados. Os 
únicos compostos inter-halogênios mais altos, que não 
têm átomos de F mais externos, são ICI ICI; o maior 
tamanho do átomo de I pode acomodar cinco átomos de 
CI, enquanto Br não é grande o suficiente nem mesmo 
para permitir que BrCl seja formado. Todos os compostos. 
inter-halogênios são agentes oxidantes fortes. 


OXIÁCIDOS E OXIÂNIONS 


A Tabola 22.3 resume as fórmulas e os nomes dos 
oxiácidos dos halogênios conhecidos.* ce (Seção 2.8) 
As forças ácidas dos oxiácidos acompanham o aumento 
do estado de oxidação do átomo de halogênio central. ooo 
(Seção 16,10) Todos os oxiácidos são agentes oxidantes. 
fortes. Os oxiânions, formados pela remoção de H* dos 
oxiácidos, costumam ser mais estáveis do que os oxiáci- 
dos. Os sais de hipoclorito são usados como alvejantes e 
desinfetantes por causa da poderosa capacidade oxidante 
do fon CIO”, Os sais de clorato são similarmente muito. 
reativos, Por exemplo, o clorato de potássio é utilizado 
para fabricar fósforos e fogos de artifício, 


Reflita 
Qual você espera que seja o agente oxidante mais forte, NaBrO 
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O ácido perclórico e os seus sais são os mais estáveis. 
dos oxiácidos e oxiânions. As soluções diluídas de ácido 
perclórico são bastante seguras, e muitos sais de perclo- 
rato são estáveis, exceto quando aquecidos com materiais. 
orgânicos. Neste caso, os percloratos podem se tornar 
oxidantes vigorosos e até violentos. Por isso, ao manipu- 
lar essas substâncias, deve-se ter cuidado considerável; 
sendo crucial evitar o contato entre percloratos e mate- 
rial facilmente oxidado. O uso do perelorato de amônio 
(NHLCIO,) como um oxidante nos propulsores sólidos de 
foguetes para Ônibus espacial demonstra o poder oxidante 
dos percloratos. O propelente sólido contém uma mistura. 
de NH;CIO; e alumínio em pó, o agente redutor. Cada 
lançamento do ônibus espacial requer aproximadamente 
6% 10° kg (700 toneladas) de NH.CIO, (Figura 22.11). 


10AN) + 6 NH.CIO A) 
— 4 ALHOS) +2 ACh) 
+I2H,0(9)+3 Nag) 


Figura 22.11 Lançamento do ônibus espacial 


ou NaClOs? Columbia do Kennedy Space Center 
Tabela 22.3 Oniäcidos estáveis dos halogênios. 
Fórmula do ácido 
Estado de oxidação 
do halogênio a 8r 0 Nome do ácido 
+H HCIO HB0 Ho Acido hipoaloso 
«3 Ho, - — — heidobaloo 
+5 HCO; H8O, HO,  Addoháiko 
” HOO: H8O HO, Acido perálico 


* O toe farma um onácido, HOF: Visto que a cletrone atividade do flor é maior que a do oxigênio, devemos considera o Mor como. 
pertencente ao estado de oxidação —1 e o oxigênio, ao estado de oxidação O nesse composto. 
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22.5 | OXIGÊNIO 


Em meados do século XVII, cientistas identificaram 
que o ar continha um componente associado à queima e à 
respiração, Entretanto, o componente foi isolado somente 
em 1774, quando Joseph Priestley descobriu o oxigênio. 
Mais tarde, Lavoisier nomeou esse elemento como axigê- 
nio, que significa “formador de ácido”. 

O oxigênio é encontrado na combinação com outros. 
elementos em uma grande variedade de compostos — 
água (H20), sílica (SiO,), alumina (AI:0)) e os óxidos de 
ferro (FesOs, FeyO4) são exemplos claros. Na realidade, o 
oxigênio é o elemento mais abundante em massa tanto na. 
crosta terrestre quanto no corpo humano <= (Seção 1.2). 
sendo o agente oxidante para o metabolismo dos alimen- 
tos e crucial à vida humana. 


PROPRIEDADES DO OXIGÊNIO 


O oxigênio tem dois alótropos, Oz e Oy. Quando fala- 
mos de oxigênio molecular, ou apenas oxigênio, geralmente 
se subentende que estamos falando do dioxigênio (Ox). a 
forma normal do elementos já Oy é chamado de ozônio. 

À uma temperatura ambiente, o dioxigênio é um 
gás incolor e inodoro, que se condensa em um líquido a 
183 °C e se congela a -218 °C. É apenas ligeiramente 
solúvel em água (0,04 g/L ou 0,001 M a 25 °C), mas sua 
presença na água é essencial à vida marinha. 

A configuração eletrônica do átomo de oxigênio 
é [He]25?2p". Portanto, o oxigênio pode completar seu 
oxteto de elétrons ao receber dois elétrons formando o 
fon óxido (0°, ou compartilhando dois elétrons. Em 
seus compostos covalentes, tende a formar duas ligações 
simples, como em H20, ou uma ligação dupla, como no 
formaldeído (HsC=0). A molécula de Oz contém uma 
ligação dupla, À ligação em Oy é muito forte (entalpia de 
ligação de 495 kJ/mol). O oxigênio também forma liga- 
ções fortes com uma série de outros elementos, por isso, 
muitos compostos que contêm oxigênio são termodinami- 
camente mais estáveis do que O». Entretanto, na ausência 
de catalisadores, muitas reações desse elemento têm altas. 
energias de ativação e, assim, precisam de altas tempe- 
raturas para prosseguir com velocidade apropriada. Uma. 
vez que uma reação suficientemente exotérmica se inicia, 
ela pode acelerar rapidamente, produzindo uma reação 
violenta e explosiva, 


PRODUÇÃO DE OXIGÊNIO 

Praticamente todo o oxigênio comercial é obtido do ar. 
O seu ponto de ebulição normal é 183 °C, enquanto o de 
Na, outro componente principal do ar, é —196 °C. Portanto, 
quando o ar é liquefeito e é aquecido, Nz entra em ebulição. 
deixando O; líquido contaminado sobretudo por pequenas 
quantidades de No e Ar. 

Em laboratório, pode-se obter Os pelo aquecimento 
de peróxido de hidrogênio em solução aquosa ou clorato 
de potássio sólido (KC103): 


2KCIO)(5) — 2KCI(s) + 30;(g) 122.22) 

O dióxido de manganês (MnO;) catalisa ambas as 
reações. 

Grande pare do Oz na atmosfera é reabastecido por 
meio do processo de fotossíntese, pelo qual os vegetais ver- 
“des usam a energia da luz solar para gerar O» (com glicose, 
CoHO6) a partir do CO; atmosférico. 


608) + 6H;0(1) — CHuOs(aq) + 60:(8) 


USOS DO OXIGÊNIO 


No uso industrial, o oxigênio fica atrás apenas do 
ácido sulfúrico (H3504) e do nitrogênio (N3). Aproxima- 
damente 3 x 10!º kg (30 milhões de toneladas) de Oz são 
usados por ano nos Estados Unidos. Pode ser transportado 
e armazenado como líquido ou em recipientes de aço, na 
forma de gás comprimido. Porém, cerca de 70% da produ- 
são de O; são gerados onde ele € necessária 

O oxigênio é claramente o agente oxidante mais uti- 
lizado. Mais da metade do O; produzido é usada na in- 
dústria de aço, sobretudo para remover as impurezas do 
“aço, mas O) também é utilizado para alvejar polpa e papel. 
(A oxidação de compostos coloridos normalmente leva a 
produtos incolores,) O oxigênio também é usado com ace- 
tileno (C)H) na solda de oxiacetileno (Figura 22.12). A 
reação entre C2H3 e O) é altamente exotérmica, produzin- 
do temperaturas acima de 3.000 °C. 


OZÔNIO 


O ozônio é um gás venenoso azul-claro, com odor 
pronunciado e desagradável, de modo que a maioria das 
pessoas pode detectar uma quantidade tão fnfima quanto 
0,01 ppm no ar. À exposição a quantidades na faixa de 0,1 
a 1 ppm de Oy produz dores de cabeça, queimação nos 
olhos e irritação nas vias respiratórias. 


TAGS — 
4 CO/0)+2H,06) 


A molécula de Os possui elétrons xr que ficam deslo- 
calizados pelos três átomos de oxigênio. <= (Seção 8.6) 
A molécula é dissociada facilmente, formando átomos de 
oxigênio reativos: 

Os(8) — O(s) + O(s) AHº = 105) [2223] 

O ozônio é um agente oxidante mais forte do que o 
dioxigênio, formando óxidos com muitos elementos nas 
condições para as quais Oz não reage. Na realidade, oxida 
todos os metais comuns, exceto ouro e platina. 

O ozônio pode ser preparado ao passar eletricidade 
pelo O; seco em um mecanismo de fluxo. A descarga elé- 
trica provoca a quebra da ligação no Op, resultando em 
reações como as descritas na Seção 18.1, Em temporais, o 
ozônio é gerado (e o seu odor pode ser sentido por quem 
estiver muito perto) pela queda de raios: 


304) “EE 20,8) AH" = 2851 


Às vezes, o ozônio é usado no tratamento doméstico 
da água. Assim como o Cl, ele mata bactérias e oxida 
compostos orgânicos. Entretanto, o maior uso do ozônio. 
é na fabricação de medicamentos, lubrificantes sintéticos e 
outros compostos orgânicos comercialmente úteis, em que 
Os é usado para romper ligações duplas carbono-carbono. 

O ozônio é um componente importante da atmosfera 
superior e bloqueia a radiação ultravioleta, protegendo- 
-nos dos efeitos desses raios de alta energia. Por essa ra- 
2ão, o ozônio protege a Terra dos efeitos desses raios de 
alta energia, fazendo com que a destruição do ozônio es- 
tratosférico seja a principal preocu- 
pagão científica, «= (Seção 18.2) 
baixa, o ozônio 
iderado um poluente do are o 
principal constituinte do smog. <c> 
(Seção 18.2) Em razão de seu poder 
oxidante, é prejudicial aos sistemas. 
vivos e aos materiais estruturais, 
em especial à borracha. 


ÓxIDOS 


A eletronegatividade do oxi- 
gênio só é menor que a do flúor. 
Como resultado, o oxigênio exibe 
estados de oxidução negativos em 
todos os compostos, exceto naque- 
les com flúor, OF; e OzFz. O estado 
de oxidação —2 é claramente o mais 
comum, de modo que os compostos. 
nesse estado de oxidação são cha- 
mados de óxidos. 

Os não metais formam óxi- 
dos covalentes, a maioria dos quais. 
são moléculas simples com baixos 
pontos de fusão e chulição. Entre- 


22.24] 


Baos) 
Figura 22.13 Reação de um óxido básico com água. 


estruturas estendidas. A maioria dos óxidos não metálicos. 
são combinados com água para fornecer oxiácidos. O dió- 
xido de enxofre (SO), por exemplo, é dissolvido em H20 
para formar ácido sulfuroso (H;SOs): 


SO:(2) + HO(1) — H;SOs(ag) 122.25] 


Essa reação e a de SO; com H20, com o objetivo de 
formar H;SO,, são responsáveis em grande parte pela chu- 
va ácida. oco (Seção 18.2) A reação análoga de CO; com 
água para formar ácido carbônico (HCO!) provoca a aci- 
dez da água gascificada. 

Os óxidos que formam ácidos quando reagem com 
água são chamados de anidridos ácidos (que significa 
“sem água”) ou óxidos ácidos. Poucos óxidos de não 
metais, principalmente aqueles com não metais em baixo 
estado de oxidação — a exemplo de N;0, NO e CO —, 
não reagem com água e não são anidridos ácidos. 


Reflita 
Qual ácido é produzido pela reação de 1,05 com água? 


A maioria dos óxidos metálicos são compostos iôni- 
cos. Esses óxidos iônicos dissolvidos em água formam 
hidróxidos e, por isso, são chamados anidridos bási- 
cos ou óxidos básicos. O óxido de bário, por exemplo, 
reage com água para formar hidróxido de bário (Figura 
22.13), Esses tipos de reações se devem à alta basicidade 
do fon O?” e à sua hidrólise quase completa em água: 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Esta é uma reação redox? 


+ Hom Ba(OH)(aq) 


tanto, tanto SiO; quanto B20; têm 
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OF (ay) + HO(1) — 20H~ (ag) 122.26] 

Até mesmo os óxidos iônicos insolúveis em água ten- 
dem a dissolver-se em ácidos fortes. O óxido de ferrol), 
por exemplo, dissolve-se nos seguintes ácidos: 


FeO(s) + 6H'(ag) 
—> 2Fe* (ag) + 3H0(1) 2227) 
Essa reação é usada para remover a ferrugem (Fez03 
+ nHO) do ferro ou do aço antes que um revestimento de 
proteção de zinco ou estanho seja aplicado. 
Os óxidos que podem exibir característica tanto ácida 
quanto básica são conhecidos como anfóteros. <= (Seção 
17.5) Se um metal forma mais de um óxido, o caráter bá- 
sico do óxido diminui à medida que o estado de oxidação 
do metal aumenta (Tabela 22.4). 


PERÓXIDOS E SUPERÓXIDOS 


Os compostos que contêm ligações O-O e oxigê- 
nio no estado de oxidação —1 são chamados peróxidos. 
O oxigênio tem estado de oxidação de -44 em O, cha- 
mado fon superóxido. Os metais mais ativos (facilmente 
oxidáveis: K, Rb e Cs) reagem com Oz para formar os 
superóxidos (KO2, RbO € C503). Seus vizinhos ativos na 
tabela periódica (Na, Ca, Sr e Ba) reagem com Os, pro- 
duzindo peróxidos (Nas0s, CaOs, SrO% e BaO). Metais 
e não metais menos ativos produzem óxidos normais. == 
(Seção 7.6) 

O O, é produzido quando os superóxidos se dissol- 
vem em água: 


4KO(s) +2H0(1) 
— 4K'(aq) +40H (aq) + 308) 122.28) 
Por caisa dessa reação, o superóxido de potássio é 
usado como fonte de oxigênio nas máscaras utilizadas por 
bombeiros (Figura 22.14). Para garantir a respiração 
adequada em ambientes tóxicos, o oxigênio deve ser gera- 
do na máscara, e o dióxido de carbono exalado deve ser eli- 
minado. A umidade da respiração provoca a decomposição. 
de KO, em Oz e KOH, c este remove CO; do ar exalado: 


20H" (ag) + COs(g) 


— HON + COF) 2229) 


4 KOs(9) +2 HzO. da respiração) 
— 4 K (ag) +4 OH (aq) + 30:46) 


2OH lag) + COxlg, da respiração) 
— HOM + CO; (ag) 


Figura 22.14 Aparelho respiratório avtossufidente. 


O peróxido de hidrogênio (Figura 22.15) é o pe- 
róxido mais conhecido e comercialmente importante. 
Em sua forma pura, é um líquido xaroposo transparen- 
te, que se funde a -0,4 “C. O peróxido de hidrogênio 
concentrado é uma substância perigosamente reativa 
porque sua decomposição, para formar água e gás oxi- 
gênio, é muito exotérmica: 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
H0; tem momento de dipolo? 


Figara 22.15 Estrutura molecular do pertuido de hidrogênio. 
A tração epa das ações O-H com os pares de elton oldos em 
cada tomo de O restringe ale rotação em torno d ligação simples 0-0. 


2H,0/(1) — 2H,0(1) + Og) 
AH = -1913 (2230) 

Esse é outro exemplo de uma reação de despropor- 
cionamento, em que um elemento é simultaneamente 
oxidado e reduzido. O número de oxidação do oxigênio 
varia de—1 a -2 e zero. 

O peróxido de hidrogênio é vendido como reagente 
químico em soluções aquosas com até, aproximadamente, 
30% em massa. Uma solução contendo cerca de 3% de 
Hi0; em massa é vendida em drogarias e usada como 
antisséptico leve; algumas soluções mais concentradas 
servem para alvejar tecidos. 

O fon peróxido é um subproduto do metabolismo, 
que resulta da redução de O3. 

O corpo se livra desse fon reativo com enzimas como 
a peroxidase e a catalase. 


22.6 | OUTROS ELEMENTOS DO 
GRUPO 6A:S, Se, Te E Po 


Os outros elementos do grupo 6A são enxofre, selênio, 
telárioe polônio. Nesta seção, vamos investigar as proprie- 
dades do grupo como um todo e examinar a química do- 
enxofre, do selênio e do telário. Não trataremos do polônio, 
pois não apresenta isótopos estáveis e é encontrado apenas 
em pequenas quantidades nos minerais que contêm rádio. 


FEjangejus|jo=|s 


Tabela 22.5 Algumas propriedades dos elementos do grupo 6A. 
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Os elementos do grupo 6A possuem a configuração 
eletrônica extera geral nsºnp*, em que o valor de n varia 
de 2 a 6. Portanto, esses elementos podem atingir uma 
configuração eletrônica de gás nobre pela adição de dois 
elétrons, resultando em um estado de oxidação 2. Exceto 
no caso do oxigênio, os elementos do grupo 6A costumam 
ser encontrados em estados de oxidação positivos até +6, 
e podem expandir suas camadas de valência, Assim, exis- 
tem compostos como SF, ScF e TeFg, nos quais o átomo 
central está no estado de oxidação +6. 

A Tabela 22.5 resume algumas propriedades dos 
átomos dos elementos do grupo 6A. 


OCORRÊNCIA E PRODUÇÃO DE S, 
SeETe 

Enxofre, selênio e telúrio podem ser extraídos da 
terra. Grandes depósitos no subsolo são a principal fonte 
de enxofre elementar (Figura 22.16), O enxofre tam- 
bém está presente em grandes quantidades na forma de 
minerais de sulfeto (S? ) e sulfato (SO4?). Sua presença. 
como componente minoritário do carvão e do petróleo 
representa um problema sério. A combustão desses com- 
bustíveis “sujos” leva a uma grave poluição por óxido de 
enxofre. ce (Seção 18.2) Por isso, muito esforço vem 
sendo dedicado à remoção desse enxofre, fato que causa 
um aumento na disponibilidade de enxofre. 


Figura 22.16 Quantidades enormes de enxofre são extraídas todo 
amo da terra, 


Propriedade 5 se Te 
Raio atômico (A) 105 1m 138 
Raio iônico (A) 18 188 am 
Primeira energia de ionização (imo) 1000 sa E) 
Afinidade eletrônica (moi) -w0 -195 -190 
Eletronegatividade 25 24 21 
Entalpia da ligação simples X-X (ul/mol) 266 m 1% 
Potencial de redução para HiX em solução ácida V) om -040 an 


“Baseada ma rega digo 0-0 re MO 
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O selênio e o telúrio estão presentes em minerais ra- 
ros, como CuSe, PbSe, CuyTe e PbTe, e como constituin- 
tes minoritários em minérios de sulfeto de cobre, ferro, 
níquel e chumbo, 


PROPRIEDADES E USOS DO ENXOFRE, 
DO SELÊNIO E DO TELÚRIO 


O enxofre elementar é amarelo, sem sabor e quase ino- 
doro. Insolúvel em água, existe em várias formas alotrópi- 
cas, A forma termodinamicamente estável a uma tempera- 
tura ambiente é o enxofre rômbico, que consiste em anéis. 
de Sy dobrados, de modo que cada átomo de enxofre forma 
duas ligações (Figura 7.26). O enxofre rômbico funde-se 
a 113°C. 

A maior parte dos cerca de 1 X 10'° kg (10 milhões 
de toneladas) produzidos nos Estados Unidos anualmente 
é usada na fabricação de ácido sulfúrico. O enxofre tam- 
bém serve para vulcanizar borracha, um processo que a 
endurece, introduzindo ligações cruzadas entre as cadeias 
poliméricas. os» (Seção 12.8) 

Selênio e telário não formam anéis de oito membros 
em suas formas elementares. o (Seção 7.8) Os alótropos 
mais estáveis desses clementos são substâncias cristali- 
nas, com cadeias helicoidais de átomos (Figura 22.17), 
todos os alótropos, cada átomo forma duas ligações 
com seus vizinhos, Cada átomo da cadeia está próximo. 
aos átomos em cadeias adjacentes, sugerindo a ocorrência. 
de algum compartilhamento de pares de elétrons entre 
esses átomos. 

A condutividade elétrica do selênio elementar é baixa 
no escuro, mas aumenta muito com a exposição à luz. Essa 
propriedade é utilizada em células fotoclétricas e medido- 
res de luminosidade, As fotocopiadoras também dependem 
da fotocondutividade do selênio. Elas contêm um cinto ou 
tambor revestido com um filme de selênio, c esse tambor € 
carregado eletrostaticamente e exposto à luz refletida a par- 
tir da imagem fotocopiada. A carga elétrica flui das regiões 
em que o filme de selênio se tomou condutor pela exposi- 
ção à luz. Um pó preto (o toner) cola apenas nas áreas que 
permanecem carregadas. A fotocópia é feita quando o toner 
é transferido para uma folha de papel. 


«Se 


4 


T A 


Figura 22.12 Parcela das cadeias helicoidais que formam a 
estrutura cristalina do selênio. 


SULFETOS 


Quando um elemento é menos eletroncgativo que o 
enxofre, são formados os sulfetos, que contêm S%™, Mui 
tos elementos metálicos são encontrados na forma de sul- 
fetos minerais, como PbS (galena) e HgS (cinabre). Uma 
série de minérios relacionados, contendo fon dissulfeto, 
S3% (semelhante ao fon peróxido), € conhecida como pi- 
rita. A pirita de ferro, FeSz, ocorre como cristais cúbicos. 
amarelo-dourado (Figura 22.18). Por ser confundido 
ocasionalmente com ouro pelos mineiros, é chamado de 
“ouro dos tolos”. 

Um dos sulfetos mais importantes é o sulfeto de hi- 
drogênio (H5). Geralmente, essa substância não é pro- 
duzida pela ação de ácido diluído no sulfeto de ferro(ll): 


FeS(s) + 2H*(ag) —» H:Slag) + Fe'* (aq) [2231] 


Uma das propriedades do sulfeto de hidrogênio mais 
facilmente reconhecida é o odor, encontrado com mais 
frequência no cheiro repulsivo de ovos podres. O sulfeto 
de hidrogênio é tóxico, mas nosso olfato pode detectar 
HaS em concentrações extremamente baixas e atóxicas. 
Uma molécula orgânica contendo enxofre, como o di 
metil-sulfeto (CHy);S, similamente odorífera e passível 
de detecção de uma pane por trilhão, é adicionada ao 
gás natural como fator de segurança para conferir-lhe um 
odor detectável. 


ÓXIDOS, OXIÁCIDOS E OXIÂNIONS 
DE ENXOFRE 


O dióxido de enxofre, formado ao queimar enxofre 
no ar, tem odor sufocante e é venenoso. O gás é parti- 
cularmente tóxico aos organismos inferiores, como fun- 
£os, sendo usado para esterilizar frutas secas e vinho. A 
1 atm de pressão e temperatura ambiente, SO dissolve- 
-sc em água para produzir uma solução 1,6 M. A solução 
de SO; é ácida e a descrevemos como ácido sulfuroso 
(503). 


Figura 22.18 Pirita de ferro (FeS à direita) com ouro, para 
comparação. 


Os sais de SO” (sulfitos) e HSO” (hidrogenossulfi- 
tos ou bissulfitos) são bastante conhecidos. Pequenas quan- 
tidades de Na,SO, ou NaHSO, são usadas como aditivos de 
alimentos para prevenir a contaminação por bactérias. No 
entanto, sabe-se que intensificam os sintomas de asma em 
cerca de 5% dos portadores dessa doença. Por isso, todos 
os produtos alimentares que contêm sulfitos devem trazer 
a indicação da sua presença no rótulo (Figura 22.19). 

Apesar de a combustão do enxofre no ar produzir, so- 
bretudo, SO), pequenas quantidades de SO; também são 
formadas. A reação produz principalmente SO; porque a 
barreira de energia de ativação para a oxidação adicional 
a SO; é muito alta, a menos que a reação seja catalisada. 
É interessante que o subproduto de SO; seja usado indus- 
trialmente para fabricar H;SO,, que representa o produto 
final da reação entre SO} e água. Na fabricação do ácido 
sulfúrico, SO, é obtido primeiro pela queima do emo- 
fre e, depois, oxidado a SO; por meio de um catalisador 
como V205 ou platina. SO; é dissolvido em H250; porque 
não se dissolve rapidamente em água, e então o H;S)0, 
formado nessa reação, chamado ácido pirossulfúrico, é 
adicionado à água para formar H3504. 


SOs(g) + HS0) — HSO1) (2: 
HsS,O,(1) + H:0(1) — 2H5SO«(1) 


1 
12233) 


Reflita 
Qual é a reação simplificada das equações 22.32 e 22.33? 


O ácido sulfúrico comercial é 98% HS4. Trata-se de 
um líquido oleoso, denso e incolor, que entra em ebulição a 
340°C, É um ácido forte, um agente desidratante adequado 
(Figura 22.20) e um bom agente oxidante moderado. 
Ano após ano, a produção de ácido sulfúrico é a maior 
dentre todos os produtos químicos produzidos nos Esta- 
dos Unidos, atingindo cerca de 4 X 10'° kg (40 milhões 


Figura 22.19 Rótulo de produto alimentar indicando a presença 
desultos, 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Na seguinte reação, o que aconteceu com os átomos de H e $ 
na sacarose? 


iai 


— E 


Figura 22.20 Acido sulfárico desidrata o açõcar de mesa 
para produzir carbono elementar. 


de toneladas) anuais. O ácido sulfúrico é empregado sob 
alguma forma em quase todos os processos de fabricação. 

O HsSO, é classificado como ácido forte, mas ape- 
nas o primeiro hidrogênio é completamente ionizado em 
solução aquosa: 


H;SO (aq) — Hº(ag) + HSOF (ag) 122341 
HSO; (aq) == Hº(ag) + SOP- (aq) 
K=11x 102 12235) 


Consequentemente, o ácido sulfúrico forma tanto 
os sulfatos (sais SO4*”) quanto os bissulfatos (ou hidro- 
genossulfatos, sais HSO). Os sais de bissulfato são 
Componentes comuns dos “ácidos secos”, usados para 
ajustar o pH de piscinas e banheiras de hidromassagem; 
também são componentes de diversos materiais de lim- 
peza para vaso sanitário. 

O termo tio indica a substituição de um oxigênio 
por enxofre, e o fon tiossulfato (50%) é formado pela 
ebulição de uma solução alcalina de S03% com enxofre 
elementar: 

8S0? (ag) + S(s) — 8S0?-(ag) 12236) 
As estruturas dos fons sulfato e tiossulfato são com- 


paradas na Figura 22.21. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Quais são os estados de oxidação dos átomos de enxolre no íon 5,0"? 


Ea 


Figura 22.21 Estruturas dos lons de sulfato (esquerda) e tiossulfato (direita). 


22.7 | NITROGÊNIO 


O nitrogênio constitui 78% do volume da atmosfe- 
ra terrestre, na qual está presente como moléculas de No. 
Apesar de ser um elemento essencial para os seres vivos, 
compostos de nitrogênio não são abundantes na crosta 
terrestre. Os maiores depósitos naturais de compostos de 
nitrogênio são os de KNO» (salitre) na Índia e de NaNO, 
(salitre do Chile) no Chile e outras regiões desérticas da 
América do Sul. 


PROPRIEDADES DO NITROGÊNIO 


O nitrogênio é um gás incolor, inodoro e insípido. 
“composto por moléculas de Nz. Seu ponto de fusão é de 
=210 °C e o seu ponto de ebulição normal é de —196 °C. 

A molécula de Nz é muito pouco reativa por causa da 
forte ligação tripla entre os átomos de nitrogênio [a entalpia 
daligação N=N é 941 KJ/mol, quase duas vezes a da ligação 
no O, ces (Tabela 8.4)] Quando as substâncias se queimam 
no ar, elas costumam reagir com Oz, mas não com No. 

A configuração eletrônica do átomo de nitrogênio é 
[He]2522p?. O elemento exibe todos os estados de oxi- 
dação formais de +5 a —3 (Tabela 22.6). Esses estados 


Tabela 22.6 Estados de oxidação do nitrogênio. 
Estado de oxidação Exemplos 


E NiOs HNO, NO 

* NO2, NO 

8 HINO; NO7”, NF 

» no 

+ N0, HN 202, NO, HNF} 
o h 

- NOME 

= Nite 

3 Ng NH Ni 


são os mais comumente encontrados e, de modo geral, os 
mais estáveis. Por ser mais eletronegativo do que todos os 
demais elementos, exceto flúor, oxigênio e cloro, o nitro- 
gênio exibe estados de oxidação positivos apenas quando 
“combinado com esses três elementos. 


PRODUÇÃO E USOS DO NITROGÊNIO 


O nitrogênio elementar é obtido em quantidades co- 
merciais por meio de destilação fracionada de ar líquido. 
Cerca de 4 x 10" kg (40 milhões de toneladas) de Nz são 
produzidos anualmente nos Estados Unidos. 

Em razão de sua baixa reatividade, grandes quantida- 
“des de Nz são usadas como barreira gasosa inerte para cli- 
minar o Oy de atividades como processamento de alimen- 
tos e fabricação de produtos químicos e metais, além de 
dispositivos eletrônicos. O Nz líquido é empregado como 
liquido refrigerante para congelar alimentos rapidamente. 

O principal uso de Nz é na fabricação de fertlizan- 
tes nitrogenados, que fornecem uma fonte de nitrogênio 
fixado, Já abordamos a fixação de nitrogênio no Quadro 
A Química e a vida, da Seção 14.7, e no Quadro Química 
aplicada, da Seção 15.2. O ponto de partida na fixação de 
nitrogênio é a fabricação de amônia via processo de Haber. 
<> (Seção 15.2) A amônia pode, então, ser convertida em 
uma variedade de espécies simples que contêm nitrogênio 
(Figura 22.22). 


COMPOSTOS HIDROGENADOS DO 
NITROGÊNIO 

A amônia é um dos mais importantes compostos de 
nitrogênio, É um gás tóxico incolor de odor característico. 
e desagradável. Como já vimos, a molécula de NH3 é bá- 
sica (K= 1,8 X 10%). = (Seção 16.7) 

Em laboratório, NH pode ser preparada pela ação de 
NaOH sobre um sal de amônio. O fon NH4*, que €o áci- 
do conjugado de NH3, transfere um próton para OH”. A 
NH, resultante é volátil e expelida da solução por aque- 
cimento brando: 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


CAPÍTULO 22 QUÍMICA DOS NÃO METAIS | 1013 


Em qual das seguintes espécies o número de oxidação do nitrogênio é 37 


NH 
(sais de amônio) 
Figura 22.22 Sequência de conversão de N; em compostos nitrogenados comuns. 


NH.Ci(ag) + NaOH(ag) 
—> NHs(g) + HhO(1) + NaCi(ag) (2237) 


A produção comercial de NHy é realizada por meio 
do processo de Haber: 


No(g) + 3Ha(g) — 2NHs(8) 122.38) 


Aproximadamente 1 X 10 kg (10 milhões de tone- 
ladas) de amônia são produzidos anualmente nos Estados 
Unidos, a partir disso, cerca de 75% são usados para fa- 
bricar fertilizantes, 

A hidrazina (N3Ha) é outro importante hidreto de 
nitrogênio, A molécula de hidrazina contém uma ligação 
simples N-N (Figura 22.23). Bastante tóxica, pode ser 
preparada pela reação da amônia com o fon hipoclorito 
(OCI) em solução aquosa: 


2 NHs(ag) + OCI (ag) 
— Nolli(ag) + CI (aq) + HO(1) 


A reação envolve vários intermediários, inclusive a 
cloroamina (NH,C1), uma substância tóxica que borbulha 
da solução ao misturar a amônia doméstica com o alve- 
jante de cloro (o qual contém OCI). Por essa razão, é 
comum a advertência de não fazer essa mistura. 


[2239] 


A hidrazina pura é um agente redutor forte e versátil. 
O principal uso da hidrazina e compostos semelhantes, 
como a metil-hidrazina (Figura 22.23), é como combus- 
vel de foguete. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


O comprimento da ligação N-N nessas moléculas é mais curto 
ou mais longo do que o comprimento da ligação N-N no Na? 


Figura 22.23 Hidrazina, NMa e dimetil-hidrazina, CHNHNH3- 


Escrevendo uma equação balanceada 
A hidroxilamina (NH7OH) reduz o cobre(II) ao metal livre em meio ácido. Escreva uma equação balanceada para a reação, su- 
pondo que N seja o produto da oxidação. 


SOLUÇÃO 

Analise Deve-se escrever uma equação balanceada de oxida- 
sãor-redução em que NH3OH seja convertido em No enquanto. 
Cu” é convertido em Cu. 


Planeje Por se tratar de uma reação redox, a equação pode ser 
balanceada pelo método das semirreações, abordado na Seção 
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20.2. Dessa forma, começamos com duas semirreaçöes, sendo. 
que uma envolve NEKOH e a outra envolve Cu?” e Cu. 
Resolva Às semirreações não balanceadas e incompletas são: 
Cè (ag) — Cols) 
NHOH (ag) — Ns) 
CP (ag) + 2e” — Cu(s) 
O balanceamento dessas equações, como descrito na Seção 
202, fomece: 
2NHOH(u9) — Ns) + 2H,0(0) + 2H' (aq) + 2e 


Por fim, a soma dessas semirrcações fomece a equação 


Para praticar: exercício 1 
Em usinas de energia, a bidrazina é utilizada para prevenir a 
corrosão, pelo Oz dissolvido na água, de partes metálicas dos 
aquecedores de vapor. A hidrazina reage com O na água, 
produzindo Nz e H;O. Escreva uma equação balanceada para 
essa reação, 

Para praticar: exercício 2 

A metil-hidrazina, NoHyCH(D), é utilizada junto com o oxi- 
dante tetróxido de dinitrogênio, N;O;(/), para impulsionar 
os foguetes de direcionamento do Onibus espacial. À reação 
dessas duas substâncias produz No, CO € HO. Escreva uma 


E equação balanceada para essa reação. 
Cu?" (aq) + 2NH;OH(ag) 
— Cu(s) + Nils) + 2H,0(1) + 2H* (ag) 
ÓXIDOS E OXIÁCIDOS DE NITROGÊNIO catador 
O nitrogênio forma três óxidos comuns: N20 (óxido 4NH(4) + 508) re 4NO(8) + 6H:0(8) 


nitroso), NO (óxido nítrico) e NO; (dióxido de nitrogê- 
nio). Também forma dois óxidos instáveis, que não abor- 
daremos aqui, são eles: N20 (trióxido de dinitrogênio) e 
Nos (pentóxido de dinitrogênio). 

O óxido nitroso (N10) € conhecido como gás hila- 
riante, porque uma pessoa fica um tanto eufórica ao inalar 
uma pequena quantidade dele. Esse gás incolor foi a pri- 
meira substância usada como anestésico geral. Hoje, cle é 
usado como propelente em diversos aerossóis e espumas, 
como no creme de chantili. Pode ser preparado em la- 
boratório aquecendo cuidadosamente nitrato de amônio a 
cerca de 200°C, 


NHNO, (s) — NO(g) + 2H0(8) 122.40) 


O árido nítrico (NO) também é um gás incolor, mas, 
diferentemente do N;0, é um pouco tóxico, Pode ser 
preparado em laboratório pela redução de ácido nítrico 
diluído, utilizando cobre ou ferro como agente redutor: 


3Cu(s) + 2NOs (ag) + 8H'(ag) 
— 30 (aq) + 2NO(g) + 4H0(1) 12241) 


O óxido nítrico também é produzido pela reação di- 
reta de Nz c Oz em altas temperaturas. Essa reação é uma 
fonte significativa de óxidos de nitrogênio que poluem 
o ar, => (Seção 18.2) Entretanto, a combinação direta de 
No e Oz não é usada para a produção comercial de NO, 
uma vez que o rendimento da reação é baixo; a constante 
de equilíbrio Kp a 2.400 K € de apenas 0,05. ==> (Seção 
157. Química aplicada: controlando as emissões de ózi- 
do nítrico) 

A rota comercial do NO (e, por consequência, para 
outros compostos oxinitrogenados) ocorre via oxidação 
catalítica de NH3. 


12242) 


Essa reação é a primeira etapa do processo de Ostwald, 
pelo qual NH; é convertida comercialmente em ácido ní- 
trico (HNO,) 

Quando exposto ao ar, o óxido nítrico reage rapida- 
mente com O) (Figura 22.24): 


2NO(s) + Og) — 2NO:(8) 12243) 
Quando dissolvido em água, NO» forma ácido nítrico, 


3NO:(g) + H,0(1) 


—>» 2Hº(ag) + 2NOy (ag) + NO(g) 122.44) 


O nitrogênio é simultaneamente oxidado e reduzido 
nessa reação, sofrendo desproporcionamento. O NO pode 
ser convertido de volta em NO; pela exposição ao ar 
(Equação 22.43) c, depois disso, dissolvido em água para 
preparar mais HNO3. 

NO é um importante neurotransmissor no corpo 
humano. Faz com que os músculos que revestem os vasos 
sanguíneos relaxem, permitindo assim maior fluxo san- 
guínco (veja o Quadro A Química e a vida), 

O dióxido de nitrogênio (NO) é um gás castanho- 
«amarelado (Figura 22.24). Tal qual o NO, é um dos prin- 
cipais componentes do smog. <= (Seção 18.2) Tóxico, tem 
odor sufocante. Como abordamos na Seção 15.1, NO; e 
N0, existem em equilíbrio: 


122.45) 


Os dois oxiácidos comuns de nitrogênio são os áci- 
dos nítrico (HNO) e nitroso (HNO») (Figura 22.25). 
O ácido nítrico é um ácido forte, além de um poderoso 
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Figura 22.24 Formação de NO(g) à medida que NO(g) se combina com O(g) no ar. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual ligação N-O é a mais curta nestas duas moléculas? 


n. 
`o 


So 


Figura 22.25 Estruturas de Sida nitrico (em ima) e 
ácido nitroso (embaixo). 


agente oxidante, como indicam os seguintes potenciais pa- 
dirão de redução: 


NO; (ag) + 4Hº(ag) + 3e7 


— NO(g) + 2H/0(1) E =+096V (2246) 


O ácido nítrico concentrado ataca ou oxida a maioria 
dos metais, exceto Au, Pt, Rh e Ir. 

Cerca de 8 X 10º kg (8 milhões de toneladas) de áci- 
do nítrico são produzidos anualmente nos Estados Uni- 
dos, de modo que o seu principal uso é na fabricação de 
NHNO, para fertilizantes, mas também serve para a pro- 
dução de plásticos, drogas e explosivos. Entre os explo- 
sivos fabricados com ácido nítrico estão a nitroglicerina, 


o trinitrotolueno (TNT) e a nitrocelulose, À seguinte rea- 
ção ocorre quando a nitroglicerina explode: 


4CHN;09(1) 
— 6Nog) + 12C0;(8) + 10H:0(8) + Og) 
12247) 


Todos os produtos dessa reação contêm ligações muito 
fortes e são gases. Como resultado, a reação é bastante exo- 
térmica, e o volume dos produtos é bem maior do que o 
volume ocupado pelo reagente. Assim, a expansão resul- 
tante do calor gerado pela reação produz a explosão. ==> 
(Seção 8.8, Química aplicada: explosivos e Alfred Nobel) 

O ácido nitroso é consideravelmente menos estável 
que HNO5 e tende a se desproporcionar em NO e HNO3. 
Geralmente, é preparado pela ação de um ácido forte, 
como H3SO4, sobre uma solução fria de sal de nitrito, 
como o NaNO). O ácido nitroso é um ácido fraco (Kg = 
45x 104%, 


Reflita 

Quais são os números de oxidação dos átomos de nitrogênio em 
fa) ácido nitrico 

(b) ácido nitroso 


NITROGLICERINA, ÔXIDO NÍTRICO E DOENÇA CARDÍACA 


Durante a década de 1870, uma observação interessante foi 
feita nas fábricas de dinamite de Alfred Nobel. Trabalhado- 
res que sofriam de doença cardíaca e sentiam dores no peito 
encontravam alívio quando faziam esforço durante a sema- 
na de trabalho, Logo se tomou evidente que a nitroglicerina. 
presente no ar da fábrica, agia para dilatar os vasos sanguí- 
neos, Assim, esse potente explosivo químico tornou-se um 
tratamento padrão para angina, as dores peitorais que acom- 
panham a insuficiência cardíaca. Levamos mais de 100 anos 


para descobrir que a nitroglicerina era convertida no músculo, 
vascular liso em NO, agente químico o qual, na verdade, pro- 
voca a dilatação dos vasos sanguíneos. Em 1998, o Prêmio 
Nobel de Fisiologia ou Medicina foi concedido a Robert F- 
Furchgott, Louis J. Ignarro e Ferid Murad por suas desco- 
betas a respeito das vias pelas quais o NO atua no sistema 
cardiovascular. Causou furor saber que esse poluente atmos- 
férico simples e comum poderia exercer funções importantes 
nos mamiferos, incluindo os seres humanos. 
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Por mais útil que seja até os dias de hoje no tratamento da an- 
gina, a nitroglicerina tem a limitação de que uma administração 
prolongada resulta no desenvolvimento de tolerância, ou des- 
sensibilização, do músculo vascular a posteriores relaxamentos 


Sos vasos provocados pela nitroglicerina. A bioativação da ni- 
roglicerina é foco de intensa pesquisa, na expectativa de desco- 
‘brir um meio de contornar a dessensiilização. 


22.8 | OUTROS ELEMENTOS DO 
GRUPO 5A:P, As, Sb E Bi 


Em relação aos outros elementos neste grupo — fós- 
foro, arsêni — o fósforo tem papel 
central em vários aspectos da bioquímica e da química 
ambiental, 


CARACTERÍSTICAS GERAIS DOS 
ELEMENTOS DO GRUPO SA 

Os elementos do grupo SA possuem a configuração 
eletrônica da camada mais extema ns?np’, em que os 
valores de n variam de 2 a 6. Uma configuração de gás 
nobre resulta da adição de três elétrons para formar o 
estado de oxidação —3, Entretanto, compostos iônicos 
que contém fons X”” não são comuns, Geralmente, o 
elemento do grupo SA adquire um octeto de elétrons por 
ligação covalente e os número de oxidação podem variar 
de 3445. 


5A 


Em virtude de sua baixa eletronegatividade, o fós- 
foro é encontrado com maior frequência em estados de 
oxidação positivos que o nitrogênio. Além disso, compos- 
tos nos quais o fósforo tem estado de oxidação +5 não são 


Tabela 22.2 Propriedades dos elementos da grupo SA. 


tão fortemente oxidantes quanto os compostos correspon- 
dentes de nitrogênio. Os compostos nos quais o fósforo 
tem estado de oxidação —3 são agentes redutores muito 
mais fortes do que os correspondentes de nitrogênio. 

Algumas das principais propriedades dos elementos 
do grupo SA estão listadas na Tabela 22,7, O padrão ge- 
ral é similar ao que vimos com demais grupos: o tamanho 
e o caráter metálico aumentam à medida que o número 
atômico aumenta no grupo. 

A variação nas propriedades entre os elementos do 
grupo SA é mais evidente do que as vistas nos grupos 6A 
€7A. O nitrogênio em um extremo existe como molécula 
diatômica gasosa, claramente não metálico. No outro ex- 
tremo, o bismuto é uma substância branco-ivermelhada 
“com aparência metálica, que tem grande parte das carac- 
terísticas de um metal. 

Os valores listados para as entalpias de ligação X-X 
não são muito confiáveis, pois é difícil obter tais dados 
a partir de experimentos termoquímicos. Entretanto, não. 
há dúvida sobre a tendência geral: um valor baixo para a 
ligação simples N-N, um aumento no fósforo e, em segui- 
da, uma diminuição gradual para o arsênio e o antimônio. 
A panir de observações dos elementos na fase gasosa, é 
possível estimar as entalpias das ligações triplas XeX. 
Aqui, vemos uma tendência diferente daquela para a liga- 
ção simples X-X. O nitrogênio forma uma ligação tripla 
muito mais forte do que os outros elementos, e há u 
diminuição regular na entalpia da ligação tripla à medi 
que descemos no grupo. Esses dados ajudam-nos a estimar 
o motivo de o nitrogênio ser o único elemento no grupo 
SA a existir como molécula diatômica em seu estado mais 
estável a 25 °C, Todos os outros elementos existem em 
formas estruturais com ligações simples entre os átomos. 


OCORRÊNCIA, ISOLAMENTO E 


PROPRIEDADES DO FÓSFORO 


O fósforo ocorre. sobretudo, na forma de minerais de 
fosfato. A principal fonte de fósforo é a rocha de fosfato, 


Propriedade N P As sb Bi 
Raio atômico (A) on 107 119 139 148 
Primeira energia dejonização (mo 1402 1012 se a m 
Afinidade eletrônica (Jimol) >0 -7 -103 -1 
Eletronegatividade 30 2 20 19 19 
Entalpia da ligação simples X-X (klimo? 163 20 150 no - 
Entalpia da ligação tripla X=:X (ima) E E) 380 295 192 


ares penan apamdos 


que contém fosfato principalmente como Cas(PO,)>: O 
elemento é produzido comercialmente por meio da re- 
dução do fosfato de cálcio com carbono na presença de 
si 


2Ca(PO,):(s) + 6S0:(5) + 10C(5) 


S p(s) + 6CaSiO;(1) + 10CO(8) 


2248) 
O fósforo produzido dessa maneira é o alótropo co- 

nhecido como fósforo branco. Essa forma é extraída da 

mistura reacional à medida que a reação prossegue. 

O fósforo existe em diversas formas alotrópicas, de 
modo que, na forma branca, consiste em tetraedros de 
P; (Figura 22.26). Os ângulos de ligação nessa molé- 
cula, de 60º, são surpreendentemente pequenos, fazendo 
com que exista muita tensão na ligação, o que é coerente 
com a alta reatividade do fósforo branco. Esse alótropo 
explode espontaneamente em chamas se exposto ao ar. 
Quando aquecido na ausência de ar, a aproximadamente 
400 °C, o fósforo branco é convertido no alótropo mais 
estável, conhecido como fósforo vermelho, que não se 
incendeia em contato com o ar. O fósforo vermelho tam- 
bém é consideravelmente menos tóxico do que a forma 
branca. Indicaremos o fósforo elementar simplesmente 
como P(s). 


Fósforo vermelho. 


Figura 22.26 Fósforo branco e vermelho, Apesar do fato de 
que ambas contêm apenas dromos de fósforo, essas duas formas 
e tósloro dilerem bastante na reatividade O alótropo branco, que 
reage violentamente com o cgi, deve ser armazenado sob água 
para que ndo seja exposto ao ar A forma vermelha, bem menos 
teata, não precisa ser armazenada dessa maneia 
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HALOGENETOS DE FÓSFORO 


O fósforo forma uma grande variedade de compostos 
com os halogênios. Seus elementos mais importantes são 
trialetos e penta-haletos. O tricloreto de fósforo (PCI) é co- 
mercialmente o mais significativo desses compostos, sendo- 
usado no preparo de uma grande variedade de produtos, in- 
cluindo sabões, detergentes, plásticos e inseticidas. 
Cloretos, brometos e iodetos de fósforo podem ser 
preparados pela oxidação direta de fósforo clementar com 
O halogênio elementar. Por exemplo, PCly, que é um Ii- 
quido em temperatura ambiente, é preparado pela passa- 
gem de um fluxo de gás cloro seco pelo fósforo branco 
ou vermeli 


2P(s) + 3Ch(g) — 2PCI) 12249) 
Na presença de excesso de gás cloro, ocorre um equi- 

Míbrio entre o PCI; e o PCI: 
PCh(I) + Ch(g) == PChs(s) 122.50) 


Os haletos de fósforo são prontamente hidrolisados 
quando entram em contato com a água, e em sua maioria. 
exalam vapores no ar como resultado da reação com o 


vapor d'água, Na presença de excesso de água, os produ- 
tos são os correspondentes oxiácidos de fósforo e haletos. 
de hidrogênio. 


PBn() + 3H,0() — H;POs(aq) + 3HBr(ag) 
12251] 


PCI(1) + 4H,0(1) — HyPO (ag) + SHCI(ag) 
122.52) 


Reflita 
Qual oxiócido é produzido quando PFy reage com a água? 


COMPOSTOS OXIGENADOS 
DE FÓSFORO 


Provavelmente, os compostos de fósforo mais signifi- 
cativos sejam aqueles nos quais o elemento é combinado. 
com o oxigênio de alguma forma. Óxido de fósforo(lIl) 
(P405) é obtido quando o fósforo branco é oxidado na 
presença de um suprimento limitado de oxigênio. Se a 
oxidação ocorrer na presença de excesso de oxigênio, 
forma-se o óxido de fósforo(V) (P4010). Esse composto 
também se forma rapidamente por meio da oxidação do 
PsOs. Esses dois óxidos representam os dois estados de 
oxidação mais comuns para o fósforo, +3 e +5. A rela- 
ção estrutural entre P40 € P4O1 € mostrada na Figura 
.27. Observe a semelhança que essas moléculas têm 
com a molécula de P4 (Figura 22.27); todas as três têm. 
um núcleo de Ps- 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como os domínios de elétrons ao redor da P no P4Og, diferem 
daqueles ao redor do P, no P4019? 


o 


Da 
Figura 22.27 Estruturas do PO, (em cima) e do P4Oyo (embaixo) 


O óxido de fósforo(V) é o anidrido do ácido fosfórico 
(HyPO,), um ácido triprótico fraco. Na realidade, P4010 
tem grande afinidade por água e, em decorrência, é usa- 
do como agente dessecante. O óxido de fósforo(II) é o 
anidrido do ácido fosforoso (H3PO3), um ácido diprótico 
fraco (Figura 22.28). 

Uma característica dos ácidos fosfórico e fosforoso 
é a tendência em sofrer reações de condensação quando 
aquecidos. <=» (Seção 12.8) Por exemplo, duas moléculas. 
de H;PO, unem-se por eliminação de uma molécula de 
H0 para formar H4P;0: 


12253) 


Este H não é um 
Iedrogênio ácido porque 
ação P-H é apolar, 


Figura 22.28 Estruturas do HPO, (em cima) e do HPO; (embaixo). 


O ácido fosfórico e seus sais são mais utilizados como 
detergentes e fertilizantes. Nos detergentes, os fosfatos 
encontram-se na forma de trifosfato de sódio (NasP;O1o). 

Os fons fosfato “amaciam” a água, formando liga- 
ões com fons metálicos que contribuem para sua dureza. 
Isso impede que os fons interfiram na ação do detergente. 
O fosfato também mantém o pH acima de 7, evitando, 
dessa forma, que as moléculas do detergente sejam 
protonadas, 

A maior parte das rochas fosfáticas retiradas de mi- 
nas é convertida em fertilizantes. O Cay(PO,)a é insolúvel 
na rocha fosfática (Kp, = 2.0 X 10729, sendo convertido 
em uma forma solúvel para uso em fertilizantes por meio 
do tratamento da rocha fosfática com ácido sulfúrico ou 
fosfórico. A reação com ácido fosfórico resulta em Ca(H 
PO 


Ca(PO,)a(s) + 4 HsPO,(ag) 


— 3Ce“(ag) + 6HPO (ag) (22.54) 

Embora a solubilidade do Ca(H,PO,)a permita que 
ele seja assimilado pelos vegetais, ela também permite que 
ele seja levado do solo para os mananciais de água, con- 
tibuindo assim para a poluição da água. «= (Seção 18.4) 

Os compostos de fósforo são importantes nos siste- 
mas biológicos. O elemento aparece nos grupos fosfato 
no RNA e no DNA, moléculas responsáveis pelo controle 
da biossíntese de proteínas e transmissão de informações. 
genéticas. Também ocorre no trifosfato de adenosina 
(ATP), que armazena energia dentro das células biológi- 
cas, e tem a seguinte estrutura: 
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ou 


Adenosina 


A ligação P-O-P, no final do grupo fosfato, é quebrada pela hidrólise com água, formando difosfato de adenosina 


(ADP): 
o o o 
“o-P-o-R-0-P-0-Adenoia + 10 — 
os > 
ATP 
o o o 122.55) 
PA E E + -o—t—on 
> o ò- 
ADP 


Essa reação libera 33 KJ de energia sob condições 
padrão, mas na célula viva a variação da energia livre 
de Gibbs para a reação é de aproximadamente -57 kJ/ 
mol. A concentração de ATP dentro de uma célula viva 
está na faixa de 1-10 mM. Isso significa que um ser 


humano normal metaboliza a sua massa corporal de 
ATP em um dia! ATP é gerado continuamente a partir 
de ADP e reconvertido continuamente para ADP, libe- 
rando energia que pode ser aproveitada por outras rea- 
ções celulares. 


Há séculos, o arsênio, sob a forma de seus óxidos, é conhecido. 
como veneno. O padrão atual da Agência de Proteção Ambien- 
tal dos Estados Unidos (EPA) para o arsênio no fomecimento 
público de gua é de 10 ppb (equivalente a 10 g/L). A maioria 
das regiões norte-americanas tende a ter lençóis de água com 
níveis de arsênio de baixos a moderados (2-10 ppb) (Figura 
22.29), A região oeste geralmente apresenta níveis mais altos, 
provenientes principalmente de fontes geológicas naturais na. 
área, Por exemplo, estimativas indicam que 35% dos poços de 
abastecimento de água no Arizona têm concentrações de arsênio 
acima de 10 ppb. 

A questão do arsênio em água potável nos Estados Unidos é 
ofuscada pelo problema em outras partes do mundo — especial- 
mente em Bangladesh, onde a situação é trágica. Historicamente, 


as fontes de água de superfície localizadas nesse país foram con- 
taminadas por micro-organismos, causando sérios problemas de. 
saúde na sua população. Na década de 1970, agências intema- 
cionais, lideradas pelo Fundo das Nações Unidas para a Infin- 
cia (UNICEF), começaram a investir milhões de dólares para 
construir poços em Bangladesh, visando fornecer água potável 
“limpa”. Infelizmente, ninguém testou a presença de arsênio na 
“água de poço, c o problema só foi descoberto nos anos de 1980. 
O resultado foi o maior surto de envenenamento em massa da 
história. Cerca de metade dos 10 milhões de poços estimados. 
mo país apresentaram concentrações de arsênio acima de 50 ppb. 
Na água, as formas mais comuns de arsênio são o fon arsenato 
€ seus ânions de hidrogênio protonado (As04™, HASO e 
Hs SO, c o fon arsenito e suas formas protonadas (As03™, 
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HASO% e HhASOY é HyASO)). Essas espécies são chama- 
das coletivamente pelo número de oxidação do arsênio como 
arsênio(V) e arsênio(l), respectivamente. O arsênio(V) pre- 
“domina em águas de superfícies ricas em oxigênio (aeróbicas), 
enquanto a ocorrência do arsênio(HI) é mais provável em len- 
góis de água pobres em oxigênio (anaeróbicas). 

Um dos desafios na determinação dos efeitos sobre a saúde do 
arsênio em águas potáveis é a diferente química do arsênio(V) 
€ do arsênio(IID), bem como as diferentes concentrações ne- 
cessárias para respostas fisiológicas em diferentes indivíduos. 
Em Bangladesh, lesões cutâneas foram os primeiros sinais do- 


problema com arsênio. Estudos estatísticos que correlacionam 
níveis de asênio com a ocorrência de doenças indicam uma alta 
do risco de câncer de pulmão e bexiga, mesmo com baixos ní- 
veis de anênio. 

As tecnologias atuais para remoção de arsênio apresentam de- 
sempenho mais eficaz quando varam o elemento na forma de 
anèniofV). de modo que as esttégias de tratamento de água 
requerem pré-oxidação da água potável, Uma vez na forma de 
arsênio(V há uma série de estratégias possíveis de remoção. 
Por exemplo, Fe"! pode ser adicionado para precipitar o FeAsOs, 
que é, ento, removido por fiação 


Figura 22.29 Distribuição geográfica de arsênio em água subterrânea. 


22.9 | CARBONO 


O carbono constitui apenas 0.027% da crosta terrestre e, 
apesar de, em parte, apresentar-se na forma elementar como- 
grafite ou diamante, a maioria dele é encontrada na forma. 
combinada. Mais da metade do carbono ocorre em com- 
postos carbonatos. Além disso, ele também é encontrado 
no canção mineral, no petróleo e no gás natural. A sua im- 
portância tem origem, em grande parte, na sua presença em 
todos os seres vivos: a vida tem como base os compostos. 
de carbono. 


FORMAS ELEMENTARES DO CARBONO 


Vimos que o carbono existe em várias formas alotró- 
picas cristalinas: grafite, diamante, fulerenos, nanotubos 
de carbono e grafeno. Os três últimos foram tratados no 
Capítulo 12; Assim, aqui, vamos nos concentrar na grafite 
e no diamante. 

A grafite é um sólido macio, preto c escorregadio, que 
tem brilho metálico e conduz eletricidade. Consiste em 
folhas paralelas de átomos de carbono hibridizados sp?. 
unidas por forças de dispersão. = (Seção 12.7) Já o dia- 
mante é um sólido duro e transparente no qual os átomos 
de carbono formam uma rede covalente hibridizada sp”. 
ces (Seção 127) O diamante é mais denso que a grafite 


(d'= 3,51 giem? para o primeiro; d = 2,25 g/cm? para o 
segundo). Sob pressão de 100.000 atm e temperatura de 
aproximadamente 3.000 °C, a grafite é convertida em 
diamante. Na realidade, quase todas as substâncias que 
contêm carbono, se colocadas sob pressão suficientemente. 
alta, formam diamantes. Na década de 1950, cientistas da 
General Electric usaram pasta de amendoim para fazer 
diamantes. Cerca de 3 X 10º kg de diamantes de pureza 
industrial são sintetizados por ano, principalmente para 
uso em ferramentas de cortar, afiar e polir. 

A grafite tem uma estrutura cristalina bem definida, 
mas também existe em duas formas amorfas comuns: car- 
bono negro e carvão. O carbono negro é formado quando 
hidrocarbonetos são aquecidos em um suprimento muito 
limitado de oxigênio, como na seguinte reação de metano: 


CH(s) + Ox(8) — C(s) + 2H,0(8) 


O carbono negro é usado como pigmento em tintas 
pretas; grandes quantidades dele também são utilizadas 
na fabricação de pneus automotivos. 

O carvão é formado quando madeira é fortemente 
aquecida na ausência de ar. Por sua estrutura muito aber- 
ta, tem enorme área superficial por unidade de massa. O 
“carvão ativado”, uma forma pulverizada cuja superfície 
é limpa por aquecimento com vapor, é bastante utilizado 


122.56) 


para absorver moléculas, assim como em filtros para re- 
mover odores desagradáveis do ar e impurezas da água, 
como coloração ou sabor ruim. 


ÓXIDOS DE CARBONO 
O carbono forma dois óxidos principais: monóxido 
de carbono (CO) e dióxido de carbono (CO7). O monáxi- 
do de carbono é formado ao queimar carbono ou hidro- 
carbonctos com suprimento limitado de oxigênio: 
2C(s) + O/(8) — 2C0(g) 122.57) 
CO é um gás incolor, inodoro e insípido, que é tóxico 
porque pode se ligar à hemoglobina e interferir no transpor- 
te de oxigênio. Um baixo nível de intoxicação provoca dor 
de cabeça e tontura; já um alto nível pode causar a morte. 
O monóxido de carbono é incomum, visto que tem 
um par de elétrons não ligante no carbono: :C = O: Por 
ser isoeletrônico com Nz, pode-se imaginar que o CO seja 
igualmente não reativo. Além disso, ambas as substâncias 
têm altas energias de ligação (1,072 KJ/mol para C=O e 
941 kJ/mol para NsN). Entretanto, por causa da carga nu- 
clear mais baixa no carbono (em comparação com N ou 
O), o par de elétrons livres não é tão fortemente mantido 
como no N ou O, Consequentemente, CO tem maior ca- 
pacidade de atuar como uma base de Lewis do que o Na. 
Por exemplo, CO pode coordenar seu par de elétrons não 
ligante ao ferro da hemoglobina, deslocando O), já o No 


QUIMICA APLICADA NT 


A grafite tem propriedades anisotrópicas, to é, que diferem de 
acordo com a sua orientação no sólido. Ao longo dos planos de 
carbono, a grafite possui muita força em virtude do número e da 
intensidade das ligações carbono-carbono. Entretanto, as liga- 
ções entre os planos são relativamente fracas, tornando a grafite 
fraca nessa direção. 

As fibras de grafite podem ser preparadas de forma que os planos 
de carbono sejam alinhados em extensões variadas, paralelas ao 
eixo da fibra. Essas fibras são leves (densidade aproximada de 
2 gem’) e quimicamente inertes. As fibras orientadas são feitas, 
em um primeiro momento, por piótis vagarosa (decomposição 
pela ação do calor) de fibras orgânica, de aproximadamente 150 
1300 °C. Essas fibras são, então, aquecidas a cerea de 2.500 “C 
para se tomarem grafite (comvendo de carbono amorfo em gra- 
fie). O estiramento da fibra durante a pirólise auxilia na orienta- 
ção dos planos de grafite paralelos ao cito da fibra. Mais fibras 
de carbono amorfo são formadas por pirlise de fibras orgânicas 
a baixas temperaturas (1.200 °C a 400°C). Esses materiais amor- 
fos, costumam ser chamados de fibras de carbono, sendo o tipo 
mais comum usado em materiais comerciais 

Os materiais compósitos que se aproveitam da força, estabili- 
dade e baixa densidade das fibras de carbono são muito usados. 
Eles consistem em combinações de dois ou mais materiais, que 
estão presentes em fases separadas e combinam-se para formar 
estruturas que tiram vantagem de certas propriedades desejáveis 
de cada componente, Em compósitos de carbono, as fibras de 


5 E COMPÓSITOS DE CARBONO 
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não é capaz de fazer isso. Além disso, CO forma uma va- 
riedade de compostos covalentes com os metais de transi- 
ção, conhecidos como carbonilas metálicas, Por exemplo, 
o Ni(CO) é um composto sólido volátil tóxico, formado. 
simplesmente pelo aquecimento de níquel metálico na 
presença de CO. A formação de carbonilas metálicas é a 
primeira etapa na catálise com metais de transição de uma 
variedade de reações de CO. 

O monóxido de carbono possui vários usos comer- 
ciais, Uma vez que queima rapidamente, formando CO», 
é empregado na forma de combustível: 


2C0(s) + O(g) — 2COs(s) 
AH’ = —566kJ [22.58] 


Também é um importante agente redutor, bastante uti- 
lizado em operações metalúrgicas para reduzir óxidos me- 
tálicos, como os óxidos de ferro: 


FesOu(s) + 4CO(g) — 3Fe(s) + 4CO:(8) 122.59] 


O dióxido de carbono é produzido quando substân- 
cias que contêm carbono são queimadas na presença de 
excesso de oxigênio, como na seguinte reação envolvendo 
o etanol; 


C:H,OH(/) + 30:(8) — 2CO(g) + 3H,0(8) 
122.60) 


grafite costumam ser entrelaçadas em um tecido que é incorpo- 
rado a uma matriz que os une em uma estrutura sólida. As fibras 
transmitem igualmente as cargas por toda a matriz, O compósito 
final torna-se, assim, mais forte que qualquer um dos seus com- 
lividuais, 

Os materiais compósitos de carbono são amplamente utilizados 
em uma série de aplicações, inclusive equipamentos esportivos 
de alto desempenho, como raquetes de tènis, tacos de golfe e, 
mais recentemente, estruturas de bicicletas (Figura 22.30). 
Compésitos resistentes ao calor são úteis para muitas aplicações 
aervespaciais, nas quais os compósitos de carbono têm sido am- 
plamente utilizados. 


Figura 22.30 Compésitos de carbono em produtos comerciais. 
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Ele também é produzido quando muitos carbonatos 
são aquecidos; 


Cacos(s) —>— CaO(s) + CO) 122.61) 


Em laboratório, o CO; costuma ser produzido pela 
ação de ácidos nos carbonatos (Figura 22.31): 


COF- (aq) + 2H'(aq) — CO:(8) + HOU) 
12262] 


O dióxido de carbono é um gás incolor e inodoro. 
Trata-se de um componente minoritário da atmosfera ter- 
restre, mas um dos principais contribuintes do chamado 
efeito estufa, = (Seção 18.2) Apesar de atóxico, altas 
concentrações de CO; aceleram a respiração e podem 
causar sufocamento. É facilmente liquefeito por compres- 
são, entretanto, quando resfriado à pressão atmosférica, é 
condensado como um sólido em vez de um líquido; as- 
sim, sublima a —78 °C. Essa propriedade faz com que o 
CO; sólido, conhecido como gelo seco, seja valioso como 
refrigerante. Cerca de metade do CO; consumido anual- 
mente é usado para refrigeração. Outro uso importante é 
na produção de bebidas gaseificadas, e grandes quantida- 
des também são úteis na fabricação do carbonato de sódio 
(Na3CO5 * 10 H30), usado para precipitar fons metálicos 
que interferem na ação de limpeza do sabão, e do bicarbo- 
nato de sódio (NaHCO»). usado como fermento em razão 
da seguinte reação que ocorre no cozimento: 
NaHCO (5) + H° (ag) 
— Ne'(ag) + CO(s) + HO() 122.63) 
O H'(ag) é fomecido pelo vinagre, pelo leite azedo 
ou pela hidrólise de determinados sais. As bolhas de CO2 


formadas são uprisionadas na massa, fazendo com que 
ela cresça. 


Reflita 


Fermentos são organismos vivos que fazem o pão crescer na 
ausência de bicarbonato de sódio e ácido. O que o fermento deve 
produzir para fazer o pão crescer? 


Ácido fone coxo 


CCó, 


Figura 22.31 Formação do CO, a partir da reação 
entre um ácido e um carbonato de cálcio em rocha. 


ÁCIDO CARBÔNICO E CARBONATOS 

O dióxido de carbono é relativamente solúvel em 
H20 sob pressão atmosférica. As soluções resultantes são 
ligeiramente ácidas por causa da formação do ácido car- 
béónico (HCO): 


COs(ag) + HO(D) = HiCOs(aq) 


O ácido carbônico é um ácido diprótico fraco. Seu 
caráter ácido faz com que as bebidas gascificadas tenham 
sabor pronunciado, levemente ácido. 

Embora o ácido carbônico não possa ser isolado, os 
hidrogenocarbonatos (bicarbonato) e os carbonatos po- 
dem ser obtidos por meio da neutralização de soluções 
de ácido carbônico, Uma neutralização parcial produz 
HCO, e a neutralização completa resulta no CO;?-. 
fon HCOy” é mais básico do que ácido (K = 2,3 x 107%; 
Ka=5,6X 10711, já o fon carbonato é predominantemente 
básico (Ka = 1.8 x 107). 

Os pri minerais carbonatos são calcita 
(CaCO,), magnesita (MgCO,), dolomita [MgCa(CO):} é 
siderita (FCO ). A calcita € o principal mineral na rocha 
calcária e a maior constituinte do mármore, giz, pérolas, 
recifes de corais e conchas de animais marinhos, como 
as de mariscos e ostras, Apesar do CaCO) ter baixa so- 
lubilidade em água pura, ele é dissolvido facilmente em 
soluções ácidas com liberação de CO): 


122639) 


CaCOs(s) + 2H* (aq) 


= Ca*(aq) + HO(1) + COxlg) 122.65) 

Uma vez que a água que contém CO; é levemente 
ácida (Equação 22.64), CaCO; € lentamente disso 
nesse meio: 


CaCos(s) + H:O) + CO 4) 
— Ca?'(ag) + 2 HCO” (ag) 122.66] 

Essa reação ocorre quando as águas superficiais 
movem-se para o subsolo, por meio de depósitos de cal- 
cário. É a principal maneira de fons Ca?" entrarem no sub- 
solo, produzindo "água dura”. Se o depósito de calcário 
for fundo o suficiente no subsolo, a dissolução do calcário 
produz uma caverna. 

Uma das mais importantes reações de CaCO) é a sua 
decomposição em CaO e CO; a temperaturas elevadas 
(Equação 22.61). Cerca de 2,0 X 10'° kg (20 milhões de 
toneladas) de óxido de cálcio, conhecido como cal ou cal 
viva, são produzidos anualmente nos Estados Unidos. Por 
reagir com água para formar Ca(OH)», o óxido de cál- 
cio é uma importante base comercial. Também é útil na 
fabricação de argamassa, uma mistura de areia, água e 
CaO usada na construção civil para unir tijolos, blocos. 
e pedras. O óxido de cálcio reage com água e CO; para 
formar CaCO», que liga a areia à argamassa, 


CaO(s) + mo(o) 


— Cat (aq) + 20H (aq) (2267) 
Ce" (aq) + 20H"(09) + CO-(ag) 
—> CaCOs(s) + H0(1) 2268) 


CARBETOS 


Os compostos binários de carbono com metais, meta- 
loides e determinados não metais são chamados carbetos. 
Os metais mais ativos formam os carbetos iônicos, e os 
que ocorrem com maior frequência contêm o fon acetileto 
(CÌ. Esse fon é isoeletrônico com o Na, e a sua estrutura 
de Lewis, [C==C;]”, tem uma ligação tripla carbono 
carbono. O carbeto iônico mais importante é o carbeto de 
cálcio (CaC;), produzido pela redução do CaO com carbo- 
no a altas temperaturas: 


2Ca0(s) + 5C(s) —» 2CaCi(s) + CO:(8) [22.69] 


O fon carbeto é uma base muito forte que reage com 
água para formar acetileno (H-C=C-H), como na se- 
guinte reação: 


CaC(s) + 2H,0(1) — Ca(OH) (ug) + C:H(8) 
12270) 


O carbeto de cálcio é, portanto, uma fonte sólida con- 
veniente de acetileno, usado na solda (Figura 22.13). 

Os carbetos intersticiais são formados por muitos 
metais de transição, Os átomos de carbono ocupam es- 
paços vazios (interstícios) entre os átomos metálicos de 
maneira semelhante aos hidretos intersticiais. <= (Se- 
ção 22.2) Esse processo costuma endurecer o metal. Por 
exemplo, por ser muito duro e resistente ao calor, o carbe- 
to de tungstênio é usado para fazer ferramentas de corte. 

Os carbetos covalentes são formados por boro e sili- 
cio. O carbeto de silício (SiC), conhecido como Carborun- 
dum™, é usado como abrasivo em ferramentas de corte. 
Quase tão duro quanto o diamante, SiC tem estrutura se- 
melhante, com átomos de Si e C alternados. 


22.10 | OUTROS ELEMENTOS DO 
GRUPO 4A: Si, Ge, Sn E Pb 


A tendência do caráter não metálico para o metálico, 
à medida que descemos na família, é surpreendentemente 


Tabela 22.8 Algumas propriedades dos elementos do grupo 4A. 
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evidente no grupo 4A. O carbono é um não metal; sili- 
cio e germânio são metaloides; já estanho e chumbo são 
metais, Nesta seção, vamos examinar algumas caracterís- 
ticas gerais do grupo 4A e analisar mais detalhadamente 
osilício, 


CARACTERÍSTICAS GERAIS DOS 
ELEMENTOS DO GRUPO 4A 


Os elementos do grupo 4A possuem a configuração 
eletrônica da camada mais externa ns?np? e suas eletro- 
negatividades costumam ser baixas (Tabela 22.8); os 
carbetos que contêm formalmente fons C* são observa- 
dos apenas no caso de alguns compostos de carbono com 
“metais muito ativos. A formação de fons 4+ por meio da 
perda de elétron não é observada nesses elementos; as 
energias de ionização são altas. No entanto, o estado de 
oxidação 4+ é comum, sendo encontrado na grande maio- 
ria dos compostos dos elementos do grupo 4A. Já o estado 
de oxidação +2 é encontrado na química do germânio, 
estanho e chumbo, sendo este o principal estado de oxi- 
dação do chumbo, Exceto em casos altamente incomuns, 
o carbono forma um máximo de quatro ligações enquanto 
os outros membros da família são capazes de formar mais 
de quatro ligações. «==: (Seção 8.7) 

A Tabela 22.8 mostra que a força de uma ligação en- 
tre dois átomos de determinado elemento diminui à me- 
dida que descemos no grupo 4A. As ligações carbono 
carbono são bem fortes. Desde modo, o carbono tem 
habilidade surpreendente para formar compostos nos 
quais os átomos de carbono estão ligados entre si em ca- 
deias estendidas e anéis, que são responsáveis pela exis- 
tència do grande número de compostos orgânicos. Outros. 
elementos também podem formar cadeias e anéis, mas 
essas ligações são bem menos importantes nas químicas 


Propriedade £ si Ge sn Po 
Raio atômico (A) 0% m 139 146 
Primeira energia de ionização (mo) 1.086 76 708 n6 
Eetronegatividade 25 18 18 19 
Entalpia da ligação simples X-X (kmo) 348 26 151 -= 
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desses outros elementos. Por exemplo, a força da ligação 
Si-Si (226 kJ/mol) é muito menor que a força da ligação 
Si-O (386 kJ/mol), Como resultado, a química do silício 


O silício é o segundo elemento mais abundante na 
crosta terrestre, depois do oxigênio. Ocorre como SiOz e 
em uma enorme variedade de minerais silicatos, O ele- 
mento é obtido por meio da redução do dióxido de silício 
fundido com carbono em alta temperatura: 

SOx) + 2C(5) — S() + 2CO(g) 12271) 

O silício elementar tem estrutura análoga à do dia- 
mante. O silício cristalino é um sólido cinza com apa- 
rência metálica, que se funde a 1.410 °C. O elemento 
é semicondutor, como vimos nos capítulos 7 e 12, e é 
“usado na fabricação de células solares e transistores para 
chips de computador. Para ser usado como semicondutor, 
ele deve estar extremamente puro, possuindo menos de 
107°% (1 ppb) de impurezas. Um método de purifica- 
ção é tratar o elemento com Cl, para formar SiCly, um 
líquido volátil que é purificado por destilação fracionada 
e, depois, reconvertido em silício elementar por redução 
com Hz 


SICL(g) + 2Ha(g) — Si(s) + 4HCI(g) 122.721 


O elemento pode ser adicionalmente purificado pelo 
processo de refinamento de zona (Figura 22.32), À 
medida que uma espiral aquecida é passada lentamente 
em volta de um bastão de silício, uma banda estreita do 
elemento é fundida. Enquanto a área fundida é varrida 
lentamente ao longo do tubo, as impurezas concentram-se 
nessa região e seguem para o final do bastão. A porção 
superior purificada do bastão é cristalizada como silício 
99.999999999% puro. 


de silício e outros compostos que contêm 
inio compreendem mais de 90% da crosta 
terrestre, Nos silicatos, um átomo de silício é circundado 
por quatro oxigênio, e o silício é encontrado em seu estado 
de oxidação mais comum, +4. O fon ortossilicato, SiO4“, 
é encontrado em poucos minerais silicatos, mas podemos. 
considerá-lo como um “bloco de construção” para diversas 
estruturas de minerais. Como a Figura 22.33 mostra, 
tetraedros vizinhos são unidos por um átomo de oxigênio 
comum. Dois tetracdros unidos desse modo são chama- 
dos de fon dissilicato e contêm dois átomos de Si e sete 
átomos de O. O silício e o oxigênio estão nos estados de 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


O que limita a faixa de temperatura que pode ser usada para 
refinamento de zona de silo? 


ur 
t 


Atmosfera inene 


Figura 22.32 Dispositivo para refinamento de zona 
destinado à produção de silicio ultrapuro. 


oxidação +4 e —2, respectivamente, em todos os silicatos, 
logo a carga total de qualquer fon silicato deve ser coerente 
com esses estados de oxidação. Assi no ShOé 
(XE) +) = 6; trata-se do fon Siz0;”, 

Na maioria dos minerais silicatos,tetraedros de sili- 
Catos são unidos para formar cadeias, camadas ou estru- 
turas tridimensionais. Podemos conectar dois vértices 
de cada tetraedro a outros dois tetracdros, por exem- 
plo, levando à uma cadeia infinita com um esqueleto 
= O-Si-0-Si ..., conforme a Figura 22.33). Note 
que cada silício nessa estrutura possui dois oxigênios 
não compartilhados (terminal) e dois compartilhados 
(ponte). Portanto, a estequiometria é 2(1) + 2(14)= 3 oxi- 
gênios por silício. Assim, a unidade de fórmula para essa 
cadeia é SiOs?”. O mineral enstatita (MgSiO;) apresenta 
esse tipo de estrutura, que consiste em filas de cadeias. 
de silicato em fibra com fons Mg?* entre as fibras para 
balancear a carga. 

Na Figura 22.33(9), cada tetraedro de silicato é unido 
a outros três, formando uma estrutura infinita de camadas. 
Nessa estrutura, cada silício possui um oxigênio não com- 
partilhado e três compartilhados. À estequiometria passa 
1) + 314) = 24 oxigênios por silício. A fórmula 
mais simples dessa camada é Si0s””. O mineral estea- 
tita, também conhecido como pó de talco, tem a fórmula 
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fon silicato 
w O) 
Figura 22.33 Cadeias e camadas de silicato. 


Mgs(Sis05)a(OH) € tem como base essa estrutura em 
camadas. Os fons Mg?" e OH" estão localizados entre as 
camadas de silicato, A sensação escorregadia do pó de 
talco deve-se às camadas de silicato que deslizam entre si. 

Inúmeros minerais têm como base os silicatos, e mui- 
tos deles são úteis como argila, cerâmica e outros materiais. 
Alguns silicatos provocam efeitos nocivos à saúde humana, 
como no caso mais conhecido do amianto, um termo geral 
aplicado a um grupo de minerais silicatos fibrosos. À estru- 
tura desses minerais é de cadeias de tetracdros de silicato, 
ou de camadas formadas em rolos. O resultado disso é 
que os minerais apresentam um caráter fibroso (Figura 
22.34), Os minerais de amianto foram muito utilizados 
como isolantes térmicos, especialmente em aplicações de 
alta temperatura, por causa da grande estabilidade química 
da estrutura de silicato. Além disso, as fibras podiam ser 
tecidas em panos de amianto e eram usadas em cortinas 
à prova de fogo e outras aplicações. Entretanto, a estru- 
tura fibrosa dos minerais de amianto apresentam um risco 
à saúde porque as fibras penetram facilmente os tecidos 
macios, como os pulmões, podendo causar doenças, inclu- 
sive câncer. Por isso, o uso de amiantos como um material 
de construção comum foi interrompido. 


Fragmento de cadeia de silicato 


Fragmento de camada de silicato 
© 


Quando os quatro vértices de cada tetraedro de SiO4 
são ligados a outros tetraedros, a estrutura é estendida 
em três dimensões. Essa ligação dos tetracdros forma o 
quartzo (SiO,). Como a estrutura é travada em uma rede 
tridimensional muito parecida à do diamante == (Seção 
12.7), o quartzo é mais duro do que os silicatos fibrosos 
ou em camadas. 


Figura 22.34 Amianto serpentina. 


Determinação de uma fórmula empirica 
O mineral crisorila é um amianto não cancerígeno, baseado na estrutura de camadas mostrada na Figura 22.330). Além do te- 
traedro de silicato, o mineral contém fons Mg™* e OH”. A análise do mineral mostra que existem 1.5 átomo de Mg por átomo de 
Si. Qual é a fórmula empírica da crisotila? 


SOLUÇÃO 
Analise Um mineral é descrito como tendo uma estrutura de 
camadas de silicatos com fons Mg?* e OH” para balancear a 


carga 1,5 Mg por 1 Si. Devemos escrever a fórmula química 
So mineral. 
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Planeje Como mostrado na Figura 22.3Xc), a estrutura de ca- 
mada de silicato tem a fórmula mais simples Sis0s?”. Em pri- 
meiro lugar, adicionamos Mg? para fornecer a razão adequada 
MeS. A seguir, adicionamos os fons OH” para obtenção de 
um composto neutro. 

Resolva A observação de que a razão Mg:Si é igual a 1,5 é 
coerente com três fons Mg?* por unidade de Si;Os”. A adi- 
ção de rës fons Mg” daria Mgy(Si105)'*, Para atingirmos o 
balanço de cargas no mineral, devem existir quatro fons OH” 
por fon Sis0s?”. Portanto, a fórmula da crisotila é Mgs(Siz0,) 
(OH. Uma vez que não é possível reduzi-la a uma fórmula 
mais simples, trata-se de uma fórmula empírica. 


Para praticar: exercício 1 


Para praticar: exercício 2 


No mineral berilo, seis tetraedro de silicato estão ligados para 
formar um anel, como o mostrado aqui. A carga negativa desse 
poliânioa é equilibrada pelos cátions Be?” e AP”. Se a análise 
elementar fomece uma razão Be-Si de 1:2 e uma razão AESi 
de 1:3, qual é a fórmula empirica do berilo: (a) BezAlSkOp. 


O quartzo funde a aproximadamente 1.600 °C, for- 
mando um líquido viscoso. Durante a fusão, muitas lig 
ções silício-oxigênio são quebradas. Quando o líquido é 
resfriado rapidamente, as ligações silício-oxigênio vol- 
tam a se formar antes que os átomos sejam capazes de se 
organizarem de maneira regular. O resultado disso é um 
sólido amorfo, conhecido como vidro de quartzo ou vidro 
de sílica, Diversas substâncias podem ser adicionadas ao 
SiO; para fazer com que ele seja fundido a uma tempe- 
ratura mais baixa. O vidro comum usado em janelas e 
garrafas, conhecido como vidro alcalino, contém CaO e 
NaO, além de SiO; da areia. CaO e NajO são produzidos 
pelo aquecimento de dois produtos químicos baratos, o 
calcário (CaCOs) e a barrilha (NasCO)), que se decom- 
põem em temperaturas elevadas: 


CaCOs(s) — CaO(s) + COs(g) 
Na/COy(5) —* Na,0(5) + COr(g) 


122.73] 
[22741 


Outras substâncias podem ser adicionadas ao vidro 
alcalino para dar cor ou alterar suas propriedades de di- 
versas maneiras, A adição de CoO, por exemplo, gera a 
cor azul-escuro do “vidro de cobalto”. A substituição de 
NaO por K;O resulta em um vidro mais duro com alto 
ponto de fusão. A substituição de CaO por PbO resulta em 
um vidro de “cristal de chumbo” mais denso com índice 
de refração mais alto. O cristal de chumbo é usado para 
utensílios decorativos; o maior Índice de refração fomece 
aparência particularmente brilhante a esse vidro. A adição. 
de óxidos de não metais, como B:03 € P4O1o. que for- 
mam estruturas em rede relacionadas aos silicatos, tam- 
bém varia as propriedades do vidro. A adição de B20; cria 


O fon ciclossiicato consiste de três tetraedros de silicato uni- 
“dos em um anel, O fon contém três átomos de Si e nove de O. 
Qual é a carga total no fon? 


um vidro “borossilicato” com ponto de fusão mais alto € 
maior capacidade de suportar variações de temperatura. 
Tais vidros, vendidos comercialmente sob as marcas re- 
gistradas Pyrex” e Kimax?, são usados onde há necessi- 
dade de resistência térmica ao choque, como em vidraria 
de laboratório ou de cafeteiras. 


SILICONES 


Os silicones consistem em cadeias O-Si- O, nas quais 
as posições de ligação restantes em cada silício são ocupa- 
das por grupos orgânicos como CH; 


HG Ph MM MG fh 
x sa M NM 5 


Dependendo do comprimento da cadeia e do grau de 
ligações cruzadas entre elas, os silicones podem ser 
teriais oleosos ou semelhantes à borracha. Eles são atóxi- 
cos e têm boa estabilidade em relação no calor, à luz, ao 
oxigênio e à água. São usados comercialmente em uma 
grande variedade de produtos, como lubrificantes, poli- 
dores de carro, seladores e calafetadores, além de tecidos 
à prova d'água. Quando aplicados a um tecido, os áto- 
mos de oxigênio formam ligações de hidrogênio com as 
moléculas na superfície do tecido. Os grupos orgânicos. 
hidrofóbicos (impermeáveis) do silicone são apontados 
para fora da superfície, agindo como uma barreira. 


Reflita 


Faça a distinção entre as substâncias de silicio, sllica e silicone. 


22.11 | BORO 


O boro é o único elemento do grupo 3A que pode ser 
considerado não metálico e constituiu, assim, o elemento- 
final deste capítulo. O boro tem estrutura de rede estendida. 
com ponto de fusão (2.300 °C) intermediário entre o do 
carbono (3.550 °C) e o do silício (1.410 °C). A configura- 
ção eletrônica do boro é [He]2°2p". 


Na família de compostos chamada boranos, as molé- 
culas contêm apenas átomos de boro e hidrogênio. A mais 
simples é o BH, que contém apenas seis elétrons de valën- 
cia e € uma exceção à regra do octeto, Como resultado, 
moléculas de BH reagem entre si formando o diborano 
(B:Ho). Essa reação pode ser considerada uma reação 
ácido-base de Lewis, na qual um par de elétrons ligantes. 
B-H em cada molécula de BH; é doado para outro. Como- 
resultado, o diborano é uma molécula incomum, na qual 
os átomos de hidrogênio formam uma ponte entre dois 
átomos de B (Figura 22.35), Tais hidrogênios, chama- 
dos pontes de hidrogênio, apresentam reatividade química. 
interessante, a qual pode ser estudada em um curso mais 
avançado de química. 

Os átomos de hidrogênio compartilhados entre os dois 
átomos de boro compensam, de certa forma, a deficiência. 
nos elétrons de valência ao redor de cada átomo de boro. 
Todavia, o diborano é uma molécula bastante reativa, que 
se inflama espontaneamente no ar em uma reação extre- 
mamente exotérmica: 
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BiHe(g) + 308) 
— BOis) +3H:0(g) AH° = -2.030 
12278) 


O boro e o hidrogênio formam uma série de ânions, 
chamados ânions boranos. Os sais do fon boroidreto (BH, ) 
são muito utilizados como agentes redutores. Por exemplo, 
o boroidreto de sódio (NaBH) costuma ser utilizado como- 
agente redutor para determinados compostos orgânicos. 


Reflita 


Lembrando que o ion hidreto é H”, qual é o estado de oxidação 
do boro no boroidreto de sódio? 


O único óxido de boro importante é o óxido bórico 
(8:05), Essa substância é o anidrido do ácido bórico, 
que podemos escrever como HBO, ou B(OH)s. O ácido 
bórico é um ácido tão fraco (K, = 5,8 X 10719) que as solu- 
ções de HBO, são usadas como colírio, Ao ser aquecido, 
o ácido bórico perde água pela reação de condensação 
similar à descrita para o fósforo na Seção 22.8: 


4 HBO ,(s) — H:B:O;(s) + SH:O(g) 122.76) 


O ácido diprótico HaB,0; é chamado ácido tetra- 
bórico. O sal hidratado de sódio, NaņB407 * 10 H20, 
chamado bórax, ocorre em depósitos de lagos secos na 
Califórnia e também pode ser preparado com facilidade a 
partir de outros minerais de borato. As soluções de bórax 
são alcalinas, e a substância é usada em vários produtos. 
de lavanderia e limpeza. 


px 


Figura 22.35 Estrutura do diborano (8H. 


Unindo conceitos 
O composto inter-halogênio Br é um líquido volátil de cor palha. O composto exibe apreciável condutividade elétrica por causa 
da autoionização ("solv” refere-se a BrF como o solvente): 


2BR(0) = BF (mt) + Be (sob) 


(a) Quais são as estruturas moleculares dos fons BrF;* e BrFs ? 


(b) A condutividade elétrica do BrF; diminui com o aumento da temperatura. O processo de autoionização é exotérmico ou 


endotérmico? 


(e) Uma característica química do BÍF é que ele age como um ácido de Lewis diante de fons fluoreto. O que se pode esperar 


quando KBr é dissolvido em BF? 
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SOLUÇÃO 
(a) O fon BeF; tem 7 + 207) — 1 = 20 elétrons no nível de 
valência. A estrutura de Lewis para o fon é: 


Como existem quatro domínios de pares de elétrons ao redor do 
átomo central de Br, o arranjo resultante é tetraédrico. cso (Se- 
ção 9.2) Uma vez que dois desses domínios estão ocupados por 
pares de elétrons ligantes, a geometria molecular é não angular: 


do A, 


O fon Br tem um total de 7 +4(7) + | = 36 elétrons, levan- 
do à seguinte estrutura de Lewis: 


Uma vez que existem seis domínios de pares de elétrons 30 
redor do átomo central de Br nesse fon, o arranjo é octaédrico. 
Os dois pares de elétrons não ligantes estão localizados em 
oposição no octaedro, levando a uma geometria molecular qua- 
“rada plana: 


Ts 


(O) A observação de que a condutividade diminui à medida 
“que à temperatura aumenta indica que existem poucos fons 
presentes na solução a uma temperatura mais alta. Portanto, a 
elevação da temperatura faz com que o equilíbrio seja desloca- 
“do para a esquerda. De acordo com o princípio de Le Chteir, 
esse deslocamento indica que a reação é exotérmica conforme 
prossegue da esquerda para a diria. => (Seção 15.7) 


(e) Um ácido de Lewis representa um receptor de pares de clé- 
trons. ce (Seção 16.11) Os fons fluoreto têm quatro pares de 
elétrons na camada de valência e podem atuar como uma base 
de Lewis (um doador de par de elétrons). Assim, podemos vi- 
sualizar a ocorrência da seguinte reação: 


Fo + BF —> Bay 


) RESUMO DO CAPÍTULO E TERMOS-CHAVE 


TENDÊNCIAS PERIÓDICAS E REAÇÕES QUÍMICAS (SE- 
ÇÃO 22.1) A tabela periódica é dl para organizar e lembrar a 
química descritiva dos elementos. Entre os elementos de deter- 
minado grupo, o tamanho aumenta conforme o número atômico, 
ão passo que aeletronegatvidade e a energia de ionização dimi- 
muem. O caráter não metálico é semelhante à cletroncgatividade. 
de forma que os elementos mais não metálicos são encontrados 
na parte direita superior da tabela periódica. 

Entre os elementos não metálicos, o primeiro de cada grupo di- 
fere drasticamente dos demais, formam um máximo de quatro 
Jigações com outros átomos e exibem uma maior tendência para 
forma ligações 7 do que os elementos mais pesados do grupo. 
Uma vez que Oy e H:O são abundantes no mundo, destacamos 
dois tipos importantes e gerais de reação ao abordamos a química 
descritiva dos não metais: reações de oxidação por Oz e reações 
de transferência de prótons envolvendo H;O ou soluções aquosas. 
HIDROGÊNIO (SEÇÃO 22.2) O hidrogênio tem très isóto- 
pos: prótio (' H), deutério (,H) e trítio (',H). Ele não faz parte 


“de nenhum grupo periódico, apesar de geralmente ser colocado 
acima do litio. O átomo de hidrogênio pode perder um elétron. 
formando Hº, ou ganhar um elétron, formando H” (o fon hidreto). 
Uma vez que a ligação H-H é relativamente forte, Hz € razoavel- 
mente não reativo, a menos que ativado por calor ou catalisador. 
O hidrogênio forma uma ligação muito forte com o oxigênio, de 
modo que as reações de Hz com compostos que contêm oxigênio 
costumam levar à formação de H30. Visto que as ligações no CO 
€ CO% são ainda mais fortes que a ligação O-H, a reação de H10 
“com carbono ou determinados compostos orgânicos resula na 
formação de Hz. O fon Hº(aq) é capaz de oxidar muitos metais, 
levando-os aos fons metálicos e à liberação de Hals). A eletrólise 
da água também libera Ho). 

Os compostos binários de hidrogênio são de três tipos gerais: 
hidretosiônicos (formados por metais ativos), bidretos metáli- 
cos (formados por metais de transição) c hidretos moleculares. 
(formados por não metais). Os hidretos iônicos contêm o fon 
HF. Visto que esse fon é extremamente básico, os hidretos iðni- 
cos reagem com a água para formar Hz e OH. 


GRUPO BA: GASES NOBRES E GRUPO 7A: HALOGÊNIOS 
(SEÇÕES 22.3 E 22.4) Os gases nobres (grupo SA) exibem 
uma reatividade química muito limitada por causa de excepeio- 
nal estabilidade de suas configurações eletrônicas. Os fluoretos 
é os óxidos de xenônio e o Ka são os compostos mais bem 
estabelecidos de gases nobres. 

Os halogênios (grupo 74) ocorrem como moléculas diatômicas. 
Com exceção do for, todos exibem estados de oxidação que 
variam de —1 a 47. O or é o elemento mais eletronegativo, 
Jogo, está restrito aos estados de oxidação O e —1. O poder oxi- 
dante do elemento (sua tendência em formar o estado de oxida- 
ção —1) diminui à medida que descemos no grupo. 

Os haletos de hidrogênio estão entre os compostos mais úteis 
desses elementos; de modo que esses gases se dissolvem em 
água para formar ácidos halídricos como HC'ag). O ácido fluo- 
rídrico reage com a sílica. Os inter-halogênios são compostos 
formados entre dois halogênios diferentes. Cloro, bromo e iodo 
formam uma série de oxiácidos, em que o átomo de halogênio 
está em estado de oxidação positivo. Esses compostos e seus 
oxiânions associados são agentes oxidantes fores. 
OXIGÊNIO E OUTROS ELEMENTOS DO GRUPO 6A (SE- 
ÇÕES 22.5 E 22.6) O oxigênio tem dois alótropos, Oz € Oy 
(ozônio). O orônio é instável quando comparado ao O) além de 
ser um agente oxidante mais forte que o Ox. À maioria das rea- 
ções de Oz leva À formação de óxidos, compostos nos quais o 
oxigênio está em seu estado de oxidação —2. Os óxidos solúveis. 
de não metais costumam produzir soluções aquosas ácidas e são 
chamados de anidridos ácidos ou óxidos ácidos. Em contrapar. 
tida, os óxidos metálicos produzem soluções básicas e são deno- 
minados anidridos básicos ou óxidos básicos. Muitos óxidos 
metálicos insolúveis em água são dissolvidos em ácidos, acom- 
panhados pela formação de HzO. Os peráxidos contêm ligações 
0-0 e oxigênio em seu estado de oxidação —1. Eles são inst- 
veis e se decompõem em Oz e óxidos. Em tais reações, os peró- 
xidos são simultancamente oxidados e reduzidos, um processo. 
chamado desproporcionamento. Os superóxidos contêm o íon 
Or, no qual o oxigênio está em seu estado de oxidação — L. 

O enxofre é o mais importante dos outros elementos do grupo 
6A, com várias formas alotrópicas; a mais estável a uma tem- 
peratura ambiente consiste em anéis Sp. O enxofre forma dois 
óxidos, SOy e SO, ambos importantes poluentes atmosféricos. 
O trióxido de enxofre é o anidrido do ácido sulfáico, que re- 
presenta o composto de enxofre mais importante e o reagente 
químico industrial mais produzido. O ácido sulfúrico é um ácido 
fonte e um bom agente desidratante. O enxofre também forma 
vários oxiânions, incluindo os fons SO;?” (sulfito), SO” (sul- 
fato) e S103% (tiosulfato). O enxofre é encontrado em combi- 
ação com muitos metais como sulfeto, no qual o enxofre está 
em seu estado de oxidação =2. Esses compostos geralmente rea- 
gem com ácidos para formar sulfeto de hidrogênio (H25). que 
tem odor semelhante ao de um ovo podre. 
NITROGÊNIO E OUTROS ELEMENTOS DO GRUPO SA (SE- 
ÇÕES 22.7 E 22.8) O nitrogênio é encontrado na natureza como 
moléculas de No. Na forma molecular, é quimicamente muito 
estável em razão da fone ligação N=N. O nitrogênio molecular 
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pode ser convertido em amônia por meio do processo de Haber. 
Uma vez preparada, a amônia, por sua vez, pode ser convertida 
em uma diversidade de compostos que exibem estados de oxida- 
ção do nitrogênio que variam entre 3 e +5, A mais importante 
conversão industrial da amônia é o processo de Ostwald, pelo 
qual a amônia € oxidada a ácido nítrico (HNO3). 

O nitrogênio tem três óxidos importantes: óxido nitroso (N30), 
óxido nítrico (NO) e dióxido de nitrogênio (NO). O ácido ni- 
troso (HNO) é um ácido fraco e a sua base conjugada é o fon 
nitrito (NOx). Outro composto de nitrogênio importante é a hi- 
drazina (Not). 

O fósforo é o mais importame dos elementos restantes do grupo- 
SA, ocorrendo na natureza na forma de minerais fosfáticos. O fós- 
foro tem vários alótropos, inclusive o fósforo branco, que consiste 
em tetracdros Py, Na reação com halogênios, o fósforo forma os 
trialetos (PX) e os penta-haletos (PXs). Esses compostos sofrem” 
hidrólise para produzir um oxiácido de fósforo e HX. 

O fósforo forma dois óxidos, POs e Ps o. Seus ácidos corres- 
pondentes, o ácido fosforoso e o ácido fosfórico, sofrem reações 
“de condensação quando são aquecidos. Os compostos de fósforo 
são importantes na bioquímica e como fertilizantes, 


CARBONO E OUTROS ELEMENTOS DO GRUPO 4A 
(SEÇÕES 22.9 E 22.10) Os alótropos de carbono incluem 
diamante, grafie, fulereno, nanotubos de carbono e grafeno. As 
‘formas amorfas de carbono incluem carvão e carbono negro. O- 
carbono forma dois óxidos comuns, CO e CO; As soluções aquo 
sas de CO% produzem um ácido dipróvico fraco, o ácido carbðnico 
H;CO,), que é o “ácido pai” dos sais hidrogenocarbonato € car- 
bonto. Os compostos binários de carbono são chamados carbe 
os, que podem ser iönicos, intersticiais ou covalentes, O casbeto 
de cálcio (CaC;) comém o fon acetileto (C1?) que é fortemente 
básico e reage com a água para formar o gås acetileno. 

Os outros elementos do grupo 4A mostram grande diversidade 
nas propriedades ficas e químicas. O silício, segundo elemento 
“mais abundante, é um semicondutor Ele reage com Chy para 
formar SiCl, um líquido a temperatura ambiente, sendo uma 
reação usada para ajudar a purificar o silício de seus minerais 
nativos. O silicio forma ligações Si-O fortes e ocorre em uma 
variedade de minerais silicatos, À sílica é SIO; de modo que 
os silicatos consistem em ttraedros de SiOs, unidos por seus 
vértices para formar cadeias, camadas ou estruturas tidimensio- 
mais. O silicato tridimensional mais comum é o quarto (SiO). 
O vidro é uma forma amorfa (não cristalina) de SiO). Os silico- 
mes contêm cadeias O-Si-O com grupos orgânicos ligados aos. 
átomos de Si, Assim como ocorre com o silicio, o germânio é 
um metaoide; e o estanho e o chumbo são metálicos. 


BORO (SEÇÃO 22.11) O boro é o único elemento não metá- 
tico do grupo 3A, formando uma variedade de compostos com 
o hidrogênio, chamados boroidretos ou boranos. O diborano 
(BaHg) tem uma estrutura incomum com dois átomos de hi- 
drozênio, que fazem uma ponte entre os dois átomos de boro. 
Os boranos reagem com o oxigênio para formar óxido bórico 
(8:05), no qual o boro está em seu estado de oxidação +3. O 
óxido bórico € o anidrido do ácido bórico (H5BO)). O ácido 
bórico sofre facilmente reações de condensação. 
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RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


* Utilizar tendências periódicas para explicar as diferen- 
ças básicas entre os elementos de um grupo ou período 
(Seção 22.1). 

* Explicar duas maneiras sobre como o primeiro elemento 
“de um grupo difere de elementos subsequentes no grupo 
(Seção 22.1), 

* Determinar configurações eletrônicas, números de oxida- 
ção e formas moleculares de elementos e compostos (se- 
ções 2224 22.11) 


Conhecer as fontes dos não metais comuns, como são obti- 
dos e utilizados (seções 2222 22.11) 

Entender de que modo os ácidos fosfórico e fosforaso so- 
frem reações de condensação (Seção 22.8). 

Explicar como a ligação e as estruturas de silicatos estão 
relacionadas com as suas fórmulas e propriedades químicas. 
(Seção 22.10). 


D) EXERCÍCIOS SELECIONADOS 


VISUALIZANDO CONCEITOS 


22.1 (a) Uma das seguintes estruturas é um composto 
estável; a outra não é, Identifique o composto 
estável e explique por que ele é estável, Explique 
por que o outro composto não é estável, (b) Qual 
é a geometria em tomo dos átomos centrais do 


composto estável? [Seção 22.1] 
H, H 

=s 

E 
K H 


22.2 (a) Identifique o tipo de reação química repre- 
sentada pelo diagrama a seguir. (b) Atribua car- 
gas adequadas às espécies em ambos os lados da 
equação, (e) Escreva a equação química da rea- 
ção. [Seção 22.1] 


S-o- ya 


22.3 Qual das seguintes espécies (pode haver mais do 
que uma) pode ter a estrutura mostrada a seguir: 
(a) XeFa (b) BrE’, (0) SiFy, (d) TeCla, (e) 
HCIO? As cores não refletem as identidades dos 
átomos, [Seções 22.3, 22.4, 22.6 e 22.10) 


224 Você tem duas garrafas de vidro, uma contendo 
oxigênio e a outra, nitrogênio. Como se pode 
determinar qual é qual? [Seções 22.5 e 22.7] 

225 Escreva a fórmula molecular e a estrutura de 
Lewis para cada um dos seguintes óxidos de 
nitrogênio: [Seção 22.7) 


22.6 Qual é a propriedade dos elementos do grupo 6A 
que pode estar representada no gráfico mostrado 
a seguir: (a) eletronegatividade, (b) primeira 
energia de ionização, (c) densidade, (d) entalpia 
da ligação simples X-X, (e) afinidade eletro- 
nica? Explique sua resposta. [Seções 22.5 e 22.6] 


o 


a 


22.7 Os raios atômico e iônico dos três primeiros ele- 


mentos do grupo 6A são 

Raio Raio 
A A) 
2, 
0.66 140 

s. se 
105” 1,84 
Se So 
120 198 


(a) Explique por que os raios atômicos aumentam 
à medida que se move para baixo no grupo. (b) 
Explique por que os raios iônicos são maiores do 
que os raios atômicos. (e) Qual dos três áânions 
pode-se esperar que seja a base mais forte em 
água? Explique sua resposta. [Seções 22.5 e 22.6] 

22.8 Qual € a propriedade dos elementos não metá- 
licos da terceira fileira que pode ser a descrita 
a seguir: (a) primeira energia de ionização, (b) 
raio atômico, (e) eletronegatividade, (d) ponto 
de fusão, (e) entalpia da ligação simples X-X? 
Explique sua escolha e por que as outras opções 
não estariam corretas. [Seções 22.3, 22.4, 22.6, 
22.8 e 22.10) 


22.9 Qual dos seguintes compostos pode-se esperar 
que seja o mais reativo, e por quê? (Cada vér- 
tice nessas estruturas representa um grupo CH3.) 
[Seção 22.8] 
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Db O 


22.10 (a) Escreva as estruturas de Lewis para pelo menos 
quatro espécies que tenham a fórmula geral 


[el 


em que X c Y podem ser iguais ou diferentes, e n 
pode ter um valor de +1 a 2. (b) Qual dos com- 
postos deve ser a base de Brynsted mais forte? 
Explique sua resposta. [Seções 22.1, 22.7 e 22.9) 


TENDÊNCIAS PERIÓDICAS E REAÇÕES 
QUÍMICAS (SEÇÃO 22.1) 


22.11 Identifique cada um dos seguintes elementos 
como metal, não metal ou metaloide: (a) fós- 
foro; (b) estrôncio; (e) manganês; (d) selênio; (e) 

i (D criptônio. 

22.12 Identifique cada um dos seguintes elementos 
como metal, não metal ou metaloide: (a) gálio; 
(b) molibdênio; (c) telório; (d) arsênio; (e) xenô- 
nio; (f) rutênio. 

22.13 Considere os elementos O, Ba, Co, Be, Br e Se. 
Selecione o elemento dessa lista que (a) é mais 
eletronegativo; (b) exibe um estado de oxidação 
máximo de +7; (e) perde um clétron mas facil 
mente; (d) forma ligações 7 mais facilmente; (e) 
é um metal de transição: (1) é um líquido a tem- 
peratura e pressão ambientes, 

22.14 Considere os elementos Li, K, CI, C, Ne e Ar. 
Selecione o elemento dessa lista que (a) é mais 
eletronegativo; (b) tem maior caráter metálico; 
(6) forma um fon positivo mais facilmente; (d) 
tem o menor raio atômico; (e) forma ligações 7 
mais facilmente; (f) tem múltiplos alótropos. 

22.15 Explique as seguintes observações: (a) O com- 
posto de fluoreto mais alto formado pelo nitro- 
gênio € NF}, enquanto o fósforo forma PFs 
facilmente. (b) Apesar de CO ser um composto 
conhecido, SiO não existe sob condições nor- 
mais, (€) AsHs é um agente redutor mais forte 
que NH. 

22.16 Explique as seguintes observações: (a) HNO; é 
um agente oxidante mais forte que H3PO4. (b) 
O silício pode formar um fon com seis átomos 
de flúor, SiFg”, enquanto o carbono é capaz 
de ser ligado a um máximo de quatro, CF. (c) 
Existem três compostos formados por carbono 
€ hidrogênio que contêm dois átomos de car- 
bono cada (C;H, C2H4 € C;Hg), enquanto o 
silício forma apenas um composto semelhante 
(Sinto. 
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22.17 Complete e faça o balanceamento das seguintes 
equações: 
(a) NaOCH;(s) + H;O(1) — 
(b) CuO(s) + HNO;(ag) — 
(© WOs(s) + Haa) + 
CO) NHOR(O + Osla) — 
(© ALC;(5) + H:0() — 
22.18 Complete e faça o balanceamento das seguintes 
equações: 
(a) Mes) + H:O) — 
CIH OH() + 05) — 
(e) MnO;(s) + C(s) — 
(d) AlP(s) + H,0(1) — 
(e) NaS (5) + HCIfag) — 


HIDROGÊNIO, GASES NOBRES E HALOGÊNIOS 
(SEÇÕES 22.2, 22.3 E 22.4) 


22.19 (a) Relacione os nomes e os símbolos químicos 
dos três isótopos do hidrogênio. (b) Liste os isó- 
topos por ordem decrescente de abundância natu- 
ral. (e) Qual isótopo do hidrogênio é radioativo? 
(0) Escreva a equação nuclear para o decaimento 
radioativo desse isótopo. 

22.20 As propriedades físicas do HO são diferentes 
daquelas do D20? Explique sua resposta. 

22.21 Cite uma razão por que o hidrogênio pode ser 
colocado junto com os elementos do grupo 1A da 
tabela periódica. 

22.22 O que o hidrogênio tem em comum com os halo- 
gênios? Explique sua resposta. 

22.23 Escreva uma equação balanceada para a prepa- 

ração de Hz usando: (a) Mg e um ácido; (b) car- 

bono e vapor; (e) metano e vapor. 

Liste (a) três meios comerciais de produção do 

Has (b) três usos industriais do Ho. 

Complete e faça o balanceamento das seguintes. 

equações: 

a) Nato) + H,0(0) — 

(b) Fe(s) + H350, (ag) — 

(©) Hala) + Besta) — 

1A) Na(h) + He) — 

(6) PBO(s) + Hals) — 


22.26 Escreva equações balanceadas para cada uma das 
seguintes reações (algumas são similares às rea- 
ções mostradas neste capítulo). (a) O alumínio 
metálico reage com ácidos para formar gás hidro- 
gênio. (b) O vapor reage com magnésio metálico 
para produzir óxido de magnésio e hidrogênio. (e) 
O óxido de manganês(IV) é reduzido a óxido de 


EE 


manganês(I) por gás hidrogênio. (d) O hidreto de 
cálcio reage com água para gerar gás hidrogênio. 

22.27 Identifique os seguintes hidretos como iônicos, 
metálicos ou moleculares: (a) Bala; (b) HaTe; 
(9 Ti 

22.28 Identifique os seguintes hidretos como iônicos, 
metálicos ou moleculares: (a) BzH; (b) RI 
(9 Thus. 

22.29 Descreva duas características do hidrogênio que 
favorecem a sua utilização como uma fonte de 
energia geral em veículos. 

22,30 A célula a combustível Hy/0; converte hidrogê- 
nio e oxigênio elementar em água, produzindo, 
teoricamente, 1,23 V. Qual é a forma mais sus- 
tentável de se obter hidrogênio para operar um 
grande número de células a combustível? Expli- 
que sua resposta. 

2231 Por que o xenônio forma compostos estáveis com 
flúor, mas não com argônio? 

22.32 Um amigo diz que o “neon” em letreiros lumi- 
nosos é um composto de neônio « alumínio, Ele 
pode estar certo? Explique sua resposta 

22.33 Escreva a fórmula química para cada um dos 
seguintes compostos e indique o estado de oxi- 
dação do halogênio ou do átomo de gás nobre em 
cada um: (a) hipobromito de cálcio; (b) ácido brô- 
mico; (© trióxido de xenônio; (d) fon perclorato; 
(© ácido iodoso; (P) pentafluoreto de iodo. 

22.34 Escreva a fórmula química para cada um dos 
seguintes compostos e indique o estado de oxida- 
ção do halogênio ou do átomo de gás nobre em 
cada um: (a) fon clorato; (b) ácido ioddrico; (e) tri- 
cloreto de iodo; (d) hipoclorito de sódio; (e) ácido 
perelórico; (f) tetraflvoreto de xenônio. 

22.35 Nomeie os seguintes compostos e atribua esta- 

“dos de oxidação aos halogênios presentes neles: 

(a) Fe(CIOs)s: (b) HCIO;; (€) XeFs; (d) BrFs; 

(© XeOFs; (1) HIOs. 

Nomeie os seguintes compostos: (a) KCIOs; 

(b) Ca(IOs)a; (€) AICIs; (d) HBrOs; (e) HslOs; 

(D XeFa. 

Explique cada uma das seguintes observações: 

(a) uma temperatura ambiente, Iz é um sólido, Bra 

é um líquido e Ciz e Fz são gases. (b) Fo não pode 

ser preparado por oxidação eletrolítica de solu- 

ções aquosas de F”. (e) O ponto de ebulição do 

HF é bem mais alto do que os dos outros haletos. 

de hidrogênio. (d) Os halogênios diminuem seu 

poder de oxidação na ordem Fz > Ch > Brz > hp. 

22.38 Explique as seguintes observações: (a) Para 
um dado estado de oxidação, o poder ácido do 
oxiácido em solução aquosa diminui na ordem 
cloro > bromo > iodo. (b) O ácido fluoridrico 
não pode ser guardado em garrafas de vidro. 


; 


É 


(© HI não pode ser preparado por tratamento de 
Nal com ácido sulfúrico. (d) O inter-halogênio 
ICI € conhecido, mas BrCl; não é. 


OXIGÊNIO E OUTROS ELEMENTOS DO 
GRUPO 6A (SEÇÕES 22.5 E 22.6) 


22.39 Escreva equações balanceadas para cada uma 
das seguintes reações. (a) Quando o óxido de 
mereúrio() € aquecido, ele se decompõe para 
formar Oz © mercúrio metálico. (b) Quando o 
nitrato de cobre(II) é aquecido intensamente, ele 
é decomposto para formar óxido de cobre(II), 
dióxido de nitrogênio e oxigênio. (e) O sulfeto 
de chumbo(I), PoS(s) reage com o ozônio para 
formar PbSO (s) e O:(8). (d) Quando aquecido 20 
ar, ZnS(s) é convertido em ZnO. (e) O peróxido de 
potássio reage com CO;(s) para produzir carbo- 
nato de potássio e Oz. (f) O oxigênio é convertido 
em ozônio na atmosfera superior. 

Complete e faça o balanceamento das seguintes 
equações: 

(a) CaO(5) + H,0(1) — 

C) AhO;(5) + H° (ag) — 

(6) No,0:(8) + H,0(1) — 

(d) N:O3(8) + H:O) — 

(e) KO:(s) + H:0() — 

(D NO(g) + Osle) — 


Determine se cada um dos seguintes óxidos é 
ácido, básico, anfótero ou neutro: (a) NO3: (b) 
CO (e) AhOs: (d) CaO. 

Selecione o membro mais ácido de cada um dos 
seguintes pares: (a) Mn207 e MnO: (b) SnO e 
SnO% (©) SO% e SO: (d) SiOz € SO% (e) Gaz05 € 
In205; (f) SO% e Se02. 

Escreva a fórmula química para cada um dos 
seguintes compostos e indique o estado de oxi- 
dação do elemento do grupo 6A em cada um: 
(a) ácido selenoso; (b) hidrogenossulfeto de 
potássio; (c) telureto de hidrogênio; (d) dissulfeto 
de carbono; (e) sulfato de cálcio; (0) sulfeto de 
cádmio; (g) telureto de zinco. 

Escreva a fórmula química para cada um dos 
seguintes compostos e indique o estado de oxida- 
ção do elemento do grupo 6A em cada um deles: 
(a) tetracloreto de enxofre; (b) trióxido de selênio: 
(© tiosulfato de sódio; (d) sulfeto de hidrogênio: 
(© ácido sulfuroso; (f) dióxido de enxofre; (g) 
telureto de mercúrio. 

Em solução aquosa, o sulfeto de hidrogênio reduz. 
(a) Fe a Fe?*; (b) Brz a Br; (O MnOs a Mn"; 
(0) HINO; a NO3. Em todos os casos, sob condi- 
ções apropriadas, o produto é o enxofre elemen- 
tar, Escreva uma equação iônica simplificada 
balanceada para cada reação. 


na 


2243 


nas 


nas 
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22.46 Uma solução aquosa de SO) reduz (a) KMnO4 

aquoso a MnSO (ag); (b) KsCrs0y aquoso ácido a 

Cr! aquoso; (e) HgXNOs); a mercúrio metálico, 

Escreva equações balanceadas para essas reações. 

Escreva a estrutura de Lewis para cada uma das 

seguintes espécies e indique as respectivas estri- 

turas: (a) SeOy?”; (b) SCl; (€) ácido clorossul- 
fônico, HSO;CI (o cloro está ligado ao enxofre). 

O fon SFs é formado quando SFs(4) reage com 

sais de fluoreto, contendo cátions grandes, como 

CsF(s). Desenhe a estrutura de Lewis para SF4 € 

SPy . Determine também a estrutura molecular 

de cada um. 

22.49 Escreva uma equação balanceada para cada uma 
das seguintes reações: (a) O dióxido de enxofre 
reage com a água. (b) O sulfeto de zinco sólido 
reage com o ácido clorídrico. (c) O enxofre ele- 
mentar reage com o fon sulfeto para formar o 
tiosulfato. (d) O trióxido de enxofre dissolve-se 
em ácido sulfúrico. 

22.50 Escreva uma equação balanceada para cada uma 
das seguintes reações. (Talvez você deva supor 
um ou mais dos produtos da reação, mas será 
capaz de fazê-lo razoavelmente, com base no 
estudo deste capítulo.) (a) O selencto de hidro- 
gênio pode ser preparado pela reação de uma 
solução aquosa ácida em selencto de alumínio, 
(b) O tiosulfato de sódio é usado para remover 
o excesso de Ch; de tecidos branqueados com 
cloro. O fon tiossulfato forma SOg”” e enxofre 
elementar, enquanto Cl é reduzido a CI”. 


NITROGÊNIO E OS OUTROS ELEMENTOS DO 
GRUPO SA (SEÇÕES 22.7 E 22.8) 


22.51 Escreva a fórmula química para cada um dos 
seguintes compostos e indique o estado de oxi- 
dação do nitrogênio em cada um: (a) nitrito de 
sódio; (b) amônia; (e) óxido nitroso; (d) cianeto 
de sódio; (e) ácido nítrico; (f) dióxido de nitrogê- 
nio, (g) nitrogênio, (h) nitreto de boro. 

22.52 Escreva a fórmula química para cada um dos 
seguintes compostos e indique o estado de oxida- 
ção do nitrogênio em cada um: (a) óxido nítrico; 
(b) hidrazina; (c) cianeto de potássio; (d) nitrato 
de sódio; (e) cloreto de amônio; (0) nitrito de lítio. 

22.53 Escreva a estrutura de Lewis para cada uma das 


: (@ NOF. 

22.54 Escreva a estrutura de Lewis para cada uma das 
seguintes espécies, descreva suas geometrias e 
indique o estado de oxidação do nitrogênio: (a) 
NH; (b) NO7; (©) N20; (d) NO2. 

22.55 Complete e faça o balanceamento das seguintes 
equações: 
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(0) Mg) + HO() — 

(BI NO(g) + Oz(s) — 

(O NOs(a) + HOU — 

(d) NHs(ag) + Hº(ag) — 

(© NH) + O(s) — 

Quais delas são reações redox? 

Escreva equações iônicas simplificadas para cada 
uma das seguintes reações: (a) O ácido nítrico dilu- 
fdo reage com zinco metálico para formar óxido 
nitroso. (b) O ácido nítrico concentrado reage com 
enxofre para formar dióxido de nitrogênio. (c) O 
ácido nítrico concentrado oxida dióxido de enxo- 
fre para formar óxido nítrico. (d) A hidrazina é 
queimada em excesso de gás flúor, formando NF. 
(EJA hidrazina reduz COP” a Cr(OH)” em meio 
básico (a hidrazina é oxidada a No). 

Escreva as semirreações completas balanceadas 
para (a) a oxidação de ácido nitroso para fon 
nitrato em solução ácida; (b) a oxidação de Nz a 
N20 em solução ácida. 

Escreva as semirreações completas balanceadas. 
para (a) a redução do fon nitrato a NO em solu- 


Escreva uma fórmula molecular para cada com- 
posto e indique o estado de oxidação do elemento 
do grupo SA em cada uma: (a) ácido fosforoso; 
(b) ácido pirofostórico; (e) tricloreto de antimô- 
nio; (d) arsencto de magnésio; (e) pentóxido de 
fósforo; (1) fosfato de sódio. 

Escreva, uma fórmula química para cada com- 
posto e indique o estado de oxidação do elemento 
do grupo 5A em cada uma: (a) fon fosfato; (b) 
ácido arenoso; (e) sulfeto de antimônio( 
(d) di-hidrogenofosfato de cálcio; (e) fosfito de 
potássio; (f) arseneto de gálio. 

Esclareça as seguintes observações: (a) o fósforo 
forma um pentacloreto, mas o nitrogênio não. (b) 
HPO; é um ácido monoprático. (e) Sais fosfò- 
nio, como PH.CI, podem ser formados sob condi- 
ções anidras, mas não podem ser preparados em 
solução aquosa. (d) O fósforo branco é extrema- 
mente reativo. 

Esclareça as seguintes observações: (a) HyPO; 
é um ácido diprótico. (b) O ácido nítrico é um 
ácido forte, enquanto o ácido fosfórico é fraco. 
(6) A rocha fosfática é ineficiente como fenti- 
lizante de fosfato. (d) O fósforo não existe em 
temperatura ambiente como moléculas diat- 
micas, mas o nitrogênio sim. (e) As soluções de 
NasPO, são bem básicas. 

Escreva uma equação balanceada para cada uma 
das seguintes reações: (a) preparação do fósforo 
branco a partir de fosfato de cálcio; (b) hidrólise 


ns 


de PBry; (€) redução de PBry para Pa, na fase 
gasosa, usando Hz. 

Escreva uma equação balanceada para cada uma 
das seguintes reações: (a) hidrólise de PCls; (b) 
desidratação do ácido fosfórico (também chamado 
ácido onofosfórico) para formar ácido pirofosfó- 
rico; (c) reação de P4Ojo com água. 


CARBONO, OUTROS ELEMENTOS DO GRUPO 4A 
E BORO (SEÇÕES 22.9,22.10 E 22.11) 


22.65 


ner 
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Liste as fórmulas químicas para (a) cianeto de 
hidrogênio, (b) níquel tetracarbonilo, () bicarbo- 
nato de bário, (d) acetileto de cálcio, (e) carbonato 
de potássio. 

Liste as fórmulas químicas para (a) ácido carbô- 
nico; (b) cianeto de sódio; (c) hidrogenocarbo- 
nato de potássio; (d) acetileno; (e) ferro penta- 
carbonilo. 

Complete e faça o balanceamento das seguintes. 
equações: 

(a) ZaCOy(5) > 

©) Bacia) + HOU) — 

(© Calhas) + Osl) — 

td) CSala) + Oale) — 

(© Ca(CN);(s) + HBe(ag) — 


Complete e faça o balanceamento das seguintes 
equações: 

(a) CO;(2) + OH" (a9) — 

C) NaHCOS (3) + H° (ag) — 

(6) Ca0(s) + Ch) — 

a(s) + H0(g) — 

(e) Cuo(s) + CO(s) — 


Escreva uma equação balanceada para cada uma 
das seguintes reações: (a) O ciancio de hidrogê- 
nio é preparado comercialmente pela passagem 
da mistura de metano, amônia e ar por um catali- 
sador a 800 C. A água é um subproduto da rea- 
ção. (b) O bicarbonato de sódio reage com ácidos 
para produzir gás dióxido de carbono. (c) Quando 
o carbonato de bário reage ao ar com dióxido de 
enxofre, são formados sulfato de bário e dióxido 
de carbono. 

Escreva uma equação balanceada para cada uma 
das seguintes reações: (a) A queima do magné- 
sio metálico em uma atmosfera de dióxido de 
carbono reduz CO; a carbono. (b) Na fotossín- 
tese, a energia solar é usada para produzir glicose 
(CgHli206) € Oz a partir do dióxido de carbono e 
água. (e) Quando os sais de carbonato se dissol- 
vem em água, eles produzem soluções básicas. 
Escreva as fórmulas para os seguintes compos- 
tos, e indique o estado de oxidação do elemento 
do grupo 4A ou do boro em cada um: (a) ácido 


bórico; (b) tetrabrometo de silício; (e) cloreto de 
chumbo(I); (d) tetraborato de sódio decaidratado 
(bórax); (e) óxido bórico; (f) dióxido de germânio. 

22.72 Escreva as fórmulas para os seguintes compos- 
tos e indique o estado de oxidação do elemento 
do grupo 4A ou do boro em cada um: (a) dió- 
Xido de silício; (b) tetracloreto de germânio; 
(e) boroidreto de sódio; (d) cloreto estanoso; 
(e) diborano; (P) tricloreto de boro. 

22.73 Selecione o membro do grupo 4A que melhor se 
encaixa em cada uma das seguintes descrições: 
(a) tem a menor primeira energia de ioniza- 
ção, (b) é encontrado em estados de oxidação, 
variando entre =+ e +4, (e) é o mais abundante na 
crosta terrestre. 

22:74 Selecione o membro do grupo 4A que melhor se 
encaixa em cada uma das seguintes descrições: 
(a) forma cadeias de maior extensão; (b) forma o 
óxido mais básico; (e) é um metaloide que pode 
formar fons 2+, 

22:75 (a) Qual é a geometria característica ao redor do 
silício em todos os minerais siicatos? (b) O ácido 
metassilícico tem a fórmula empírica HsSiOs. 
Qual das estruturas mostradas na Figura 22.3 
pode-se esperar que o ácido metassilícico tenha? 


) EXERCÍCIOS SELECIONADOS 


22.81 Indique se cada uma das seguintes afirmações é 
verdadeira ou falsa (a) Ha(g) e Da(s) são formas 
alotrópicas do hidrogênio. (b) CIF, é um composto 
inter-halogénio. (e) Mg0(9) é um anidrido de 
ácido, (d) SOx(g) é um anidrido de ácido. (e) 
2H,PO(I) — HPO: +H:O(s) é um exemplo 
de uma reação e condensação. (f) O tritio é um 
isótopo do elemento hidrogênio. (g) 2 SOx(g) + 
Os(g) — 2 SO (8) é um exemplo de reação de 
desproporcionamento. 

22.82 Apesar de os fons CIO, e IO, serem conhecidos 
há muito tempo, BrO; foi sintetizado somente 
em 1965. À síntese do fon ocorreu pela oxidação. 
do fon bromato com difluoreto de xenônio, pro- 
duzindo xenônio, ácido fluoridrico e o fon per- 
bromato. (a) Escreva a equação balanceada para 
essa reação. (b) Quais são os estados de oxidação 
do Br nas suas espécies nessa reação? 

22.83 Escreva uma equação balanceada para a rea- 
ção de cada um dos seguintes compostos com 
água; (a) SOz(8); (b) ChO7(8); (c) Naz0x(s); (d) 
BaCa(s); (e) RbO2(5); (1) Mg:N2(5); (2) NaH(s). 

22.84 Qual é o anidrido para cada um dos seguintes 
ácidos: (a) H:5Os; (b) HCIOs; (c) HNO»: (d) 
HCO»: (e) H,PO;? 
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22:76 Especule por que o carbono forma carbonato em 
vez de similares ao silicato. 

22:77 (a) Determine o número de fons cálcio na fórmula 
química do mineral hardistonita, Ca, Zn(Siz07). (b) 
Determine o número de fons hidróxido na fórmula 
química do mineral pirofilita, Aly(Si09)(0H) 

22.78 (a) Determine o número de fons sódio na fórmula 
química da albita, Na, AISisOs. (b) Determine o 
número de fons hidróxido na fórmula química da 
tremolita Ca)Mg (SO) (0H). 

22.79 (a) De que modo a estrutura do diborano (BaHg) 
difere da estrutura do etano (C2Hg)? (b) Expli- 
que por que o diborano adota aquela geometria. 
(6) Qual é a importância da afirmativa de que os 
“átomos de hidrogênio no diborano são descritos 
como “hidrídricos”? 

22.80 Escreva uma equação balanceada para cada uma 
das seguintes reações: (a) O diborano reage com 
água para formar ácido bórico e hidrogênio mole- 
cular. (b) Quando aquecido, o acido bórico sofre 
“uma reação de condensação para formar ácido 
tetrabórico. (e) Óxido de boro se dissolve em água 
para produzir uma solução de ácido bórico. 


22.88 O peróxido de hidrogênio é capaz de oxidar (a) 
hidrazina a Nz e H30, (b) SO% a S05; (0) NOx” 
a NOy: (d) HoS(g) a S09); (0) Fe?" a Fe, Escreva 
uma equação iônica simplificada balanceada 
para cada uma dessas reações redox, 
Explique por que SO% pode ser usado como agente 
redutor, mas SO não. 
Uma indústria de ácido sulfúrico produz certa 
quantidade considerável de calor. Esse calor é 
usado para gerar eletricidade, ajudando a reduzir 
os custos operacionais. A síntese de H;SO, con- 
siste em três processos químicos principais: (1) 
oxidação de S a SO: (2) oxidação de SO) a SO: 
G) dissolução de SO em H150; e sua reação com 
água para formar HSO4. Se o terceiro processo 
produz 130 kJ/mol, quanto calor é produzido na 
preparação de um mol de H350; a partir de um 
mol de $? Quanto calor é produzido na prepara- 
ção de uma tonelada de H3504? 

22.88 (a) Qual é o estado de oxidação do P no PO” e 
do N no NO5? (b) Por que N não forma um íon 
NO,” estável semelhante a P? 

22.89 (a) As moléculas de Ps, P4O6 € P4Oo têm uma 
Característica estrutural comum de quatro átomos 
de P, dispostos em um tetraedro (figuras 22.27 e 


o: 
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22.28), Isso significa que a ligação entre os átomos. 
de P é igual em todos esses casos? Explique sua 
resposta. (b) O trimetafosfato de sódio (NayP;Os) e 
otetrametafosfato de sódio (NasP,012) são utiliza- 
dos como agentes de amaciamento de água. Eles 
contêm fons cíclicos P309% e P4012, respec- 
tivamente. Proponha estruturas razoáveis para 
esses fons. 


22.90 O germânio ultrapuro, assim como o silício, € 


usado em semicondutores. O germânio de pureza 
“normal” é preparado pela redução em alta tempe- 
ratura de GeO; com carbono. O Ge é convertido 


EO 


“em GeClk pelo tratamento com Cl; e, então, puri- 
ficado por destilação; GeCI, é hidrolisado em água 
em GeO e reduzido à forma elementar com Ho. 
Depois, o elemento é refinado por zona. Escreva 
uma equação química balanceada para cada uma 
das transformações químicas ao longo da forma- 
são do Ge ultrapuro a partir de GeO}. 

(a) Determine a carga do íon aluminossilicato 
cuja composição é AlSisOjo. (b) Com base na 
Figura 22.33, proponha uma descrição razoável 
da estrutura desse aluminossilicato. 


) EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


[22.92] (a) Quantos gramas de Hz podem ser armazena- 


dos em 100,0 kg da liga de FeTi se é formado 
o hidreto FeTiHs? (b) Qual volume essa quan- 
tidade de Hz ocupa nas CPTP? (e) Quanta ener- 
gia poderia ser produzida se essa quantidade de 
hidrogênio fosse queimada no ar para produzir 
água em estado líquido? 


[22.93] Com base nos dados termoquímicos da Tabela 


22,1 e do Apêndice C, calcule as entalpias 
médias da ligação Xe-F em XeF3, XeF e XeFe. 
respectivamente. Qual é a importância da tendên- 
cia nessas grandezas? 

22.94 O gás hidrogênio tem valor de combustão mais 
alto do que o gás natural com base na massa, mas 
não com base no volume. Assim, o hidrogênio 
não compete com o gás natural como um com- 
bustível transportado a longas distâncias por oleo- 
dutos. Calcule o calor de combustão do Hz e do 
CH, (o principal componente do gás natural) (a) 
por mol de cada: (b) por grama de cada; (e) por 
metro cúbico de cada nas CPTP. Suponha H,O(l) 
como um produto. 

22.95 Usando AG; para o ozônio do Apêndice C, cal- 
cule a constante de equilíbrio para a Equação 
22.24 a 298 K, assumindo que não há entrada de 
energia elétrica. 

22.96 A solubilidade do Cly em 100 g de água nas 
CPTP é 310 cm’, Suponha que essa quantidade 
de Cla seja dissolvida e equilibrada como segue: 


Ch(ag) + HO === C (aq) + HCIO(ag) + H' (ag) 
(a) Se a constante de equilíbrio para essa reação for 


4,7X 10*, calcule a concentração no equilíbrio de 
HCIO formada. (b) Qual éo pH da solução? 


[22.97] Quando o perclorato de amônio é decomposto 


termicamente, os produtos da reação são Nag), 
On(g), H208), e HCI(9. (a) Escreva uma equa- 
ção balanceada para a reação. (Dica: pode ser 
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mais fácil usar coeficientes fracionados para os 
produtos) (b) Calcule a variação de entalpia da 
reação por mol de NH.CIO4. A entalpia padrão 
de formação NHLCIO.(5) é -295,8 KJ. (c) Quando 
NH,CIO,(s) é empregado em foguetes de pro- 
pulsão por combustível sólido, está preenchido 
com alumínio em pó, Considerando a elevada, 
temperatura necessária para a decomposição do 
NH,CIOs(s) e os produtos da reação, qual é o 
papel desempenhado pelo alumínio? (d) Calcule 
o volume de todos os gases que seriam produzi- 
dos nas CPTP, assumindo a reação completa de 
uma libra (aproximadamente 0,454 kg) de perclo- 
rato de amônio. 

O oxigênio dissolvido presente em qualquer cal- 
deira de vapor sob alta temperatura e pressuriza- 
ção pode ser extremamente corrosivo às partes 
metálicas. A hidrazina, que se mistura completa- 
mente em água, pode ser adicionada para remo- 
ver o oxigênio reagindo-o para formar nitrogênio 
e água. (a) Escreva a equação balanceada para 
a reação entre a hidrazina gasosa e o oxigênio. 
(b) Calcule a variação de entalpia que acompa- 
nha essa reação, (© O oxigênio no ar se dissolve 
em água em uma extensão de 9,1 ppm a 20 °C no 
nível do mar. Quantos gramas de hidrazina são 
necessários para reagir com todo o oxigênio em 
30X 10º L (o volume de uma piscina pequena) 
sob essas condições? 

Um método proposto para a remoção de SO; dos 
“gases das chaminés das usinas de energia envolve 
a reação com H:S aquoso, produzindo enxofre 
elementar. (a) Escreva uma equação química 
balanceada para a reação. (b) Que volume de H:S 
a 27 ºC e 760 torr seria necessário para remo- 
ver SO) formado pela queima de 2.0 toneladas 
de carvão contendo 3.5% S em massa? (c) Qual 
massa de enxofre elementar é produzida? Supo- 
nha que todas as reações sejam 100% eficientes. 


22.100 A concentração máxima permitida de H;S(g) no 
ar é de 20 mg por quilograma de ar (20 ppm em 
massa). Quantos gramas de FeS seriam neces- 
sários para reagir com o ácido clorídrico e pro- 
duzir essa concentração a 1,00 atm e 25 “Cem 
um cômodo medindo 12 pés X 2 pés X 8 pés? 
(Sob essas condições, a massa molar média de ar 
€290 g/mol.) 
Os calores de formação padrão de H;O(g), 
HoS(g), HsSe(g) e Hs Te(g) são —241,8, -20,17, 
+29,7 e +99,6 KJ/mol, respectivamente. As 
entalpias necessárias para converter os ele- 
mentos em seus estados padrão para | mol de 
átomos gasosos são 248, 277, 227 e 197 kJ/ 
mol de átomos para O, S, Se e Te, respectiva- 
mente, A entalpia para dissociação de Hz é 436 
KJ/mol. Calcule as entalpias de ligação médias 
de H-O, H-S, H-Se e H-Te, e comente sobre 
suas tendências. 
O silicato de manganês tem a fórmula empírica 
MnSi e funde-se a 1.280 "C. É insolúvel em 
água, mas se dissolve em solução aquosa de 
HF. (a) Que tipo de composto pode-se espe- 
rar que o MnSi seja: metálico, molecular, rede 
covalente ou iônico? (b) Escreva uma provável 
equação química balanceada para a reação do 
MnSi com HF aquoso concentrado. 
Os químicos tentaram por muito tempo criar 
compostos moleculares com ligações duplas 
silíio-silício; eles finalmente conseguiram em 
1981, O segredo é ter grupos R grandes e volu- 
mosos nos átomos de silício para fazer compos- 
tos RaSi=SiR3. Que experiências você poderia 
realizar para provar que um novo composto tem. 
uma ligação dupla silício-silício em vez de 
uma ligação simples silício-silício? 
A hidrazina tem sido empregada como um 
agente redutor para metais. Com base nos 
potenciais padrão de redução, determine se 
os seguintes metais podem ser reduzidos ao 
estado metálico pela hidrazina sob condições. 
padrão em solução ácida: (a) Fe?*; (b) Sn?*; 
(e) Cut; (d) Ag”: (6) Cr, (Co, 


22101 


22.102 


122.103) 


22.104 
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22.105 Tanto a dimeti-hidrazina, (CHy);NNHa, quanto 
a metil-hidrazina, CHyNHNH,, têm sido usadas 
“como combustível de foguetes. Quando o tetró- 
xido de dinitrogênio (504) é usado como oxi- 
dante, os produtos são H20. CO; e Ny, Se a 
propulsão do foguete depende do volume que 
é produzido, qual dos substitutos da hidrazina 
produz maior propulsão por grama de massa 
total da mistura oxidante mais combustível? 
[Suponha que ambos os combustíveis gerem a 
mesma temperatura que H,O(4) seja formada.] 
O carbono forma um óxido incomum e instá- 
vel de fórmula Cy03, chamado de subóxido de 
carbono. O subóxido de carbono é preparado 
usando o P;Os para desidratar o ácido dicar- 
boxílico, chamado ácido malônico, o qual tem 
a fórmula HOOC-CH;-COOH. (a) Escreva 
uma reação balanceada para a produção do 
subóxido de carbono a partir do ácido malô- 
nico. (b) Quantos gramas de subóxido de car- 
bono poderiam ser preparados com 20,00 g de 
ácido malônico? (c) Sugira uma estrutura de 
Lewis para C302. [Dica: a estrutura de Lewis 
do ácido malônico sugere quais átomos estão 
conectados a outros átomos] (d) Com base nas 
informações da Tabela 8.5, determine os com- 
primentos de ligação de C-C e C-O em C;0,. 
(6) Faça um esboço da estrutura de Lewis de 
um produto que poderia resultar da adição de 
2 mols de Ha para 1 mol de C302. 

A borazina, (BH) (NH, é uma substância aná- 
loga do CHo. © benzeno, Pode ser preparada 
pela reação de diborano com amonísco, sendo o 
hidrogênio o outro produto; ou a partir de boroi- 
dreto de litio e cloreto de amônio, sendo o clo- 
reto de lítio e o hidrogênio os outros produtos. 
(a) Escreva as equações químicas balanceadas 
para a produção de borazina, utilizando ambos 
os métodos sintéticos. (b) Desenhe a estrutura 
de Lewis da borazina. (c) Quantos gramas 
de borazina podem ser preparados a partir de 
2,00 L de amônia nas CPTP, assumindo que o 
diborano está em excesso? 


22106 


22.107 


) ELABORE UM EXPERIMENTO 


São fornecidas amostras de cinco substâncias. A uma tem- 
peratura ambiente, três delas são gases incolores, uma é 
um líquido incolor e a outra é um sólido branco. Sabe-se 
que as substâncias são NF, PF3, PCI, PFs e PCIs. Vamos 
elaborar experimentos para determinar qual substância é 
qual, aplicando conceitos apresentados neste capítulo e 
nos anteriores, 

(a) Ao supor que você não tenha acesso nem à internet 
nem a um manual de química (como quando você faz exa- 


mest), elabore experiências que lhe permitam identificar 
as substâncias. (b) O que você faria de forma diferente se 
tivesse acesso à internet? (c) Qual das substâncias pode- 
ria sofrer reação para adicionar mais átomos em torno do. 
átomo central? Que tipos de reação você poderia escolher 
para testar essa hipótese? (d) Com base no que você sabe 
sobre as forças intermoleculares, qual das substâncias. 
deve ser o sólido? 
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METAIS DE TRANSIÇÃO E | 
QUÍMICA DE COORDENAÇÃO 


As cores do mundo em que vivemos são belas, mas, para um químico, elas são também 
informativas — ajudam a compreender a estrutura e à ligação nas substâncias. Os compostos 
de metais de transição constituem um grupo importante de substâncias coloridas. Algumas 
delas são usadas em pigmentos de tintas; outras colorem vidro e pedras preciosas. O uso de 


cores verdes, amarelas e 


azuis vibrantes nas pinturas de impressionistas como Monet, Cézanne e Van Gogh 
possível por causa do desenvolvimento de pigmentos sintéticos na década de 1800. Três 
desses pigmentos utilizados em larga escala pelos impressionistas eram o azul cobalto, 
CoAlO,. © amarelo cromo, PbCrO4, é o verde-esmeralda, Cuy(CH;COO)(AsO2Je. Em 
cada caso, a presença de um fon de metal de transição é diretamente responsável pela cor 
do pigmento — Co?* no azul cobalto, Cr* no amarelo cromo e Cu?* no verde-esmeralda. 

À cor de um composto de metal de transição depende não só do fon de metal de tran- 
sição, mas também da identidade e da geometria dos íons e/ou das moléculas circundantes. 
Para avaliar a importância da vizinhança do fon metálico, pense nas cores dos minerais. 
azuria, Cu y );. e malaquita, Cu:(CO;XOH) (Figura 23.1). Ambos os minerais 
contêm fons Cu?* circundados por fons carbonato e hidróxido, mas diferenças sutis nas vizi- 
nhanças do fon Cu?* levam às diferentes cores desses dois minerais. Neste capítulo, vamos 
saber por que os compostos de metais de transição são coloridos e como as mudanças na 
identidade e na vizinhança do fon de metal resultam em alterações de cor. 

Os metais de transição e seus compostos têm importância muito maior do que sim- 
plesmente suas cores. Eles são utilizados, por exemplo, como catalisadores e ímãs além 


de desempenham um papel fundamental na biologia. 


Em capítulos anteriores, vimos que os fons metálicos podem funcionar como ácidos de 
Lewis, formando ligações covalentes com moléculas e com fons que atuam como bases de 
Lewis. => (Seção 16.11) Encontramos muitos fons e compostos que resultam dessas inte- 
rações, como [Ag(NHs):l', na ==> Seção 17.5, e a hemoglobina, na == Seção 13.6. Neste 
capítulo, vamos nos concentrar na rica e importante química associada a essas estruturas 
complexas de fons metálicos circundados por moléculas e fons. Compostos metálicos desse 
tipo são chamados de compostos de coordenação, e o ramo da química que os estuda é 


denominado de química de coordenação. 


O QUE VEREMOS 


23.1 | Metais de transição Examinaremos as pro- 
priedades fisicas, configurações eletrônicas, estados 
de oxidação e propriedades magnéticas dos metais 
de transição. 


23.2 | Complexos de metais de transição Apre- 
sentaremos os conceitos de complexos metálicos e 
ligantes, além de fornecer um breve histórico do desen- 
volvimento da quimica de coordenação. 


23.3 | Ligantes mais comuns na química de 
coordenação Estudaremos algumas das geometrias 
mais comuns adotadas pelos complexos de coorde- 
nação e como as geometrias se relacionam com os 
números de coordenação. 


23.4 | Nomenclatura e isomeria na quimica de 
coordenação Apresentaremos a nomenciatura usada 


para os compostos de coordenação. Veremos que os. 
compostos de coordenação exibem isomerismo, em 
que dois compostos têm a mesma composição, mas 
diferentes estruturas. Analisaremos dois tipos: isôme- 
ros estruturais e estereoisômeros. 


23.5 | Cor e magnetismo na química de coorde- 
nação Abordaremos as noções de cor e magnetismo 
nos compostos de coordenação, enfatizando a porção 
visivel do espectro eletromagnético e a noção de cores 
complementares. Veremos que muitos complexos de 
metais de transição são paramagnéticos porque apre- 
sentam elétrons desemparelhados. 

23.6 | Teoria do campo cristalino Examinaremos 
como a teoria do campo cristalino nos permite explicar 
algumas das interessantes propriedades espectrais e 
magnéticas dos compostos de coordenação. 
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Figura 23.1 Cristais de azurita azul e malaquita verde. Essas pedas 
semipreciosas eram wituradas e usadas como pigmentos na Idade Mèdia e no 
periodo do Renascimento, mas esses pigmentos acabaram substtvidos por 
Pigrentos azuis e verdes que possuem maior estabiidade quimica 


23.1 | METAIS DE TRANSIÇÃO 


Os metais de transição localizam-se na parte da 
tabela periódica em que, à medida que nos deslocamos da 
esquerda para a direita em um período, os orbitais d são 
preenchidos (Figura 23.2). => (Seção 6.8) 

Com algumas exceções (por exemplo, ouro e pla- 
tina), os elementos metálicos são encontrados na natu- 
reza na forma de compostos inorgânicos sólidos chama- 
dos minerais. Na Tabela 23.1 observe que os minerais. 
são identificados pelos nomes comuns em vez de seus 
nomes químicos, 

A maioria dos metais de transição em mincrais tem 
estados de oxidação que variam de +1 a +4, Para obter o 
metal puro a partir de um mineral, devem ser realizados 


Tabela 23.1 Principais fontes de minerais em alguns metais 
de transição. 


Metal Mineral Composição do mineral 
Cromo Cromita [EA 
Cobato Cobaltta Cass 
Cobre Cakocta us 
Cakopiita  CufeSy 
Malaquita CuCOlOHh 
Fero Hemanta FeO; 
Magnetita Fel, 
Manganês Pirolusita Ma0; 
Mercírio Cinábrio Hgs 
Molbdėnio  Molidenta MoS 
Taânio Ratio To 
Menita RTO 
Zro Estalerita zs 


vários processos químicos, de modo a reduzir o metal ao 
estado de oxidação O. A metalurgia é a ciência e a tecno- 
logia de extração de metais a partir de suas fontes naturais 
e de sua preparação para uso prático, Em geral, envolve 
várias etapas: (1) mineração, isto é, extrair minério rele- 
vante (uma mistura de minerais) do solo; (2) concentração 
“o minério ou outra forma de prepará-lo para tratamento 
posterior; (3) redução do minério a fim de obter o metal 
livre; (4) purificação do metal e (5) mistura do metal com 
outros elementos para modificar suas propriedades, Este 
último processo produz uma liga, que é um material metá- 
lico composto de dois ou mais elementos, co (Seção 12.3) 


PROPRIEDADES FÍSICAS 


Algumas propriedades físicas dos metais de 
transição do quarto período estão listadas na Tabela. 
23.2, As propriedades dos metais de transição mais 
pesados variam de maneiras similares ao longo do 
quinto e do sexto períodos. 

A Figura 23.3 mostra o raio atômico obser- 
vado nas estruturas metálicas de empacotamento 
denso em função do número do grupo.” As tendên- 


cias observadas no gráfico são o resultado de duas. 
forças contrárias. Por um lado, um aumento na carga. 


nuclear efetiva favorece uma diminuição do raio ao 
seguirmos da esquerda para a direita ao longo de cada 
período. <o> (Seção 72) Por outro lado, a força de 


m so mw 2 

2704 5 6 7/8 T 

a fafaa |as ||] [2973 
Se | Ti | V |cr|Mn/Fe|Co| N | Cu | za 
w| ofa afa [ss |as [a |a as 
Y | Ze | Nb | Mo | Te | Ru | Rh | Pa | Ag | ca 
n[2[2/7[75[76[7]72]79]% 
Lu | ne | Ta | w | Re | os | ir | Pt | Au | He 


ligação metálica aumenta até atingirmos o meio de 
cada período e, em seguida, diminui à medida que 


Figura 23.2 Posição dos metais de transição na tabela periódica. Sio os 
grupos B nos periodos 4,5 e 6. Os metais de vanskão radioativos de vida asta do 


periodo 7 não são mostrados 


preenchemos os orbitais antiligantes. <= (Seção 
12.4) De modo geral, uma ligação se encurta à medida 
que fica mais forte. «= (Seção 8.8) Para os grupos 


* Note-se que os raios definidos desse modo, comumente chamados de raios metálicos, diferem um pouco dos raios atômicos definidos na 


Seção73. 
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Tabela 23.2 Propriedades dos metais de transição do quarto periodo. 


Grupo 3 o ss B Õim se w æ 
Elemento Se T v TO Mm Fe O Ñ U 
Configuração 


eleônica do estado 3d'4s? 3d?4s? 3d%as? adas! aos? adfa? ada? adha? adas! adas? 


Primeira energia de 
wakpa e a 60 S N S a T S 6 
Raiometiico (N) 164 MATO 135 O19 A3 G NS S 128 137 


Densidade (gem) 30 45 61 79 12 79 V B 89 71 
Pontodefsdo(C) 1541 1660 197 1857 12 153) 1494 1455 1084 420 
Estrutura cristalina? bp hp be be ` be hp k fe g 
sabes para as esta ars sa Pp = hexagona dose ace le tmeno de eso, Ke Ecce a Ge criara ca de ce 


mada, ber nd com cu ide ora clica de co cedo ce Gção 123) 
O mangas tem eta cria mas come. 


de 3B a 6B, esses dois efeitos trabalham em cooperação. e De modo geral, os rajos atômicos aumentam à medida 
o resultado é uma redução acentuada no raio, Nos elemen- que descemos em um dado grupo na tabela periódica por 
tos à direita do grupo 68, os dois efeitos contrapõem-se, causa do aumento do número quântico principal dos elétrons. 
Jevando a um aumento no raio. do nível de valência. oo (Seção 7.3) Entretanto, nota-se na 
Figura 232 que, ao passarmos os elementos do grupo 3, os. 
elementos de transição do quinto e sexto períodos em um. 
Reflita dado grupo têm praticamente os mesmos raios. No grupo. 
SB, por exemplo, o tântalo no sexto período tem quase o 
sda mesmo raio do nióbio. Esse efeito interessante e impor- 

Qual elemento tem o maior raio atómico de ligação: FeouAu? mesmo na cação q 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


A variação no ralo dos metais de transição segue a mesma tendência que a carga nuclear efetiva ao seguirmos da esquerda para 
a direita na tabela periódica? 


19 


mæ sem HD B 28 
Grupo 

Figura 23.3 Rolos de metais de traição em função do nimero 

sosro 
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com números atômicos de 57 até 70. O preenchimento dos. 
orbitais 4f nos elementos lantanídeos <=> (Figura 6.31) 
provoca um aumento constante na carga nuclear efetiva, 
levando a uma redução no tamanho, chamada de contra- 
ção lantanídica. Ela apenas compensa o aumento que 
esperaríamos à medida que nos deslocamos dos metais de. 
transição do quinto para o sexto período. Assim, os metais. 
de transição do quinto e do sexto períodos em cada grupo 
têm aproximadamente o mesmo raio e propriedades quí- 
micas semelhantes. Por exemplo, as propriedades quími- 
cas dos metais do grupo 48, zircônio (quinto período) e 
háfnio (sexto período), são extraordinariamente similares. 
Eles sempre se apresentam juntos na natureza e são muito 
difíceis de separar. 


CONFIGURAÇÕES ELETRÔNICAS E 
ESTADOS DE OXIDAÇÃO 


Os metais de transição devem suas localizações na 
tabela periódica ao preenchimento dos subníveis d, como 
vimos na Figura 6.31, Muitas das propriedades químicas 
e físicas dos metais de transição resultam das caracterís- 
ticas únicas dos orbitais d. Para um dado átomo de metal 
de transição, os orbitais de valência (n — I)d são menores 
do que os correspondentes ns e np. Em termos da mecã: 

nica quântica, as funções de onda de um orbital (a — I)d 
decaem mais rapidamente à medida que nos afastamos. 
do núcleo do que as funções de onda de orbitais ns e np. 


Essa característica dos orbitais d limita sua interação com 
orbitais em átomos vizinhos, mas não a ponto de serem 
insensíveis aos átomos circundantes, Como resultado, os 
elétrons nesses orbitais às vezes se comportam como elé- 
trons de valência e às vezes como elétrons do caroço. Os 
detalhes dependem da localização na tabela periódica e da 
vizinhança do átomo. 

Quando esses metais são oxidados, perdem elétrons 
mais externos de seu subnível s antes de perder os elé- 
trons do subnível d. c= (Seção 74) Por exemplo, a con- 
figuração eletrônica do Fe é [Ar|3dº4s?, enquanto a do 
Fe?* é [Arf3d”, A formação do Fe'* resulta da perda de 
um elétron 3d, fornecendo [Ar]3d". A maioria dos fons 
dos metais de transição contém subníveis d parcial- 
mente ocupados, que são responsáveis em parte por três 
características: 

1. Os metais de transição normalmente exibem mais de 
um estado de oxidação estável. 
2. A maioria dos compostos de metais de transição é 

colorida, como mostra a Figura 23.4. 

3. Os metais de transição e seus compostos frequente- 
mente apresentam propriedades magnéticas 

A Figura 23.5 mostra os estados de oxidação dife- 
rentes de zero que são comuns aos elementos de transi- 
ção do quarto período. O estado de oxidação +2, que € 
“comum para a maioria dos metais de transição, deve-se à 


RESOLVA COM AJUDA DA FIG 


URA 


Em qual ion de metal de transição deste grupo os orbitais 3d são completamente preenchidos? 


Co.N, Cu 


-4 Soluções aquosas de lons de metais de transição. Da esq pasa a dreta 


Zn, Em todos os casos o cotiin é o nivata. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Para qual dos ions mostrados nesta figura os orbitais 4s estão 
vazios? Para quais lons os orbitais 3d estão vazios? 


$ Vistos com mais frequência. 
© Menos comuns 


3B 4B SB 6B B  -SB= IB 28 


Se Ti V C Mn Fe Co Ni 


Cu Za 


Figura 23.5 Estados de oxidação diferentes de 
ro para os metais de transição do quarto periodo. 


perda de seus dois elétrons 4s mais externos. Esse estado 
de oxidação é encontrado para todos esses elementos 
exceto Se, no qual o fon 3+ com configuração [Ar] é 
particularmente estável. 

Os estados de oxidação acima de +2 devem-se às per- 
das sucessivas dos elétrons 34. Do Sc ao Mn, o estado de 
oxidação máximo aumenta de +3 para +7, igualando em 
cada caso o número total dos elétrons 4s mais 3d no átomo. 
Portanto, o manganês tem estado de oxidação máximo de 
2+5=+7, À medida que seguimos para a direita, ultrapas- 
sando o Mn na Figura 23.5, o estado de oxidação máximo 
diminui. Essa redução deve-se em parte pelo aumento da 
atração dos elétrons no orbital d pelo núcleo à medida que 
nos deslocamos da esquerda para a direita na tabela peri- 
ódica. Em outras palavras, os elétrons d de cada período 
se aproximam cada vez mais do núcleo à medida que o 
número atômico aumenta. Quando se chega ao zinco, não 
é possível remover elétrons dos orbitais 3d por meio de 
oxidação química. 

Nos metais de transição do quinto e do sexto períodos, 
o aumento no tamanho dos orbitais 4d e Sd faz com que 
seja possível atingir estados de oxidação máximos até +8, 
que é o caso em RuO, e OsO, De modo geral, os estados 
de oxidação máximos são observados apenas quando os 
metais se combinam com os elementos mais eletronegati- 
vos, especialmente O, F e, em alguns casos, CL. 


Reflita 


Por que não existe o TÊ*? 


MAGNETISMO 


Um elétron possui um spin que lhe confere um 
“momento magnético, uma propriedade que faz com que ele 
se comporte como um minúsculo fmã, Em um sólido dia- 
magnético, em que todos os elétrons no sólido estão empa- 
Telhados, os elétrons com spins opostos cancelam-se, ==> 
(Seção 9.8) Normalmente, as substâncias diamagnéticas são 
descritas como não magnéticas, mas, quando colocadas em 
um campo magnético, os movimentos dos elétrons fazem 
com que elas sejam repelidas muito fracamente pelo ímã. 
Em outras palavras, essas substâncias, supostamente não. 
magnéticas, exibem um caráter magnético muito fraco na. 
presença de um campo magnético, 

Quando um átomo ou fon possui um ou mais elé- 
trons desemparelhados, a substância é paramagnética. 
<= (Seção 9.8) Em um sólido paramagnético, os elétrons 
desemparelhados nos átomos ou fons do sólido não são 
influenciados pelos elétrons nos átomos ou fons vizinhos. 
Por conseguinte, os momentos magnéticos nos átomos ou 
fons individuais são orientados aleatoriamente e variam 
constantemente de sentido, como mostrado na Figura 
23.62). Entretanto, quando colocados em um campo 
magnético, os momentos magnéticos tendem a se alinhar 
paralelamente uns em relação aos outros, produzindo inte- 
ração atrativa efetiva com o ímã. Assim, diferentemente. 
do que acontece com uma substância diamagnética, que 
sofre fraca repulsão por um campo magnético, uma subs- 
tância paramagnética é atraída por um campo magnético. 

Quando pensa em um Ímã, provavelmente você está 
mais familiarizado com um simples ímã de ferro. Este. 
exibe ferromagnetismo, uma forma de magnetismo muito 
mais forte que o paramagnetismo e que surge quando 
os elétrons desemparelhados dos átomos ou fons em um 
sólido são influenciados pelas orientações dos elétrons 
em átomos ou fons vizinhos. O arranjo mais estável (de 
menor energia) resulta quando os spins dos elétrons nos 
“átomos ou fons vizinhos estão alinhados no mesmo sen- 
tido, como mostra a Figura 23.6(b). Quando um sólido 
ferromagnético é colocado em um campo magnético, os. 
elétrons tendem a se alinhar fortemente em paralelo ao 
campo magnético. A atração pelo campo magnético resul- 
tante pode ser um milhão de vezes mais forte que a de uma 
substância paramagnética. 

Quando um ferromagneto é retirado de um campo 
magnético externo, as interações entre os elétrons fazem. 
com que a substância ferromagnética retenha um momento. 
magnético. Dessa forma, nos referimos a ele como um imã 
permanente (Figura 23.7). 

Os únicos metais de transição ferromagnéticos são 
Fe, Co e Ni, mas muitas ligas exibem ferromagnetismo, 
que em muitos casos são mais fortes do que dos metais 
puros. Um ferromagnetismo particularmente potente é 
encontrado em compostos que contenham tanto os metais. 
de transição quanto os metais lantanídeos. Dois dos exem- 
plos mais importantes são SmCos e NdyFe,B. 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Descreva como a representação gráfica mostrada para o material paramagnético variaria se o material fosse colocado em um 


campo magnético. 


© 


w 


Figura 23.6 Orientação relativa dos spins de elétrons em vários tipos de substâncias magnéticas. 


Figura 23.7 Imã permanente. ins permanentes são feitos de materias 
ferromagnirscos e ferimagnėsicos 


Dois outros tipos de magnetismo que envolvem 
arranjos ordenados de elétrons desemparelhados estão 
representados na Figura 23.6. Nos materiais que exi- 
bem antiferromagnetismo [Figura 23.6 (0), os elétrons 
desemparelhados em determinado átomo ou fon ali- 
nham-se de modo que são orientados no sentido oposto 


ao do spin nos átomos vizinhos. Isso significa que elé- 
trons de spins opostos anulam-se mutuamente, Exemplos 
de substâncias antiferromagnéticas são o cromo, ligas 
de FeMn e Óxidos de metal de transição como FejOs, 
LaFcO; e MnO. 

Uma substância que exibe ferrimagnetismo [Figura 
236 (d)] apresenta características tanto ferromagnéticas 
quanto antiferromagnéticas. Como um antiferromagneto, 
os elétrons desemparelhados alinham-se de modo que os 
spins em átomos ou fons vizinhos apontam para sentidos. 
opostos. Contudo, ao contrário de um antiferromagneto, 
os momentos magnéticos efetivos dos elétrons opostos 
não se cancelam totalmente. Isso pode acontecer porque 
Os centros magnéticos têm números diferentes de elétrons. 
desemparelhados (NiMnOs). em virtude de o número de 
sítios magnéticos alinhados em um sentido ser maior do que 
o número daqueles alinhados no sentido oposto (YaFesOi5). 
ou por ambas as condições se aplicarem (Fey0,). Visto que 
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os momentos magnéticos não se cancelam, as propriedades 
dos materiais ferrimagnéticos assemelham-se às dos mate- 
riais ferromagnéticos. 


Reflita 


Como você acredita que as interações spin-spin de elétrons 
desemparelhados em átomos vizinhos de uma substância são 
afetadas pela distância interatômica? 


Todos os materiais ferromagnéticos, ferrimagnéticos 
€ antiferromugnéticos tornam-se paramagnéticos quando 
aquecidos acima de uma temperatura crítica. Isso acon- 
tece quando a energia térmica é suficiente para superar as 
forças que determinam as orientações dos spins dos eké- 
trons, Essa temperatura chama-se temperatura de Curie, 
Tc. para ferromagnetos e ferrimagnetos e temperatura de 
Néel, Ty, para antiferromagnetos. 


23.2 | COMPLEXOS DE METAIS 
DE TRANSIÇÃO 


Os metais de transição têm ocorrência em muitas 
formas moleculares interessantes e importantes. Espé- 
cies que resultam da união de um fon metálico central 
ligado a um grupo de moléculas ou fons vizinhos, como 
[Ag(NHs)]" e [Fe(H,0)6]””, são chamadas complexos 
metálicos ou simplesmente complexos.” Se o complexo. 
possui uma carga líquida, normalmente é chamado de 
fon complexo. cs» (Seção 17.5) Os compostos que con- 
têm complexos são conhecidos como compostos de 
coordenação. 

As moléculas ou os fons que circundam o fon metálico 
em um complexo são conhecidos como ligantes (do latim 
ligare). Existem dois ligantes NH; ligados ao Ag” no fon 
complexo [Ag(NHs)”, por exemplo, e seis ligantes H20 
ligados ao Fe"? no [Fe(H,O)6|"”. Cada ligante atua como 
uma base de Lewis e, assim, doa um par de elétrons para 
formar a ligação metal-ligante. == (Seção 16.11) Desse 
modo, cada ligante tem no mínimo um par de elétrons de 
valência não compartilhado, como ilustrado nos quatro 
exemplos a seguir: 


—H 


H 
| 
| 

H 


Em sua maioria, os ligantes são moléculas polares ou 
espécies aniðnicas. Ao formar um complexo, diz-se que 
os ligantes coordenam-se ao metal. 


A interação entre um ligante amônia e um cátion metálico é 
uma interação ácido-base de Lewis? Em caso afirmativo, qual 
espécie atua como o ácido de Lewis? 


DESENVOLVIMENTO DA QUÍMICA DE 
COORDENAÇÃO: A TEORIA DE WERNER 


Como os compostos de metais de transição exibem 
belas cores, a química desses elementos já fascinava os quf- 
micos antes do surgimento da tabela periódica. Do final 
da década de 1700 até a de 1800, muitos compostos de 
coordenação foram isolados e estudados, compostos esses 
que apresentavam propriedades que pareciam confusas à 
uz das teorias de ligação da época. A Tabela 23.3, por 
exemplo, relaciona uma série de compostos CoCIy-NHs 
que têm cores surpreendentemente diferentes, Observe que 
a terceira e a quarta espécies apresentam cores diferentes, 
embora a fórmula originalmente atribuída fosse a mesma 
para ambos, CoCly+ 4 NH). 

As fórmulas modernas dos compostos na Tabela 23.3 
são baseadas em várias linhas de evidências experimentais. 
Por exemplo, todos os quatro compostos são eletrólitos 
fortes «x (Seção 4.1), mas produzem números diferen- 
tes de fons quando dissolvidos em água. A dissolução de 
CoCl + 6 NH, em água gera quatro fons por unidade de 
fórmula (ICo(NHsJe]”* mais três fons CI”) enquanto o 
CoCty + 5 NH; gera apenas três fons por unidade de fór- 
mula (ICo(NH,) CIP” mais dois fons CI). Além disso, 
a reação dos compostos com excesso de nitrato de prata 
aquoso leva à precipitação de quantidades variáveis de 
ARCH. Quando CoCI * 6 NH; é tratado com um excesso 
de ABNOs(aq), precipitam três mols de AgCI() por mol 
de complexo, o que significa que todos os três fons CI” 
no complexo podem reagir para formar AgCI(s). Em con- 
traste, quando CoCs* 5 NH; é tratado com AgNO;(aq) de 
maneira semelhante, precipitam apenas 2 mols de AgCI(9) 
por mol de complexo, o que nos diz que um dos fons CI no. 
composto não reage. Esses resultados estão resumidos na 
Tabela 233. 

Em 1893, o químico suíço Alfred Werner (1866-1919) 
propôs uma teoria que explicou com sucesso as observa- 
ções da Tabela 23.3. Nessa teoria, que se tornou a base 
para o entendimento da química de coordenação, Werner 
propôs que os fons metálicos apresentam tanto valências 
primárias quanto secundárias. A valência primária con- 
siste no estado de oxidação do metal, que é +3 para os 
complexos da Tabela 233 «== (Seção 444). A valência 
secundária é o número de átomos ligados diretamente 
ao fon metálico e também chamada número de coorde- 
mação. Para esses complexos de cobalto, Werner deduziu 


A maioria dos compostos de cooedenação estudados neste capitulo tem fo de metais de transição, embora fons de outros metais também 


possam formar complexos. 
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“Tabela 23.3 Propriedades de alguns complezos de cobalto) com amônia. 


Tons por unidade lons CI “lives” por 


Fórmula original Cor de fórmula unidade de fórmula — Fórmula moderna 
Cocly*6NHs Laranja 4 3 Tola 
Coch-5NH, Púrpura 3 2 Cotta 
Cocha NH, Verde 2 1 trans Cont 
Cols ANH, Violeta 2 1 Concha 


um número de coordenação seis com os ligantes em um 
arranjo octaédrico ao redor do fon Co", 

À teoria de Werner forneceu uma bela explicação 
para os resultados da Tabela 233. As moléculas de NH3 
são ligantes coordenados ao fon Co” (por meio do átomo 
de nitrogênio, como veremos mais adiante), se existem 
menos de seis moléculas de NH; os ligantes restantes 
são íons CI”. O metal central e os ligantes unidos a ele 
constituem a esfera de coordenação do complexo. 

Ao escrever a fórmula química para um composto de 
coordenação, Werner sugeriu o uso de colchetes para indi- 
car a constituição da esfera de coordenação em determi- 
nado composto, Por conseguinte, ele propôs que CoCl + 
6 NHs e CoCh + 5 NHy são mais bem escritos como 
ICO(NHyeICIs é ICo(NHy)SCHCI, respectivamente. Ele 


propôs também que os fons cloreto que fazem parte da 
esfera de coordenação estão ligados tão fortemente que 
não se dissociam quando o complexo é dissolvido em água. 
Portanto, a dissolução de [Co(NHy)sCI]C!y em água pro- 
duz um fon [Co(NH)sCI)* e dois fons CI. 

As ideias de Werner explicaram também por que exis- 
tem duas formas de CoC + 4 NH3. Usando seus postu- 
tados, formulamos o composto como [Co(NHs)ClsICI. 
A Figura 23.8 mostra que existem duas maneiras de 
arranjar os ligantes no complexo [Co(NHy)Cl]", cha- 
madas formas eis e trans. Na forma cis, os dois ligantes 
cloreto ocupam vértices adjacentes do arranjo ociaédrico. 
No trans-[Co(NHy)Chh]", os cloretos são opostos entre si. 
É essa diferença nas posições dos ligantes CI que leva a 
dois compostos, um violeta e outro verde. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Existe outra maneira de organizar os ions cloreto no fon [Co(NHC)”, além das duas mostradas nesta figura? 


Figura 23.8 Isômeros do [Co(Nh aC. O ste sé violeta, e o ismero vans é verde. 
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A compreensão de Werner sobre a ligação nos compos- 
tos de coordenação é ainda mais notável quando nos damos 
conta de que essa teoria antecedeu em mais de 20 anos as. 


CÍCIO RES: 


ideias de Lewis sobre as ligações covalentes! Por causa de 
suas enormes contribuições para a química de coordenação, 
Werner recebeu o Prêmio Nobel de Química em 1913. 


Identificação da esfera de coordenação de um complexo 

O paládio(IT) tende a formar complexos com um número de coordenação 4. Um dos compostos foi originalmente formu- 
lado como PCs + 3 NHs. (a) Escreva a fórmula para esses compostos que melhor descreva a sua estrutura de coondenação. 
(b) Quando uma solução aquosa desse composto é tratada com excesso de AgNO (aq). quantos mols de AgCHs) são formados. 


por mol de PACh + 3 NH5? 


SOLUÇÃO 

Analise Dados o número de coordenação de PU(I) e uma fór- 
mula química segundo a qual o complexo contém NH e CF. 
precisamos determinar (a) quais ígantes estão coordenados 3o 
PACI) no composto e (b) como o composto se comporta em 
relação a AgNO, em solução aquosa. 

Planeje (a) Por causa de sua carga, os fons CI” podem estar 
na esfera de coordenação, onde estão ligados diretamente so 
metal, ou fora da esfera de coordenação, atuando como con- 
trafon no complexo. Os ligantes NH são eletricamente neutros 
e devem estar na esfera de coordenação, se supormos quatro 
Jigantes coordenados ao fon PACII). (b) Quaisquer cloretos na 
esfera de coordenação não precipitam como AgCI. 

Resolva (a) Por analogia aos complexos de cobaho(ITI) com 
amônia mostrados na Figura 237, podemos supor que os três. 
grupos NH servem como igantes coordenados ao fon PUC) 
O quarto ligante ao redor do PUC) é um dos fons cloreto. 
O segundo fon cloreto não é um ligante: ele funciona apenas 
como um contraíon no composto (um fon não coordenado que 
equilibra a carga). Concluímos que a formulação mais ade- 
quada é [PJ(NH CHI. 


(b) Tendo em vista que somente o CI não ligante pode reagir, 
esperamos produzir 1 mol de AgCI(s) por mol de complexo, A 
equação balanceada é a seguinte: 


[PUNHyCICHAS) + ABNO sta) — 
— [PU(NHyCI]NO (ag) + Asc) 


Essa é uma reação de metátese = (Seção 4,2) em que um dos 
cátions é o fon complexo [PANH );CI", 


Para praticar: exercício 1 
Quando o composto RhCIs * 4 NH, é dissolvido em água 
é tratado com excesso de AgNOy(a4), forma-se 1 mol de 
ARC) por mol de RbCly + 4 NH3. Qual € a maneira correta 
de escrever a fórmula desse composto? (a) [Rh(NH;):Ch}, (b) 
ERMONH CI CI (6 [RN CHIC () [RIMNH Cy) 
RMC NH 


Para praticar: exercicio 2 
Determine o número de fons produzidos por unidade de fór- 
mula quando COC; «6 HzO dissolve-se em água para formar 
uma solução aquosa 


LIGAÇÃO METAL-LIGANTE 


A ligação entre um ligante e um íon metálico exem- 
plifica uma interação ácido-base de Lewis. o> (Seção 
16.11) Como os ligantes têm pares de elétrons não com- 
partilhados, eles podem funcionar como bases de Lewis 
(doadores de par de elétrons). Os fons metálicos (espe- 
cialmente os fons de metais de transição) têm orbitais de 
valência vazios, de modo que podem atuar como ácidos. 
de Lewis (receptores de par de elétrons). Podemos con- 
siderar a ligação entre o fon metálico e o ligante como 
resultado do compartilhamento de um par de elétrons que 
inicialmente situava-se no ligante: 


A formação das ligações metal-ligante podem alterar 
profundamente as propriedades que observamos para o 
fon metálico. Um complexo metálico é uma espécie quf- 
mica distinta com propriedades físicas e químicas dife- 
rentes do fon metálico e dos ligantes a partir dos quais 
é formado. Como exemplo, a Figura 23.9 mostra a 
“variação de cor que ocorre quando soluções aquosas de 
incolor) e Fe'* (amarela) são misturadas, formando 
(FecH,O)NCSP. 

A formação do complexo também pode mudar signifi- 
cativamente outras propriedades dos fons metálicos, como 
sua facilidade de se oxidar ou se reduzir. O íon prata, por 
exemplo, é reduzido facilmente em água. 


Ag'(aq) + e — Aglis) 


E*=4+079V 1232) 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Escreva uma equação quimica balanceada para a reação mostrada nesta figura 


Figura 23.9 Reação de Fe?» (aq) e NCS- (ag). 


Contudo, o fon [Ag(CNhJ” não é reduzido com a 
mesma facilidade porque a complexação com fons CN” 
estabiliza a prata no estado de oxidação +: 


[AZCN) Tag) + e7 — Agl) + 2CN-(ag) 
E= -03V 833) 


Íons metálicos hidratados são fons complexos em que 
o ligante éa água. Portanto, Fe?" (aq) é formado em grande 
parte de [Fe(H,0)6". <=> (Seção 16.11) É importante 
perceber que os ligantes podem sofrer reações. Por exem- 
plo, vimos na Figura 16.16 que uma molécula de água no 
[Fe(H;0)s]'*(ag) pode ser desprotonada, resultando em 
[Fe(H,0);0HP*(ag) e H'(ag). O fon de ferro mantém 
seu estado de oxidação; o ligante coordenado de hidró- 
xido, com carga 1-, reduz a carga do complexo para 2+. 
Os ligantes também podem ser deslocados da esfera de 


EXERCÍt 


[O RESOLVID! 


coordenação por outros ligantes se os que entram se ligam 
mais fortemente a0 fon metálico do que os originais, Por 
exemplo, ligantes como NH3, NCS- e CN” podem substi- 
tuir HzO na esfera de coordenação de fons metálicos. 


CARGAS, NÚMEROS DE COORDENAÇÃO 
EGEOMETRIAS 


A carga de um complexo é a soma das cargas do metal 
e de seus ligantes. No [Cu(NH,)JSO,, podemos deduzir 
a carga no fon complexo porque sabemos que o fon sulfato 
tem carga 2-, Uma vez que o composto é eletricamente 
neutro, o fon complexo deve ter carga 24, [Cu(NH3)4}?*. 
Podemos, assim, usar a carga do fon complexo para dedu- 
zir o número de oxidação do cobre. Como os ligantes NH3 
são moléculas neutras, o número de oxidação do cobre 
deve ser +2: 


Determinação do número de oxidação do metal em um complexo 
Qual é o número de oxidação do metal em [Rh(NH;)sCIKNO;)? 


SOLUÇÃO 

Analise Temos a fórmula química de um composto de coor- 
denação e devemos determinar o número de oxidação de seu 
átomo metálico. 

Planeje Para determinar o número de oxidação do átomo de 
Rh, é preciso deduzir com quais cargas os outros grupos con- 
tribuem para a substância. A carga total é igual a zero, logo 


o número de oxidação do metal deve balancear a carga resul- 
tante do resto do composto. 

Resolva O grupo NO, é o ânion nitrato, que tem carga 1-. Os. 
ligantes NH são neutros e CI é um fon cloreto coordenado, que 
tem carga 1, A soma de todas as cargas deve ser igual a zero: 
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A pira 
[RMNH CHINO) 


Por conseguinte, o número de oxidação do ródio, x, deve ser +3. 
Para praticar: exercício 1 
Em qual dos seguintes compostos o metal de transição apresenta 


o maior número de oxidação? (a) [Co(NHsJ Ch. (b) K[PICle]. 
(6) RB [MoO;F}, (d) NafAg(CN)) (e) Ka[Mn(CN)]. 


Para praticar: exercicio 2 
Qual € a carga do complexo formado por um fon metálico de 
platina(I) rodeado por duas moléculas de amônia e dois fons 
brometo? 


+2+ 4(0)=+2 


E 


Lembre-se de que o número de átomos ligados dire- 
tamente a0 átomo metálico em um complexo é chamado 
número de coordenação. Assim o fon prata no [Ag(NHsh” 
tem número de coordenação 2, enquanto cada fon cobalto 
tem número de eoondenação 6 nos quatro complexos da 
Tabela 233, 

Alguns fons metálicos apresentam apenas um número 
de coordenação. O número de coordenação do cromo(tI) 
é do cobalto(HD), por exemplo, invariavelmente é 6, 
enquanto o da platina(Il) é sempre 4. Entretanto, os núme- 
ros de coordenação da maioria dos fons metálicos variam 
de acordo com o ligante. Nesses complexos, os números de 
coordenação mais comuns são 4 e 6. 

O número de coordenação de um fon metálico costuma 
ser influenciado pelo tamanho relativos do fon metálico e 
dos ligantes. À medida que um ligante se torna maior, um 
menor número deles pode se coordenar ao fon metálico. 
Portanto, o ferrol) € capaz de se coordenar a seis fluore- 
tos no [FeF]””, mas se coordena a apenas quatro cloretos 
no [FeCIs] . Os ligantes que transferem uma considerável 
densidade negativa ao metal também produzem núme- 
ros de coordenação reduzidos. Por exemplo, o níquel) 
pode se coordenar a seis moléculas de amônia, formando 
o [Ni(NHy)a|?*, mas se coordena a apenas quatro fons cia- 
neto para formar [Ni(CN)a-. 

As geometrias de coordenação mais comuns para 
os complexos de coordenação são mostradas na Figura 
23.10. Complexos com número de coordenação 4 têm duas 
geometrias — tetraédrica e quadrática plana. A geometria 
tetradárica é a mais comum das duas, em especial entre os 
metais que não são de transição. A geometria quadrática 
plana é característica de fons de metais de transição com 
oito elétrons d na camada de valência, como platina(IT) e 
ouro(tIl), Complexos com número de coordenação 6 quase 
sempre apresentam geometria octaédrica. Embora o octae- 
dro possa ser representado como um quadrado plano com 
ligantes acima e abaixo do plano, todos os seis vértices são 
equivalentes. 


RESOIVA COM AJUDA DA FIGURA 


Nas figuras do lado direito, o que representa a cunha cheia que 
conecta os átomos? E as cunhas tracejadas? 


Um tetraedro tem quaro 
faces tranguares e quatro 
vértices eunalemtes, 


Geometria octaédrica 


Figura 23.10 Geometrias mais comuns em complexos de 
coordenação. Em complens com nimero de condenação 4, a geometra 
costa ser era ou quadrática plana. Naqueles com número de 
coordenação 6, a geomeria é quase sempre atada 


23.3 | LIGANTES MAIS COMUNS NA 
QUÍMICA DE COORDENAÇÃO 
O átomo ligante que se liga ao fon metálico central 


em um complexo de coordenação € chamado de átomo 
doador do ligante. Os ligantes que têm somente um átomo 
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“doador são chamados ligantes monodentados ("com um 
dente”) e podem ocupar apenas um sítio na esfera de coor- 
denação. Os ligantes que têm dos átomos doadores são 
os ligantes bidentados ('com dois dentes”) e os que têm 
três ou mais átomos doadores são os ligantes polidenta- 
dos ("com muitos dentes”). Tanto nas espécies bidentadas. 
quanto nas polidentadas, os vários átomos doadores podem. 
ligar-se simultaneamente ao fon metálico, ocupando dois 
ou mais sítios na esfera de coordenação. A Tabela 23.4 
dá exemplos dos três tipos de ligantes. 

Como parecem agarrar o metal entre dois ou mais 
“átomos doadores, os ligantes bidentados e os polidenta- 
dos também são conhecidos como agentes quelantes (do 
grega chele, ou garra). 

Um agente quelante comum é a etilenodiamina, abre- 
viada como en: 


acho 
N, 
HN NH 


na qual cada átomo de nitrogênio doador tem um par de 
elétrons não compartilhados. Esses átomos doadores estão. 
separados o bastante para que ambos possam se ligar ao 
fon metálico em posições adjacentes. O fon complexo 


Tabela 23.4 Alguns igantes mais comuns. 


Tipo de ligante 


[Co(en)*, que tem três ligamtes etilenodiamina na esfera 
de coordenação octaédrica do cobalto(III), é mostrado na 
Figura 23.11. Observe que a etilenodiamina foi escrita 
em uma notação abreviada com dois átomos de nitrogênio 
conectados por um arco. 

O fon etilenodiaminotetraacetato (EDTA!) é um 
importante ligante polidentado com seis átomos doado- 
res. Ele pode se enrolar em um fon metálico usando os 
seis átomos doadores, como mostrado na Figura 23.12, 
“apesar de algumas vezes ligar-se a um metal usando ape- 
nas cinço dos seis átomos doadores. 


Reflita 


Tento H20 quanto etilenodiamina (en) têm dois pares de elé- 
trons não ligantes. Por que a água não pode agir como um 
ligame bidentado? 


De modo geral, os complexos formados pelos ligan- 
tes quelantes (isto é, bidentados e polidentados) são mais. 
estáveis que os análogos monodentados. As constantes 
de formação para o (NHNHy)e)* e o [Nifen)}?* ilustram 
essa observação: 
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3e 


pr 


1Cotenyy"- 


Figura 23.11 lon [Co(enhP", O ligante é a etilenodiamina. 


$ 


Figura 23.12 lon compleo [Co(EDTAN". O igante é o lon pintado 
elendiamioteasctato, ua egresentação completa é dada na Tateia 
282 Essa representação mosva como os os domos Ne os quao O 
doadores se condenam com o cebata. 


[NiCH,;0)s]?*(ag) + 6 NHalaq) 


= [NINH] ag) + 6HOM K= 12X10 
ma 


[NICHO Pag) + 3ençag) 
== [Ni(en),] (ag) + 6H00M) K= 68 x 107 
1351 


Embora o átomo doador seja o nitrogênio em ambos 
os casos, [Ni(en)]?* tem uma constante de formação que 
€ 10" vezes maior do que a constante de formação para o 
INI(NHs)gP?!, Essa tendência em constantes de formação 
geralmente maiores para os ligantes bidentados e poliden- 
tados, conhecida como efeito quelato, é examinada no 
quadro Olhando de perto, nesta seção. 

Os agentes quelantes costumam ser usados para pre- 
venir uma ou mais das reações costumeiras de um fon 
metálico sem removê-lo da solução. Por exemplo, um íon 
metálico que interfere em uma análise química pode ser 
complexado e sua interferência, com isso, removida. De 
certo modo, o agente quelante oculta o fon metálico. Por 
essa razão, algumas vezes os cientistas referem-se a esses 
ligantes como agentes sequestrantes. 

Os ligantes fosfatos, como o trifosfato de sódio 
Nas[OPO,0PO,OPO) |, são usados para sequestrar os fons 


Ca? e Mg?* em água dura, de modo que esses fons não 
possam interferir na ação de sabões ou detergentes. 

Os agentes quelantes são usados em muitos alimentos 
preparados, como molhos de saladas e sobremesas conge- 
ladas, para complexar traços de fons metálicos que cat 
lisam as reações de decomposição. Os agentes quelantes 
são úteis na medicina para remover fons metálicos tóxicos 
que tenham sido ingeridos, como Hg?*, Pb?* e Cd?*. Um 
método de tratar a intoxicação por chumbo é administrar 
Na;Ca(EDTA). O EDTA promove a quelação do chumbo, 
permitindo que ele seja removido do corpo pela urina. 


Reflita 


O cobalto(t) tem número de coordenação 6 em todos os seus 
complexos. O fon carbonato é um ligante monodentado ou bi- 
dentado no ion [Co(NH.lCOs)*? 


METAIS E QUELATOS NOS 
SISTEMAS VIVOS 


Dez dos 29 elementos conhecidos por serem neces- 
sários à vida humana são metais de transição. => (Seção 
2.7) Esses elementos — V, Cr, Mn, Fe, Co, Ni, Cu, Zn, Mo 
e C4— formam complexos com uma variedade de grupos 
presentes nos sistemas biológicos. 

Apesar de nossos corpos necessitarem apenas de 
pequenas quantidades de metais, as deficiências podem 
levar a sérias doenças. Uma deficiência de manganês, 
por exemplo, pode levar a distúrbios convulsivos. Alguns 
pacientes epilépticos têm sido tratados com a adição de 
manganês à dieta. 

Entre os mais importantes agentes quelantes na 
natureza estão aqueles derivados da molécula de porfina 
(Figura 23.13), Essa molécula pode se coordenar a um 
metal usando os quatro átomos de nitrogênio como doa- 
dores. Com a coordenação ao metal, os dois átomos de H 
ligados ao nitrogênio são deslocados para formar comple- 
xos chamados porfirinas. Duas das mais importantes são o 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é o número de coordenação do ion metálico no heme b? 
Ena dorofila a? 


e ty 
ne 


Clorofilaa 
Figura 23.13 Porfina e duas porfirinas, heme b e clorofila a. 
os Fe) e Mg) substituem os dois tomos e H indicados em azul na 
pesa e iqam-se aos quatro átomos de nrogênis no eme b e dorota a. 
espetiamente. 


heme, em que o fon metálico é Fe(II), e a clorofila, que tem 
como fon metálico central o Mg(TI). 

A Figura 23,14 mostra uma estrutura esquemática 
da mioglobina, proteína que contém um grupo heme. A 
mioglobina é uma proteína globular, que se dobra em uma 
forma compacta e aproximadamente esférica. Encontrada 
nas células do músculo esquelético, particularmente em 
focas, baleias e toninhas, ela armazena oxigênio nas célu- 
las até que este seja necessário para atividades metabó- 
licas. A hemoglobina, proteína que transporta oxigênio 
no sangue humano, é constituída de quatro subunida- 
des contendo heme, cada uma das quais muito similar 
à mioglobina. Uma hemoglobina pode ligar-se a quatro 
moléculas Op. 


Figara 23.14 Mioglobina. Este ag de fts não mosva 
a maor parte dos átomos. 


Tanto na mioglobina quanto na hemoglobina, o ferro 
está coordenado aos quatro átomos de nitrogênio de uma 
porfirina e a um átomo de nitrogênio da cadeia proteica 
(Figura 23.15). Na hemoglobina, a sexta posição ao 
redor do ferro é ocupada pelo oxigênio (na oxiemoglobina, 
a forma vermelha) ou pela água (na deoxiemoglobina, a 
forma vermelho-arroncada). (A forma oxi é mostrada na 
Figura 23.15) 

O monóxido de carbono é tóxico porque a constante 
da ligação entre hemoglobina humana c o CO é cerca de 
210 vezes maior do que para o O3. Por conseguinte, uma 
quantidade relativamente pequena de CO pode inativar 
uma fração substancial da hemoglobina no sangue des- 
locando a molécula de O; da subunidade que contém o 
heme. Por exemplo, uma pessoa que respire ar contendo 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é o número de coordenação do ferro na unidade heme 
mostrada aqui? Qual é a identidade dos átomos doadores? 


Proteína (globina) 
Figara 23.15 Esfera de coordenação do grupo 
heme nas proteinas oximioglobina e oxiemoglobina, 
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apenas 0,1% de CO absorve, em algumas horas, monóxido 
de carbono suficiente para converter até 60% da hemo- 
globina (Hb) em COHb, reduzindo, assim, a capacidade 
normal de transporte de oxigênio do sangue em 60%. 
Sob condições normais, um não fumante que respire 
ar puro tem cerca de 0,3 a 0,5% de COHb no sangue. 
Esse montante decorre principalmente da produção de 
pequenas quantidades de CO no curso da química nor- 
mal do organismo e do baixo teor de CO presente no 
ar limpo. À exposição a concentrações mais elevadas de 
CO aumenta o nível de COHb, o que, por sua vez, deixa 
menos sítios Hb ao qual O; possa se ligar. Se o nível 
de COHb se elevar demais, o transporte de oxigênio é 


obstruído, provocando a morte. Visto que CO é incolor e 
inodoro, à intoxicação por CO ocorre muito rapidamente. 
Dispositivos de combustão inadequadamente ventilados, 
como lanternas de querosene e fogões, representam um 
risco potencial à saúde. 

As clorofilas, que são porfirinas contendo Me(II) 
(Figura 23.13), são os principais componentes na conver- 
são da energia solar em formas que possam ser usadas 
pelos organismos vivos. Esse processo, chamado fotos- 
síntese, ocorre nas folhas de plantas verdes: 


6O19) + GHO —» CiliOag) + 60:48) 
123.6) 


E 


Vimos na Seção 19.5 que os processos químicos são dirigidos 
por variações positivas na entropia do sistema. A estabilidade 
especial associada à formação de quelatos, chamada efeito que- 
lato, pode ser explicada comparando-se as variações de entropia 
que ocorrem com os lipantes monodentados com as variações de 
entropia que ocorrem com os ligantes polidemtados. 

Começamos examinando a reação em que dois ligantes HzO do 
complexo quadrático plano de Cu(H), [Cu(H,O)J?”, são substi- 
tuídos por ligantes monodentados de NH, a 27 °C: 


(Cu(H0)]P (ag) + 2NHytagy = 
[Cu ANHo]P ag) + 2H,000 
AH = 46k); AS = —BAJ/K AG = -43 


ETTI EN TROPA E EFEITO 


Os dados termodinâmicos fornecem informações sobre as habi- 
lidades relativas de H20 e NH; em funcionar como ligantes 
messes sistemas. Em geral, NHs liga-se mais fortemente a fons 
metálicos que H20, o que indica que essa substituição é exotér- 
mica (AH < 0). A ligação mais forte dos ligantes NH também 
faz com que o fon [Cu(Hz0)(NH,);}" seja mais rígido, que € 
provavelmente a razão pela qual 38” é ligeiramente negativa. 
Podemos usar a Equação 19.20, AG* =—RT In K para calcular 
a constante de equilíbrio da reação a 27 "C. O valor resultante, 
K= 3,1 X 107, revela que o equilíbrio se localiza bem à direita, 
favorecendo a substituição de HzO por NH; Para esse equiti- 
brio, portanto, a variação da entalpia, AH = —46 KJ, é grande e 
negativa o suficiente para superar a variação negativa na entro- 
pia, 45° = 84 K. 

Agora, vamos usar um ligante bidentado etilenodiamino (en) em 
nossa reação de substituição: 


[Cu(H:0),]* (ag) + en(ag) 
= [Cu(HO) en) (og) + 28:000 
AH = S46; AS = BIK: AG = -61 
Oliganteen liga-se um pouco mais fortemente ao fon Cu?” que dois 


Jiganes NH), logo a variação de entalpia no caso (-S4 K) é igei- 
ramente mais negativa do que para [Cu(H,0) NH] (461). 


Entretanto, existe uma grande diferença na variação de entropia: 
AS" = -84 IK para a reação de NHy, mas +23 J/K para a rea- 
ção de en. Podemos explicar o valor positivo de AS” usando os 
conceitos que abordamos na Seção 19.3. Como um único ligante 
en ocupa dois locais de coordenação, duas moléculas de HzO são 
liberadas com a ligação de um ligante en. Assim, existem três. 
moléculas de produto na reação, porém apenas duas moléculas 
de reagente. O maior número de moléculas de produto leva a uma 
variação de entropia positiva para o equilíbrio. 

O valor ligeiramente mais negativo de AH® para à reação en 
(ESS% versus —46 KJ) associado à variação positiva de entro- 
pia leva a um valor muito mais negativo de AG* (-61 KJ para 
en, —43 KJ para NH) e, portanto, a uma constante de equilíbrio 
maior: K= 4,2 10º, 

Podemos combinar nossas duas equações usando a le de Hess 
css (Seção 54) para calcular as variações de entalpia, entropia 
e energia livre que ocorrem quando o en substitui a amônia 
como ligante no Cu): 


[CWH:0)ANH3):}"* (ag) + enfag) 

= [Cu(H;O)xen)]" (ag) + 2NHs(ag) 
AH’ = (-54K) — (-461) = -8K 
AS = BIK — (-843/K) = +31/K 
AG" = (OL) — (43K) = -181 


Observe que a 27 *C, a contribuição entrópica (-TAS") para a 
variação da energia livre, 3G* = AH* — TAS®* (Equação 19.12), 
é negativa e maior em ordem de grandeza do que a contribuição 
entálpica (AH). A constante de equilíbrio para a reação NH3 
— en, LA X 10, mostra que a substituição de NHy por en é ter- 
modinamicamente favorável. 

O efeito quelato é importante na bioquímica ¢ na biologia mole- 
cular. A estabilização termodinâmica adicional fornecida pelos 
‘efeitos enrópicossjuda a estabilizar complexos metal-queato 
biológicos, como as porfirinas. permitindo que ocorram altera- 
«ções no estado de oxidação do fon metálico, enquanto a integri- 
dade estrutural do complexo é mantida. 

Exercícios relacionados: 23.31, 23.32, 23.96, 23.98 
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A formação de um mol de glicose, CgH,206. requer 
a absorção de 48 mols de fótons da luz solar ou de 
outras fontes de luz. Os pigmentos contendo clorofila 
nas folhas de plantas absorvem os fótons. A Figura 23.13 
mostra que a molécula de clorofila tem uma série de 
ções duplas alternadas, ou conjugadas, no anel que 
circunda o fon metálico. Esse sistema de ligações duplas 
conjugadas faz com que seja possível para a clorofila 
absorver fortemente a luz na região visível do espectro. 
A Figura 23.16 mostra que a clorofila é verde porque 
absorve a luz vermelha (absorção máxima a 655 nm) e 
a luz azul (absorção máxima a 430 nm) e transmite a 
luz verde, 

A fotossíntese é uma máquina natural de conversão 
de energia solar; assim, todos os sistemas vivos na Terra 
dependem dela para continuar a existir. 


Reflita 


Que propriedade do ligante porfina faz com que seja possível à 
clorofila participar na fotossíntese da planta? 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Que pico nesta curva corresponde à transição da menor energia 
por um elétron em uma molécula de clorofila? 


Absorção da luz 


400 500 so 
Comprimento de onda (am) 


Figura 23.16 Absorção da ha solar pola corofl. 


700 


A LUTA POR FERRO NOS SISTEMAS VIVOS 


Tendo em vista a dificuldade dos sistemas vivos em assimilar 
ferro suficiente para satisfazer suas necessidades, a anemia fer- 
ropriva é um problema comum nos seres humanos. Nas plantas, 
aclorose, uma deficiência de ferro que resulta no amarelamento 
das folhas, também é corriqueira. 

Os sistemas vivos têm dificuldade em assimilar o ferro porque 
a maior parte dele nos compostos da natureza tem solubilidade 
muito baixa em água. Os micro-organismos têm se adaptado 
a esse problema liberando um composto que se liga ao ferro, 
chamado sideróforo, que forma um complexo extremamente 
estável com ferro(HT) solúvel em água. Um complexo desse tipo 
é chamado ferricromo (Figura 23.17) A força do sideróforo 
para se ligar ao ferro é tão grande que ele pode extrair ferro de 
óxidos de ferro 

Quando o ferricromo entra em uma célula, o ferro que ele car- 
rega é removido por uma reação catalisada por enzima que reduz. 
o ferro(U1), ligado fortemente ao ferro), que é fracamente 
completado pelo sideróforo (Figura 23.18). Dessa forma, os 
micro-organisntos adquirem ferro liberando um sideróforo em 
sua vizinhança imediata para, em seguida, levar o complexo de 
ferro resultante para dentro da célula. 

Nos seres humanos, o ferro é assimilado dos alimentos pelo 
intestino. Uma proteina chamada transfrrina liga-se ao ferro e 
otransporta pela parede do intestino para distribui-io 205 outros 
tecidos do corpo. Um adulto normal possuí um total de 4 g de 
ferro. Em dado momento, aproximadamente 3 g. ou 75%, desse 
ferro estarão no sangue, sobretudo na forma de hemoglobina A 
maior parte do restante é transportada pela transfrrina. 

Uma bactéria que infecta o sangue necessita de uma fonte de ferro 
para crescer e se reproduzir. A bactéria elimina um sideróforo na 


corrente sanguinea para competir com atransferina pelo ferro. As 
constantes de formação para os complexos de ferro com a trans- 
feria e com o sideróforo são praticamente as mesmas. Quanto- 
mais ferro disponível para a bactéria, mais rapidamente ela pode 
se reproduzir, e, assim, mais dano pode causar ao organismo. 
Alguns anos atrás, médicos da Nova Zelândia receitavam 
suplementos de ferro para bebês logo após o nascimento. Emre- 
tanto, a incidência de determinadas infecções bacterianas era oito- 
“vezes maior em crianças tratadas com suplementos de ferro que 
nas não tratadas. Presumiu-se que a presença de mais ferro no 
sangue do que o absolutamente necessário fazia com que fosse 
mais fácil para as bactérias obter o ferro necessário para seu 
crescimento e reprodução. 

Nos Estados Unidos é prática médica comum suplementar o ali- 
mento infantil com ferro durame o primeiro ano de vida. Entre- 
tanto essa suplementação não é necessária a bebês amamentados 
pela mãe, porque o lite materno contém duas protefnas especia- 
lizadas, a lactoferrina e a transferrina, que fornecem ferro sufi- 
ciente sem disponibilizá-lo às bactérias. Mesmo para crianças. 
alimentadas com fórmulas infantis, a suplementação de ferro nos 
primeiros meses de vida pode não ser recomendável. 

Para continuarem a se multiplicar na corrente sanguínea, as 
Bactérias devem sintetizar novos suprimentos de sideróforos. 
Entretanto, a síntese de sideróforos na bactéria desacelera à 
medida que a temperatura aumenta para mais de 37 "C e cessa 
por completo a 40°C. Isso sugere que a febre na presença de um 
micróbio invasor é um mecanismo usado pelo corpo para privar 
as bactérias do ferro. 

Exercício relacionado: 23.74 
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Figura 23.17 Ferricromo. 


Figura 23.18 Sistema de transporte de ferro de uma 
célula bacteriana. 


23.4 | NOMENCLATURA E 
ISOMERIA NA QUÍMICA 
DE COORDENAÇÃO 


No princípio, quando descobertos, os complexos rece- 


mente, Alguns desses nomes persistem; por exemplo, a 
substância vermelho-escura NH,[C(NHy(NCS)4] ainda 
é conhecida como sal de Reinecke. À medida que as estru- 
turas dos complexos passaram a ser mais bem compreen- 
didas, tornou-se possível nomeá-los de maneira mais siste- 
mática. Vamos analisar dois exemplos que ilustram como 


biam o nome do químico que os havia preparado original- os compostos de coordenação são nomeados: 
o Cim O o Ai 
[Co(NHy)sCIICIy Pentaaminoctorocobalto(LII) Cloreto 
| | 
| | 
Sligantes NH, Ligante Cobalto no 
C estadode 
onidação +3 
Cárioa Anion 
Naj[MoOCL] Sódio Tetraclorooxomolibdato(IV) 


Aligames CI Ligame — Molildênio em 
óxido, OT estado de 
oxidação +4 


1. Aonomear complexos que são sais, o nome do ânion 
é dado antes do nome do cátion (apesar de ser escrito 
à direita do cátion na fórmula) precedido da prepo- 
sição de. Assim, em [Co(NH,)CIJCIy, nomeamos o 
ânion, CF, em seguida, o cátion [Co(NHy)sCIP*. 

2. Em um fon ou molécula complexa, os ligantes rece- 
bem os nomes antes do metal. Os ligantes são lista- 
dos em ordem alfabética, independentemente de sua 


carga. Os prefixos que fornecem o número de ligan- 
tes não são considerados parte do nome do ligante 
na determinação da ordem alfabética, Assim, o íon 
[Co(NHyCIP* é pentaminoclorocobalto(LI). (Entre- 
tanto, observe-se que, ao escrever a fórmula química, 
“o metal é escrito primeiro) 

3. Os ligantes aniônicos têm os nomes terminados em 
o, enquanto os ligantes neutros comuns conservam o 
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nome das moléculas (Tabela 23.5). Nomes espe- 5. 


ciais são dados aos ligantes H;O (aquo), NH; (amin 
ou amino) e CO (carbonil). Por exemplo, [Fe(CN)> 
(NHs)(H:0)]' €o fon diaminodiaquodicianoferro(IIN). 
4. Os prefixos gregos (di tri- tera penta-e hexa-)são 
usados para indicar o número de cada tipo de ligante 
quando mais de um estiver presente. Se o nome do 
ligante já tiver um desses prefixos (por exemplo, eri- 
lenodiamino) ou é polidentado, são usados prefixos. 
alternativos (bs. tris-, tetraquis-, pentaquis- e hexa- 
quis-), e o nome do ligante é colocado entre parênte- 
ses, Por exemplo, o nome de [Co(en)]Brs é brometo de 
trisfetilenodiamino)cobalto(UID). 


Tabela 23.5 Alguns igantes comuns e seus nomes. 


Se o complexo for um ânion, seu nome termina em 
~ato. O composto K[Fe(CN)s] é o hexacianoferra- 
to(IT) de potássio, por exemplo, e o fon [CoCL”” é o 
fon tetraclorocobaltato). 


6. O número de oxidação do metal é dado entre parên- 


teses em números romanos após o nome do metal. 


Três exemplos demonstram a aplicação dessas regras: 
NINH Bra 
brometo de hexaminoníquel(II) 
[Cofem)a(H;0XCN)ICI; 
cloreto de aquocianobis(etilenodiamino) 
cobalto(tH) 
Nay[MoOCL] 
tetraclorocxomolibdato(IV) de sódio 


igante Nome em complexos Ligante Nome em complexos 
Aida, N7 Aido Oralato, O Onalato 

Brometo, Br Bromo Órido, 0%- Oo 

Coreto, C7 Coo Abri, Ny Amino ou amin 
Caneta cN Ciano Monnido de carbono, CO Casbond 

Hu Fluoro Enienodamina, en Etilenodiamno 
Hidro, OH Hidroxo Pica, CHN Prídoo 

Carbonato Oy!" Catonato Aga HO Aq 


Nomeação de compostos de coordenação 
Dê nome aos seguintes compostos: (a) [Cr(H,O)CI2JCI; (b) Ka[Ni(CN)a]. 


SOLUÇÃO 
Analise Temos as fórmulas químicas de dois compostos de 
coordenação e a tarefa de nomeé lo. 
Planeje Para dar nomes aos complexos, precisamos deter- 
minar os ligantes nos complexos e seus nomes, bem como o 
estado de oxidação do fon metálico. Depois reunimos as infor- 
mações seguindo as regras apresentadas anteriormente. 
Resolva (a) Os ligantes são quatro moléculas de água (tetra- 
quo) e dois fons cloretos (dicloro). Aplicando todos os números 
de oxidação conhecidos para essa molécula, verificamos que 
ado Cré 3: 

+ EG +x 

[e Roo Ria] 

Assim, temos eromo(I) O nion é o cloreto. O nome do com- 
posto é cloreto de tetraquodiclorocromo(t). 
(b) O complexo tem quatro fons ligantes cianeto, CN”, que indi- 
“camos como tetraciano. O estado de oxidação do níquel é igual 
azero: 


neçh=0 


se +0+4-n=0 
EFA 
KUNCN a 
Uma vez que o complexo é um ânion, o metal € indicado como 
niquetato(O) Reunindo essas partes e nomeando o cátion por 
limo, temos tetracianoniquelato() de potássio. 


Para praticar: exercício 1 

Qual é o nome do composto IRMNH ).CIyCI? (a) Ródio(il 
cloreto de tetrasminodicloro, (b) Cloreto de tetraamoniodi 
elororódio(1), (e) Cloreto de tetraaminodielororódio(H), 
(dy Terraaminoticiororódio(1I), (e) Cloreto de tetraaminodi- 
clororódio(i). 


Para praticar: exercício 2 
Dê nome aos seguintes compostos: (a) [Mo(NHs)BrsINOs: 
C) (NH ICuBr. (9 Escreva a fórmula do diaquodioxala- 
torutenato(IH) de sódio. 
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ISOMERISMO 

Quando dois ou mais compostos têm a mesma compo- 
sição, mas um arranjo diferente de átomos, são chamados 
de isômeros, c (Seção 29) Vamos analisar dois tipos 
principais de isômero nos compostos de coordenação: 


isômeros estruturais (que têm ligações diferentes) e este- 
reoisômeros (que têm as mesmas ligações, porém dife- 
rem nos arranjos espaciais das ligações em torno do átomo. 
central). Cada uma dessas classes também tem subclasses, 
como mostrado na Figura 23.19, 


Não são 
tsômeros. não As moléculas têm sim 
mo a — 
estruturais Estereoisômeros 
NÄO Osmemos sim NÃo, Era sim 
[O Siema | (= | 
Kanai dmeros sômeros Isômeros 
atA de ligação scométricos. ópticos 
Figura 23.10 Formas de lsomerismo em compostos de coordenação. 
ISOMERISMO ESTRUTURAL RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Na química de coordenação são 
conhecidos muitos tipos de isome- Qual é a fórmula quimica e o nome de cada um dos ions complexos desta figura? 


rismo estrutural, inclusive os dois men- 
cionados na Figura 23.19: isomerismo. 
de ligação e isomerismo de esfera de 
coordenação, O Isomerismo de liga- 
ção é um tipo relativamente raro, mas 
interessante, que se origina quando Y 
determinado ligante é capaz de se 

coordenar ao metal de duas maneiras. 
O íon nitrito, NO7”, por exemplo, pode 
se coordenar ao fon metálico tanto pelo 
nitrogênio quanto por um dos oxigê- 
nios (Figura 23.20). Quando ele se 
coordena pelo átomo de nitrogênio, o 
ligante NOy é chamado nitro; quando 
se coordena pelo átomo de oxigênio, é 
chamado nitrito © geralmente escrito 
como ONO”, Os isômeros mostrados 
na Figura 23,20 apresentam proprieda- 


a e 


des diferentes. Por exemplo, o isômero 
nitro é amarelo, enquanto o nitrito é 
vermelho. 

Outro ligante capaz de se coorde- 
nar por ambos os átomos doadores é o 
tiocianato, SCN, cujos átomos doado- 
res potenciais são N € S. 


v 
2 
Ea 
e“o 


Isbemero nitro 
Ligação via átomo ligante N 
Figura 23.20 Isomerismo de ligação. 


Ligação via átomo ligante O 
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Reflita 


O ligante de amônia pode se envolver em isomerismo de liga- 
ção? Explique sua resposta. 


Os isômeros de esfera de coordenação diferem no 
que se refere a quais espécies no complexo são ligantes e 
quais estão fora da esfera de coordenação no sólido. Por 
exemplo, três isômeros possuem a fórmula CrCly(H20)s- 
Quando os ligantes são seis H;O e os fons cloreto estão 
na rede cristalina (como contrafons), temos o composto 
violeta [Cr(H20)6IC1s. Quando os ligantes são cinco HzO 
eum CT, com o sexto H;O e dois CT fora na rede, temos. 
o composto verde [Cr(H70)}sCI]Ch * H20. O terceiro isô- 
mero, [Cr(H20);Ch]CI + 2 H30, também é um composto 
verde. Nos dois compostos verdes, uma ou duas moléculas 
de água foram deslocadas da esfera de coordenação por 
fons cloreto. As moléculas de H;O deslocadas ocupam um 
sítio na rede cristalina. 


ESTEREOISOMERIA 
Os esterevisômeros têm as mesmas ligações químicas, 
mas diferentes arranjos espaciais. No complexo quadrático 


plano [PUNHs)Cla), por exemplo, os ligantes cloro podem. 
estar adjacentes ou opostos entre si (Figura 23.21). 


(Vimos um exemplo anterior desse tipo de isomeria no 
complexo de cobalto da Figura 23.8 e retornaremos a esse 
complexo em breve.) Essa forma particular de isomerismo, 
em que o arranjo dos átomos constituintes difere, apesar de 
apresentarem as mesmas ligações, é chamada isomerismo 
geométrico. O isômero à esquerda na Figura 23.21, com 
ligantes semelhantes em posições adjacentes, é chamado 
isômero cis. O isômero à direita, com ligantes semelhantes. 
contrários entre si, é chamado isômero trans. 

De modo geral, os isômeros geométricos apresentam 
propriedades diferentes e podem ter também reatividades 
químicas bem distintas, Por exemplo, o cis-[PUNHy):Cly). 
também conhecido como cisplatina, é eficaz no trata- 
mento de câncer de testículo, ovário e alguns outros tipos, 
enquanto o isômero trans é ineficaz. Isso se dá porque a 
cisplatina forma um quelato com dois átomos de nitrogê- 
nio do DNA, deslocando os ligantes cloreto. Os ligantes 
cloreto do isômero trans estão muito distantes para formar 
o quelato N-Pt-N com os nitrogênios doadores no DNA. 

O isomerismo geométrico também é possível em 
compostos octatdricos quando dois ou mais ligantes 
diferentes estão presentes, como nos isômeros cis e trans 
“do fon tetraminodiclorocobalto(IHI) mostrados na Figura 
238. Como todos os vértices de um tetraedro são adjacen- 
tes entre si, o isomerismo cis-trans não é observado em 


complexos tetraéáricos. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual destes isômeros tem um momento de dipolo diferente de zero? 


eo" O 


Ligantes CI adjacentes uns nos outros 


-n @-r 
e 


trans 
igantes CI em lados opostos do átomo central 


Ligantes NH) adjacentes uns aos outros. Ligantes NHy em lados opostos do átomo central 


Figura 23.21 Isomerismo geométrico. 


EXERCÍCIO RESOLVIDO 


Determinação do número de isômeros geométricos 
A estrutura de Lewis :C= O: indica que a molécula de CO tem um par de eléirons isolados. Quando CO se liga a um átomo 
“de metal de transição, quase sempre ele se liga usando o par de elétrons isolados no átomo C. Quantos istmeros geométricos. 


existem para o tetracarbonildicioroferro(Hly? 
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SOLUÇÃO 

Analise Dado o nome de um complexo contendo apenas ligan- 
tes monodentados, precisamos determinar o número de isteme- 
ros que o complexo pode formar. 

Planeje Podemos contar o número de ligantes para determinar 
o número de coordenação do Fe e usar o número de coorde- 
nação para prever a geometria. Podemos traçar uma série de 
figuras com ligantes em posições diferentes para determinar 
o número de isômeros ou então deduzir o número de isômeros 
por analogia aos casos que já discutimos. 

Resolva O nome indica que o complexo tem quatro ligantes 
carbonil (CO) e dois ligantes cloro (CI), de forma que sua fór- 
mula é Fe(CON Cl Desse modo, o complexo tem número de 
coordenação 6, e podemos supor que sua geometria seja octa- 
édrica. Assim como [Co(NHj)Cly]* (Figura 23.8), ele tem 
quatro ligantes de um tipo e dois de outro. Portanto, há dois 
isômeros possíveis: um com os ligantes CI opostos entre si 
através do metal, rrans-[Fe(CO} Ch). e um com dois ligantes. 
CI adjacentes, cis-[Fe(CON CI). 

Comentário É fácil superestimar o número de istmeros geo- 
métricos, Às vezes, diferentes orientações de um único is- 
mero são consideradas erroneamente como diferentes isôeme- 
ros, Se duas estruturas podem ser rotacionadas de modo que 
sejam equivalentes, elas não são isômeras entre si. O problema. 
de identificar ismeros é agravado pela dificuldade que nor- 
malmente temos de visualizar tridimensionalmente as molé- 
culas a partir de representações bidimensionais. Em alguns 
casos, € mais fácil determinar o número de isbmeros usando. 
modelos tridimensionais. 


geométrico? 
- 5 ee 
IMXyY] IMX:Ya] 
ta) o) 
MX: MX Ys 
© w 
Para praticar: exercicio 2 


Quantos isômeros existem para a molécula quadrática plana 
IPUNH,);CIBe)? 


Um segundo tipo de estercoisomerismo listado na 
Figura 23.19 é conhecido como isomerismo óptico. Estes 
isômeros, também chamados enantiômeros, são imagens. 
especulares que não podem ser superpostas entre si. Elas 
exibem a mesma semelhança que a sua mão esquerda em 
relação à direita. Se você olhar para sua mão esquerda em 
um espelho, a imagem será idêntica à da direita (Figura 
23,22), Entretanto, por mais que você tente, não conse- 
guirá superpor as duas mãos. Um exemplo de complexo. 


Espelho 


Mão esquenta 


A imagem especular da mão. 


que exibe esse tipo de isomerismo é o fon [Co(en)a]'. 
À Figura 23.22 mostra os dois enantiômeros desse com- 
plexo e sua relação de imagem especular. Assim como 
não há como torcer ou virar nossa mão direita para fazê- 
-la parecer idêntica à esquerda, também não existe uma 
maneira de rotacionar um desses ena eros de modo 
a torná-lo idêntico ao outro. Moléculas ou fons que não 
são superponíveis com suas imagens especulares são cha- 
madas quirais. 


Espelho 


Enantiômeros do [Co(en))'* 


esquerda é idêntica à da direita 


Figura 23.22 Isomerismo óptico. 
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'XERCÍCIO RESOLVIDO 


Como determinar se um complexo tem isômeros ópticos 
Qual dos seguintes compostos tem isômeros ópticos, o cis-[Co(en):Chy]” ou o trans-[Co(enhCh]' ? 


SOLUÇÃO 

Analise Temos a fórmula química de dois isômeros geométricos. 
e devemos determinar se algum deles possui isômeros ópticos. 
Por se tratar de um ligante bidentado, sabemos que ambos os 
complexos são octaédricos e têm número de coordenação 6. 
Planeje Precisamos desenhar as estruturas dos isômeros. 
cis e trans, bem como suas imagens especulares, Podemos 


Observe que a imagem especular do isômero é idêntica à ori- 
ginal, Por conseguinte, o trans-[Co(en);Clh]" não exibe iso- 
merismo óptico, 


N 
fede 
a é í 


Logo, as duas estruturas cis são isômeros ópticos (enantiôme- 
ro) Dizemos que o cis-(Colen):Ch;]* é um complexo quiral. 


Para praticar: exercicio 1 
Qual dos seguintes complexos tem isômeros ópticos? 

(a) [CaBrsCIzF” tetraéárico, (b) [CoCL(en)P” octaédrico, (e) 
(Co(NHy Ch]? octaédrico, (d) (Co(NHy)BrCH tetratárico. 


representar o ligante en como dois átomos N conectados por 
um arco. Se a imagem especular não pode ser superposta à 
estrutura original, o complexo e sua imagem especular são 
isômeros ópticos. 

Resolva O isômero trans de [Co(en);Cha]" e sua 
cular são: 


nd 


CEO 


A imagem especular do isômero cis não pode ser superposta 
so original; 


gem espe- 


Para praticar: exercício 2 
O fon complexo quadrático plano [PUNH;JNCIB]” tem is- 
meros ópticos? Explique sua resposta. 


As propriedades de dois isômeros ópticos diferem 
apenas se estes estiverem em um ambiente quiral — isto 
é, um ambiente em que haja um senso de direcionalidade. 
para direita e esquerda (anisotropia). Na presença de uma 
enzima quiral, por exemplo, a reação de um isômero 
óptico pode ser catalisada, enquanto o outro isômero não 
reagiria. Portanto, um isômero óptico pode produzir um 
efeito fisiológico específico no corpo, enquanto sua ima- 
“gem especular produz um efeito diferente ou não produz. 
efeito algum. As reações quirais também são extrema- 
mente importantes na síntese de medicamentos e outros 
produtos químicos industrialmente importantes. 

Normalmente, os isômeros ópticos distinguem-se 
entre si por suas interações com o plano da luz polarizada. 
Se a luz é polarizada — por exemplo, ao passar por uma 


película de filme polarizado —, o vetor de campo elétrico 
da luz é confinado a um único plano (Figura 23.23). Se 
a luz polarizada passa por uma solução contendo um isô- 
mero óptico, o plano de polarização da luz é rotacionado 
para a direita ou para a esquerda. O isômero que rotaciona 
o plano de polarização para a direita é o dextrorrotató- 
rio e designado dextro ou d (do latim dexter, “direita”. 
Sua imagem especular rotaciona o plano de polarização 
para a esquerda; é a levorrotatória e designada como isô- 
mero levo, ou 1 (do latim laevus, "esquerda". O isômero 
do [Co(en)s)?* à direita na Figura 23.22 é identificado de 
modo experimental como o isômero | desse fon. Sua ima- 
“gem especular é o isômero d. Por causa de seus efeitos na 
rotação do plano da luz polarizada, as moléculas quirais 
são consideradas opticamente ativas. 
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Figura 23.23 Uso da luz polarizada para detectar atividade óptica. 


Reflita 


Qual é a semelhança e a diferença entre os isômeros d e / de 
um composto? 


Quando uma substância com isômeros ópticos é pre- 
parada em laboratório, o ambiente químico durante a 
síntese não costuma ser quiral. Com isso, obtêm-se quan- 
tidades iguais dos dois isômeros, e a mistura é chamada 
racêmica, Esse tipo de mistura não gira a luz polarizada 
porque os efeitos rotatórios dos dois isômeros se cance- 
tam mutuamente, 


23.5 | CORE MAGNETISMO NA 
QUÍMICA DE COORDENAÇÃO 


Os estudos das cores e das propriedades magnéticas 
dos complexos de metais de transição têm exercido papel 


importante no desenvolvimento de modelos modernos. 
para a ligação metal-ligante, Abordamos vários tipos 
de comportamento magnético dos metais de transição na 
Seção 23.1 e discutimos a interação da energia radiante 
com a matéria na Seção 6.3. Vamos examinar brevemente. 
o significado dessas duas propriedades para os comple- 
xos de metais de transição, antes de desenvolvermos um 
modelo para a ligação metal-ligante, 


COR 

Na Figura 234, vimos a faixa distinta de cores exibida 
pelos sais de fons de metais de transição e suas soluções. 
aquosas. De modo geral, a cor de um complexo depende 
da identidade do fon metálico, de seu estado de oxida- 
ção e dos ligantes coordenados ao metal. Por exemplo, a 
Figura 23.24 mostra como a cor azul-clara caracterís- 
tica do [Cu(H,0)4]* muda para o azul-escuro à medida 
que os ligantes NH substituem os ligantes HO para for- 
mar o [CUN P". 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


A constante de equilibrio da ligação da amônia ao Cufl) deve ser maior ou menor do que a da água ao Cull)? 


ICU O) Pag) 


Nag) 


Figura 23.24 A cor de um 
complexo de coordenação muda 
quando mudamos o ligante. 


(CU(NH yu 'ag) 
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Para que um composto seja colorido, este deve absor- 
ver luz na porção visível do espectro. «== (Seção 6.1) A 
absorção ocorre, porém, somente se a energia necessária. 
para mover um elétron do seu estado fundamental para um 
estado excitado corresponder à energia de alguma porção 
da luz visível, «> (Seção 6.3) Assim, as energias especí- 
ficas da radiação que uma substância absorve determina 
as cores que ela exibe. 

Quando uma amostra absorve luz visível, a cor que 
enxergamos é a soma das porções não absorvidas, que são. 
refletidas ou transmitidas pelo objeto e atingem nossos. 
olhos. (Objetos opacos refletem luz, enquanto os trans- 
parentes transmitem luz.) Se um objeto absorve todos. 
os comprimentos de onda da luz visível, nenhum atinge 
nossos olhos, e o objeto parece preto. Se não absorve luz 


visível, ele é branco, se for opaco, ou incolor, se for trans- 
parente. Se ele absorve todos os comprimentos de onda 
menos o laranja, a luz dessa tonalidade é a que a 
nossos olhos e, portanto, é a cor que enxergamos. 

Um fenômeno interessante da visão é que nós enxer- 
gamos também a cor laranja quando um objeto absorve 
apenas a porção azul da luz visível e todas as outras cores 
chegam a nossos olhos. Isso ocorre porque laranja e azul 
são cores complementares, o que significa que a remo- 
ção do azul da luz branca faz que ela pareça laranja (e a 
remoção do laranja faz que a luz pareça azul), 

As cores complementares podem ser determinadas 
pela roda de cores de um artista, que exibe cores comple- 
mentares em lados opostos (Figura 23.25). 

A quantidade de luz absorvida por uma amostra em 
função do comprimento de onda é conhecida como seu 


Figura 23.25 Duas formas de perceber a cor laranja. Um objeto pasece laranja quando reflete a kuz Laranja para o cio (imagem à esquerda) ou 
Quando transmite do alho todas as cores exceto o anal complemento do aja (na me) As cores complementares ficam frente a frente na roda de cores 


Se um aresta (à direita), 


Relacionando a cor absorvida com a cor percebida 
O fon complexo trans-[Co(NHy)sCIhl” absorve luz basicamente na região vermelha do espectro visível (a absorção mais intensa 
ocorre em 680 nm). Qual é a cor do fon complexo? 


SOLUÇÃO 

Analise Temos de relacionar a cor absorvida por um complexo 
(vermelho) com a cor observada para o complexo. 

Planeje No caso de um objeto que absorve somente uma cor 
do espectro visível, a cor que vemos será complementar à cor 
absorvida. Podemos usar a roda de cores da Figura 23.25 para 
determinar a cor complementar. 

Resolva Pela Figura 23.25, vemos que o verde é complementar 
a0 vermelho e, por isso, o complexo mostra-se verde. 
Comentário Como observado na Seção 23.2, esse complexo 
verde foi um dos que ajudaram Werner a estabelecer sua teoria 
de coordenação (Tabela 23.3). O outro isômero geométrico 
desse complexo, cis-[Co(NHs)Clz]”, absorve luz amarela e, 
consequentemente, revela-se violeta. 


Para praticar: exercicio 1 
Uma solução contendo determinado fon complexo de metal 
de transição possui o espectro de absorção mostrado a seguir. 
De qual cor você espera que seja uma solução contendo esse 
foi? (a) violeta, (b) azul. (e) verde, (d) laranja, (e) vermelho. 


40 so 600 70 
Comprimento de onda (am) 

Para praticar: exercício 2 

Determinado fon complexo de metal de transição absorve em 


695 nm. Qual a cor mais provável para esse fon: azul, amarelo, 
verde ou vermelho? 
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espectro de nbsorção. Em uma amostra transparente, o 
espectro de absorção visível pode ser determinado usando 
um espectrômeiro, como descrito no quadro Olhando 
de perto da Seção 143. O espectro de absorção do fon 
[Ti(H,0)ç]"* é mostrado na Figura 23.26. O máximo 
de absorção ocorre em 500 nm, mas o gráfico revela que a 
maior parte da luz amarela, verde e azul também é absor- 
vida. Uma vez que a amostra absorve todas essas cores, o 
que vemos é a luz vermelha e violeta não absorvida, que 
enxergamos como púrpura (classificada como uma cor 
terciária localizada entre o vermelho e o violeta na roda 
de cores). 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como esse espectro de absorção varia quando se reduz a con- 
centação de [HONG na solução? 


m 
| 


pI 


400 so 600 70 
Comprimento de onda (nm) 

Figura 23.26 A cor do [OP Una soluço contendo o ion 

70 parece rosa porgue, coma mosra seu espcno de absção vie, 


a solução não absorve a luz das rsesidades violeta e vermelha do especvo. 
Ea luz pão absorvida é a que chega acs posts cibos. 


MAGNETISMO DE COMPOSTOS 
DE COORDENAÇÃO 

Muitos complexos de metais de transição exibem 
paramagnetismo, como descrito nas seções 9.8 e 23.1. 
Em tais compostos, os fons metálicos possuem certo 
número de elétrons desemparelhados. É possível deter- 
minar de modo experimental o número de elétrons 
desemparelhados por fon metálico a partir do grau de 
paramagnetismo, e os experimentos revelam algumas 
comparações interessantes. 

Os compostos do fon complexo [Co(CN)e]” não têm 
elétrons desemparelhados, por exemplo, mas os compos- 
tos do fon [CoFç]"” têm quatro elétrons desemparelhados 
por fon metálico. Ambos os complexos têm o Co(II) 
com uma configuração eletrônica 3dº, «= (Seção 74) 
Evidentemente, existe uma diferença principal nos 
modos pelos quais os elétrons estão arranjados nesses 
dois casos. Qualquer teoria de ligação bem-sucedida 
deve explicar essa diferença; apresentaremos uma delas 
na próxima seção. 


Reflita 


Qual é a configuração eletênica para (a) átomo de Co e (b) 
ion Co”? Quantos elétrons desemparelhados cada um deles 
possui? (Veja Seção 7.4 para rever as configurações eletrônicas 
de ions) 


23.6 | TEORIA DO 
CAMPO CRISTALINO 


Os cientistas há muito identificaram que várias das 
propriedades magnéticas e das cores dos complexos de 
metais de transição estão relacionadas à presença de elé- 
trons d no cátion metálico. Nesta seção, vamos analisar 
“um modelo da ligação nos complexos de metal de tran- 
sição, chamado teoria do campo cristalino, que explica 
muitas das propriedades observadas nessas substânci 
Visto que as previsões da teoria do campo cristalino são. 
essencialmente as mesmas que as obtidas com teorias do 
orbital molecular mais avançadas, a teoria do campo cris- 
talino é um excelente ponto de partida para examinar a 
estrutura eletrônica de compostos de coordenação. 

A atração de um ligante a um fon metálico é essen- 
cialmente uma interação ácido-base de Lewis em que a 
base — isto é, o ligante — doa um par de elétrons a um 
orbital vazio no fon metálico (Figura 23.27). Grande 
parte da interação atrativa entre o fon metálico e os ligan- 
tes se deve, contudo, às forças eletrostáticas entre a carga 


* O nome campo cristalino surgiu porque a teoria foi desenvolvida inicialmente para explicar as propriedades de materiais cristalinos sólidos, 
como o nbi, Entretanto, o mesmo modelo teórico aplica-se a complexos em solução, 
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EEN 
o] O 
Tigin t31 Forsaga de Bago meg 
O ligante atua como uma base de Lewis ao doar seu par de 


eltrons não ligante a um orbita vazio no ion meti A ligação 
restante é fortemente poiar com algm caráter consente. 


Um ligante iônico, como CI ou SCN", sofre a habitual 
atração cátion-Anion. Quando o ligante é neutro, como 
no caso de HO ou NHg, os lados negativos dessas molé- 
culas polares, que contêm um par de elétrons não com- 
partilhados, estão direcionados para o fon metálico. Nesse. 
caso, a interação atrativa é do tipo fon-dipolo. == (Seção 
11.2) Em qualquer dos casos, os ligantes são atraídos for- 
temente na direção do fon metálico. Por causa da atração 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


eletrostática metal-ligante, a energia do complexo é mais 
baixa do que a energia combinada do fon metálico e dos 
ligantes separados. 

Embora o fon metálico seja atraído pelos elétrons nos 
ligamtes, os elétrons d no fon metálico são repelidos pelos 
ligantes. Vamos examinar esse efeito em detalhes, espe- 
cialmente no caso em que os ligantes formam um arranjo 
octaédrico ao redor do fon metálico, que tem número de 
coordenação 6. 

Na teoria do campo cristalino, analisaremos os ligan- 
tes como cargas pontuais negativas que repelem os elétrons. 
carregados negativamente nos orbitais d do fon metálico, 
O diagrama de energia da Figura 23.28 mostra como 
essas cargas pontuais dos ligantes afetam as energias dos. 
orbitais d. Em primeiro lugar, supomos que o complexo 
tenha todas as cargas pontuais uniformemente distribuídas. 
na superfície de uma esfera centrada no fon metálico. A 
energia média dos orbitais d do íon metálico aumenta com 


Quais orbitais d têm lóbulos que apontam diretamente para os ligantes em um campo cristalino octatdrico? 


DO conjunto de orbitais e 
(| a] 
O00 a 
f j boamasio >, 
} maisligames `OH YO} conjunto de orbitais, 
O j EE imamo linda 
É simetria esférica) cristalino 
20000 anaa 
fon metálico livre 


day 


beg 


Figura 23.28 fá E L EEEE P AT 


um campo cristalino octaédrico. 
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a presença dessa esfera uniformemente carregada. Conse- 
quentemente, as energias dos cinco orbitais d aumentam. 
na mesma proporção. 

Todavia, essa descrição de energia é apenas uma pri- 
meira aproximação porque os ligantes não apresentam 
distribuição uniforme sobre uma superfície esférica e, por 
conseguinte, não se aproximam do fon metálico igualmente 
em todas as direções. Em vez disso, vemos os seis ligantes. 
aproximando-se ao longo dos cixos x, y= é zs, como mos- 
trado à direita na Figura 23.28. Esse arranjo dos ligantes é 
chamado de campo cristalino octaédrico. Como os orbitais 
d no fon metálico exibem diferentes orientações e formas, 
nem todos sentem a mesma repulsão por parte dos ligantes. 
e, portanto, nem todos têm a mesma energia sob a influência 
de um campo cristalino octaédrico. Para perceber o porquê, 
devemos analisar as formas dos orbitais de como seus lóba- 
Jos se orientam em relação aos ligantes. 

A Figura 23.28 mostra que os orbitais da e di2.,2 
têm os lóbulos direcionados ao longo dos eixos x», y- € = 
apontando na direção das cargas pontuais, enquanto os 
orbitais dg diz € dyz têm os Ióbulos direcionados entre os 
eixose, portanto, não apontam diretamente para as cargas. 
O resultado dessa diferença de orientação — os Kbulos 
de3.,3 e d3 apontam diretamente para as cargas dos ligan- 
tes, mas os lóbulos doy, di: € de não — é que a energia dos 
orbitais diz. ,2 e d2 é maior do que a energia dos orbitais 
dop diz € dy, Essa diferença de energia é representada 
pelas quadrículas vermelhas no diagrama de energia da 
Figura 23.28. 

Pode parecer que a energia do orbital d,2.,2 deva ser 
diferente daquela do orbital d;2 porque d,2.,2 tem quatro 
Ióbulos que apontam para os ligantes e d;2 tem apenas dois 
lóbulos nessa condição. No entanto, o orbital d;2 tem, sim. 
densidade de elétrons no plano xy, representado pelo anel 
que circunda o ponto onde os dois lóbulos se encontram. 
Cálculos mais avançados mostram que os dois orbitais 
têm realmente a mesma energia na presença do campo 
cristalino octaédrico. 

Como os lóbulos apontam diretamente para as car- 
gas negativas dos ligantes, os elétrons nos orbitais d;2 e 
dez. ,2 do fon metálico são repelidos mais fortemente do 
que os orbitais day, du: € dye- Disso decorre a separação 
de energia mostrada na Figura 23.28, Os três orbitais d 
com menor energia são denominados conjunto de orbitais 
ta, e os dois orbitais de maior energia são denominados. 
conjunto de orbitais e.* A diferença de energia A entre os 
dois conjuntos costuma ser designada como energia de 
desdobramento do campo cristalino. 

A teoria do campo cristalino ajuda a explicar as cores 
observadas nos complexos de metais de transição. A dife- 
rença de energia A entre os conjuntos e e tz dos orbitais d 
é da mesma ordem de grandeza da energia de um fóton de 
luz visível É, portanto, possível um complexo de metal de 
transição absorver luz visível, que excita um eléiron dos 


orbitais d com menor energia para os orbitais d com maior 
energia. No [Ti(H;0)]”, por exemplo, o fon Ti(IN) tem 
configuração eletrônica [Arf3d!. (Lembre-se de que, de 
acordo com a Seção 74, ao determinar as configurações. 
eletrônicas dos fons de metais de transição, removemos 
primeiro os elétrons s). Ti) é dessa forma, chamado íon 
d’. No estado fundamental do [Ti(H;O)g]”, o único elé- 
tron 3d localiza-se em um orbital no conjunto tą (Figura 
23.29). A absorção de luz com um comprimento de onda 
de 495 nm excita esse elétron até um orbital no conjunto e, 
gerando o espectro de absorção mostrado na Figura 23.26. 
Como essa transição envolve a excitação de um elétron de 
um conjunto de orbitais d para outro, nós a chamamos de 
transição d-d. Como observado anteriormente, a absorção. 
da radiação visível que produz essa transição d-d faz com 
que o fon [Ti(H20)6]"* se mostre púrpura, 


Reflita 
Por que os compostos de TIV) são incolores? 


A magnitude da energia de desdobramento do campo 
cristalino e, por conseguinte, da cor de um complexo 
“depende tanto do metal quanto dos ligantes, Por exemplo, 
vimos na Figura 23.4 que a cor dos complexos [M(H,0) ig 
Varis dla roi piranha, do o foa matático é 

verde para o Ni?”, a azul-claro para o Cu?*, Se zaii 
gi no fon INIH ON} a cor também vai mudar, 
O [Ni(NH)s}?* € violeta azulado, enquanto o [Ni(en)]?* é 
púrpura (Figura 23.30). Em uma classificação denomi- 
nada série espectroquímica, os ligantes são dispostos por 
“ordem de capacidade de aumentar a energia de desdobra- 
mento, como nesta lista abreviada: 


— aumentado A — 
cr<r<HO<NH<e< 
< NO; (ligado pelo N) < CN” 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Como calcular a diferença de energia entre os orbitais ty e e 
deste diagrama? 


f pag 
m o 


Figura 23.29 A transição d-d no [TIHO] é 
produzida pela absorção da luz de 495 nm. 


* Os rótulos 1y para os orbitais dd € dye € € para os orbitais de 3,3 decorem da aplicação de um ramo da matemática chamado teoria de 
arupo para a teoria do campo crtana. A teoria de grupo pode set ada para analisar os efeito da umetna nas propriedades moleculare 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se você fosse usar um ligante L que fosse um ligante de campo mais forte do que a etlenodiamina, que cor se esperaria que tivesse 


o ion complexo [Nils]?"? 


UI. 


f a 


M, — 


INIH, O)?" 


Absorção máxima Absorção máxima 


m. +. 
R a 
TE, rm, 
momp” Ni” 

PA 
Pope 


novisível=720nm no visível=S70nm 


Figura 23.30 Efeito do ligante no desdobramento do campo cristalino. Quarto 
mao a força do campo cristalino do gante, maior a devenga de enegia A entre os conjuntos 
fa e e dos cas do bon meto isso desloca o comprimento de onda do máximo de abiorço 


para valores menores. 


A magnitude de 4 aumenta em um fator de aproxi- 
madamente dois da ponta esquerda para a ponta da direita 
da sério espectroquímica. Os ligantes que se localizam no. 
lado mais baixo de A da série espectroquímica são chama- 
dos ligantes de campo fraco; os localizados no lado mais. 
alto de A são os ligantes de campo forte. 

Vamos analisar melhor as cores e o desdobramento do 
campo cristalino à medida que variamos o ligante na série 
de complexos Ni?* discutidos anteriormente. Em virtude 
de o átomo de Ni ter configuração eletrônica [Ar]34"4, 
Ni?* tem a configuração [Ar]3d" e, portanto, é um fon d”. 
O conjunto dos orbitais ty contém seis elétrons, dois em 
cada orbital, enquanto os dois últimos elétrons entram no 
conjunto de orbitais e. Em conformidade com a regra de 
Hund, cada orbital e tem um elétron e ambos os elétrons 
têm o mesmo spin. =>> (Seção 6.8) 

À medida que o ligante varia de H,O para NH; e 
para etilenodiamina, a série espectroquímica nos diz que 
o campo cristalino, A, exercido pelos seis ligantes deve 
aumentar. Quando há mais de um elétron nos orbitais d, 
as interações entre os elétrons tornam os espectros de 


1176 nm e o pico de UV em 388 nm. 


absorção mais complexos do que aquele apresentado para 
ITKCH:0)6}”* na Figura 23.26, o que complica a tarefa de 
relacionar as variações em 4 com a cor. Com fons d como 
Ni?”, são observados três picos nos espectros de absorção. 
Felizmente, para complexos de Ni?* podemos simplificar 
a análise porque apenas um dos picos cai na região vist- 
vel do espectro.* Visto que separação de energia A está 
aumentando, o comprimento de onda do pico de absorção 
deve mudar para um comprimento de onda mais curto. 
= (Seção 6.3) No caso do [Ni(H0)s}*, o pico de absor- 
ção na região visível do espectro atinge um máximo pró- 
ximo de 720 nm, na região vermelha do espectro. Então, 
o fon complexo assume a cor complementar — o verde. 
Para [Ni(NHs)el”, o pico de absorção atinge o máximo 
em 570 nm perto do limite entre laranja e amarelo, A cor 
resultante do fon complexo é uma mistura das cores com- 
plementares — azul e violeta. Por fim, para o [Ni(en)s]?*, 
o pico se desloca para um comprimento de onda ainda 
mais curto, em 540 nm, situado perto do limite entre o 
verde e o amarelo. A cor púrpura resultante é uma mistura 


das cores complementares vermelho e violeta. 


Os outros dois picos caem nas regiões infravermelho (IV) e ultravioleta (UV) do espectro. Para [Ni(H;03 1", o pico de IV é encontrado em 
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CONFIGURAÇÕES ELETRÔNICAS EM 
COMPLEXOS OCTAÉDRICOS 

A teoria do campo cristalino também ajuda a enten- 
der as propriedades magnéticas e outras propriedades 
químicas importantes dos fons de metais de transição. 
Com base na regra de Hund, supomos que os elétrons 
sempre ocupem primeiro os orbitais vazios de menor 
energia e que ocupem um conjunto de orbitais degene- 
rados (mesma energia), um de cada vez, com seus spins 
paralelos, o (Seção 6.8) Assim, se temos um complexo 
octaédrico d!, d? ou d’, os elétrons entram no conjunto 
de orbitais 1 de menor energia, com seus spins paralelos. 
Quando um quarto elétron deve ser adicionado, temos 
as duas possibilidades mostradas na Figura 23.31: o 
elétron pode entrar em um orbital e, onde ele será o único 
elétron ocupando o orbital, ou tornar-se o segundo elétron 
ocupando um orbital 13. Uma vez que a diferença de ener- 
gia entre os conjuntos 1; e e é exatamente igual à energia 
de desdobramento A, o gasto de energia para ocupar um 
orbital e em vez de um orbital r} também é igual a A. 
Assim, a meta de preencher primeiro os orbitais com a 
menor energia disponível é atingida colocando-se o clé- 
tron em um orbital tp. 

Entretanto, existe uma consequência em se fazer isso, 
pois o elétron deve ser emparelhado com um outro elétron 
que já ocupa o orbital. A diferença entre a energia neces- 
sária para emparelhar um clétron em um orbital ocupado 
e a energia necessária para colocá-lo em um orbital vazio 
é chamada energia de emparelhamento de spin. Essa 
energia se origina do fato de que a repulsão eletrostática 
entre dois elétrons que compartilham um orbital (e, por- 
tanto, devem ter spins opostos) é maior do que a repulsão 
entre dois elétrons que ocupam orbitais diferentes com 
spins paralelos. 


Nos complexos de coordenação, a natureza dos ligan- 
tese a carga do fon metálico normalmente desempenham 
papel importante na determinação de qual dos arranjos de 
dois elétrons mostrados na Figura 23.31 será usado. Tanto 
no fon [CoFg]”” quanto no íon [Co(CN)g)]"”, os ligantes 
têm carga 1-. Entretanto, o fon F” está na extremidade 
inferior da série espectroquímica, logo, é um ligante de 
campo fraco. O fon CN” está na extremidade superior da 
série espectroquímica, logo, é um ligante de campo forte, 
o que significa que ele produz uma diferença de energia. 
A maior que o fon FT. Os desdobramentos nas energias 
dos orbitais d nesses dois complexos são comparados na 
Figura 23.32. 

O fon metálico cobato(I) tem a configuração eletró- 
nica [Ar)34, de modo que ambos os complexos na Figura 
23.32 são d“. Vamos imaginar que adicionamos esses seis 
elétrons, um de cada vez, aos orbitais d do fon [CoFg]”. 
Os três primeiros entram nos orbitais 1 de mais baixa 
energia com seus spins paralelos. O quarto elétron poderia 
se emparelhar em um dos orbitais ta, Entretanto, o fon 
F- é um ligante de campo fraco, de modo que é pequena 
a diferença de energia A entre o conjunto 13 € o conjunto 
e, Nesse caso, o arranjo no qual o quarto elétron ocupa. 
um dos orbitais e é o mais estável. Com base no mesmo 
argumento sobre energia, o quinto elétron entra no outro 
orbital e. Com todos os cinco orbitais semipreenchidos, o 
sexto elétron deve ser emparelhado, e a energia necessária. 
para colocar esse sexto elétron em um orbital t> é menor 
do que a energia necessária para colocá-lo em um orbital 
e. Isso resulta em uma configuração eletrônica com quatro 
elétrons tz e dois elétrons e. 

A Figura 23.32 mostra que a energia de desdobra- 
mento do campo cristalino A é muito maior no complexo 
[Co(CN)6]". Nesse caso, a energia de emparelhamento 
de spin é menor que A, de modo que o arranjo de menor 
energia será o com seis elétrons emparelhados nos orbi- 
tais ty. 


n 


Figara 23.31 Duas possibilidades 
ao se adicionar um quarto elétron 


lin a um complexo octatdrico d?. Seo 
arto elétron ocupará um orbital a ou 


motta e depender das magnitudes 


lng. 


retas da energia de desdobramento 
EB) o campo cristo e da energia de 
ergsreBameno despir 
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A menor que enera | [ A maior que energia 
ce emparelhamento | | de empareihamento 
de spas; elétrons despesas ty 
ocupam isoladamente | | são preenchidos 
cada orbital amos | | com elétrons antes 
do emparehamento | | da ocupação dos 
nos orbitais tz. ortas e. 


Haa 


ac. E 
per 


Lol 


m 


ICACNK P- 
Complexo de 

apin baixo 
Figura 23.32 Complexos de spin alto e spin baixo. O lon de san 
ato [Co tem um ligante de campo fraco e, portanto, um valor pequeno 
Se A. O ion de spin baixo [Co(CNI!” tem um ligante de campo forte e, 
portanta um valor grande de à 


O complexo [CoFs]"” é um complexo de spin alto, 
isto é, os elétrons estão ordenados de forma que perma- 
necem desemparelhados tanto quanto possível. O fon 
(CCN), por outro lado, é um complexo de spin baixo, 


isto é os elétrons estão ordenados de forma que permane- 
“cem emparelhados tanto quanto possível enquanto ainda 
seguem a regra de Hund. Essas duas configurações ele- 
trônicas podem ser facilmente observadas ao se medirem 
as propriedades magnéticas dos complexos. Experimentos 
demonstram que o [CoFgf”” tem quatro elétrons desem- 
parelhados enquanto o [Co(CN)g]"” não tem nenhum. O 
espectro de absorção também mostra picos corresponden- 
tes a diferentes valores de A nesses dois complexos. 


Reflita 


Em complexos octaédricos, para quais configurações dos eé- 
tons d é possivel ter arranjos de spin alto e de spin baixo com 
ferentes números de elétrons desemparelhados? 


Nos fons de metais de transição dos períodos $ e 6 
(que têm elétrons de valência 4d e 54), os orbitais d são 
maiores do que nos fons do período 4 (que têm apenas 
elétrons 34). Assim, os fons dos períodos $ e 6 intera- 
gem mais fortemente com os ligantes, resultando em um 
maior desdobramento de campo cristalino, Consequen- 
temente, os fons metálicos nesses períodos são invaria- 
velmente de spin baixo quando na presença de um campo 
cristalino octadrico. 


A sério espectroquímica, o desdobramento de campo cristalino e o magnetismo 
O composto hexaminocobalto( III) é diamagnético e de cor laranja com um único pico de absorção no seu espectro de absorção 
visível. (a) Qual é a configuração eletrônica do fon cobalto(HHI)? (b) [Co(NH Jal"! é um complexo de spin alto ou um complexo 
“de spin baixo? () Estime o comprimento de onda no qual se pode esperar que a absorção da luz atinja seu máximo. (d) Que cor 


e comportamento magnético seria possível prever para o fon complexo (Co(en); 


SOLUÇÃO 

Analise Temos a cor e o comportamento magnético de um 
“complexo octasdrico de Co com estado de oxidação +3. Deve- 
mos usar essas informações para determinar sua configuração. 
eletrônica, estado de spin (baixo ou alto) e a cor da luz absor- 
vida. No item (0), devemos usar a série espectruquímica para 
determinar como suas propriedades vão variar se o ligante 
NH for substituído pelo etilenodiamino (en). 

Planeje (a) A partir do número de oxidação e da tabela perió- 
dica, podemos determinar o número de elétrons de valência 
para Co(II) e, com base nisso, determinar a configuração 
eletrônica. (b) O comportamento magnético pode servir para 
determinar se esse composto é um complexo de spin baixo 
“ou alto. (c) Uma vez que há um único pico no espectro de 
absorção visível, a cor do composto deve ser complementar 
à cor da luz que é absorvida mais fortemente. (d) O etileno- 
Siamino é um ligante de campo mais forte do que NH). por 
isso, esperamos um A maior para o [Co(en)y|"* do que para 
O [CONH P". 


Resolva (a) Co tem configuração eletrônica de [Arj4s?347 € 
Co% possui três elétrons a menos do que Co. Visto que os fons 
“e metais de transição sempre perdem seus elétrons de valèn- 
ia s, a configuração eletrônica de Co” € (Ard, 

C) Há seis léirons de valência nos orbitais d. O preenchi- 
mento dos orbitais 13 e e para complexos tanto de spin alo 
quanto de spin baixo é mostrado a segui. Como o composto é 
diamagnético, sabemos que todos os elétrons devem ser empa- 
relhados, o que nos permite dizer que o [Co(NHs)]'* é um 
complexo de spin baixo. 


zam til. 


up 
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(6) Sabemos que o composto é laranja e que tem um único 
pico de absorção na região visível do espectro. O composto 
deve, portanto, absorver a cor complementar do laranja, que 
é azul. À região azul do espectro varia de aproximadamente 
430 490 nm. Podemos estimar que o fon complexo absorve 
em algum ponto no meio da região do azul, perto de 460 nm. 
(8) Pela sério de espectroguímica, o etilenodiamino é um 
ligante de campo mais forte doque a amônia. Assim, espera-se 
maior à para [Cofen)y*, Visto que o valor de à já era maior 
que a energia de emparlhamento de spin para o [Co(NH p). 
esperamos que o [Co(en)s)"” também seja um complexo de 
spin baixo, com uma configuração d, de modo que este tam- 
bém será diamagnético. O comprimento de onda em que o 
“complexo absorve luz vai se deslocar para uma energia maior. 


Se supormos um deslocamento no máximo de absorção de 
azul para violeta, a cor do complexo será amarela, 


Para praticar: exercício 1 

Qual dos seguintes fons complexos oetaédricos terá o menor 
némero de elétrons desemparelhados? (a) [Cr(HsOJe |”, 
[VELO (O (FER) [RbCl (0) [NICE 
Para praticar: exercício 2 

Consulte as cores dos complexos de Co" com amônia dados 
ma Tabela 23.3, Com base na variação de cor, pode-se espe- 
rar que [Co(NH)sCI)?* tenha um À maior ou menor do que 
o [Co(NHy)]™"? Essa previsão está de acordo com a série 
especiroquímica? 


COMPLEXOS TETRAÉDRICOS E 
QUADRÁTICOS PLANOS 

Até aqui, analisamos a teoria do campo cristalino ape- 
nas para complexos com geometria octaédrica. Quando 
existem apenas quatro ligantes em um complexo, a geo- 
metria costuma ser tetraédrica, exceto no caso especial dos 
fons metálicos com configuração eletrônica d", que abor- 
daremos em breve, 

O desdobramento do campo cristalino dos orbitais 
d em complexos tetraáricos difere daquele dos com- 
plexos octaédricos. Quatro ligantes equivalentes podem 
interagir com um fon metálico central de modo mais 
eficiente pela aproximação ao longo dos vértices de um 
tetraedro, Nessa geometria, os lóbulos dos dois orbitais. 
e apontam para as arestas do tetraedro, exatamente entre 
os ligantes (Figura 23.33), Essa orientação mantém 
d;2-y2 e dez o mais distante possível das cargas pontuais 
do ligante, Por conseguinte, esses dois orbitais d sofrem 
menos repulsão dos ligantes e permanecem com energia 
mais baixa do que os outros três orbitais d. Os três orbitais tz 
não apontam diretamente para as cargas pontuais do ligante, 


mas se aproximam mais dos ligantes do que o conjunto e; 
por isso, sentem mais repulsão e têm maior energia. Como 
“vemos na Figura 23.33, o desdobramento dos orbitais d em 
uma geometria tetraédrica é o oposto do que observamos. 
na geometria octaéárica, ou seja, os orbitais e agora estão 
abaixo dos orbitais 13. A energia de desdobramento do 
campo cristalino A é muito menor para complexos tetraédri- 
cos do que para os respectivos octaédricos, porque, por um 
lado, há menos cargas pontuais na geometria tetraédrica e, 
por outro, nenhum conjunto de orbitais tem lóbalos aponta- 
dos diretamente para as cargas pontuais do ligante. Os cál- 
culos mostram que para o mesmo fon metálico e o mesmo 
conjunto de ligantes, A para um complexo tetraćdrico é cerca 
de quatro nonos do desdobramento para o complexo octaé- 
árico. Por essa razão, todos os complexos tetraédricos são 
de spin alo; a energia de desdobramento do campo crista- 
Tino nunca é grande o suficiente para superar as energias de 
emparelhamento de spin. 

Em um complexo quadrático plano, quatro ligantes 
são ordenados ao redor do fon metálico de modo que 
as cinco espécies, ligantes e fon metálico, estejam no 
plano xy. Os níveis de energia resultantes dos orbitais d 


do-p 

Figura 23.33 Energias dos orbitais d em um campo cristalino tetratdrico. O desdobramento dos cojatos de ota te é invertido en resco 
do desdobramento associado a um amo cao tab A energ de Cesdtamerto do campo artain A E muto menor do que em um Campo 
cosa otédrc, 
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são ilustrados na Figura 23.34. Observe em especial 
que o orbital d,2 tem energia consideravelmente mais 
baixa que o orbital d,2.,2. Para entender por que isso 
acontece, lembre-se de que em um campo octaédrico 
na Figura 23.28 o orbital d.2 do íon metálico interage 
comos ligantes posicionados acima e abaixo do plano xy. 
Não há ligantes nessas duas posições em um complexo 
quadrático plano, o que significa que o orbital d,2 sofre 
menos repulsão e, assim, permanece em um estado mais 
estável, de menor energia. 

Os complexos quadráticos planos são característicos 
de fons metálicos com configuração eletrônica d”. São 
quase sempre de spin baixo, isto é, os oito elétrons estão 
com spin emparelhados para formar um complexo dia- 
magnético, Esse emparelhamento deixa o orbital d,2-,2 
vazio, Tal arranjo eletrônico é muito comum entre os íons 
de metais mais pesados, como Pa?*, PE*, Ir" e Au”. 


Reflita 


Por que em um complexo quadrático plana, os orbitais ds € de 
têm menor energia do que o orbital dy? 


TO RESOLVIDO 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Para qual orbital d (pode haver mais de um) os lóbulos apon- 
tam diretamente para os ligantes em um campo cristalino qua- 
drático plano? 


Ido 


dada 


Quadrático plano 


Figura 23.34 Energias dos orbitais d 
em um campo cristalino quadrático plano. 


Ocupando orbitais d em complexos tetraédricos e quadráticos planos 
Os complexos de níquel) em que o número de coordenação do metal € 4 exibem geometria tanto ttradrica quanto quadrática 
plana. (NICLP é paramagnéio, enquanto [NHCN) € diamagnético. Um desses complexos é quadrático plano e, o outro, tetra- 
úrico. Use os diagramas de desdobramento do campo cristalino apresentados aqui para determinar a peometria de cada complexo. 


SOLUÇÃO 

Analise Temos dois complexos com Ni?” e suas propriedades 
magnéticas. Temos também duas possibilidades de geometria 
molecular e devemos usar os diagramas de desdobramento do 
campo cristalino dados no livro para determinar a geometria 
de cada complexo. 

Planeje Precisamos determinar o número de elétrons dem Ni?* 
e usar a Figura 2333 para o complexo tetraédrico e a Figura 
2334 para complexo quadrático plano. 

Resolva O níquel) tem a configuração eletrônica [Ar 
Complexos tetraédicos são sempre de spin alo, enquanto os 
complexos quadráticos planos são sempre de spin baixo. Assim. 
a ocupação dos elétrons d nas duas geometrias é 


[ns 
mg 
ta (by be do) [TT] da 


Di 
Quadrática plana 


E da- do) 


dez de 


O complexo tetraédrico tem dois elétrons desemparelhados, e 
o quadrático plano não tem nenhum. Sabemos pela Seção 231 
que o complexo tetraédrico deve ser paramagnético enquanto 
o quadrático plano, diamagnético. Portanto, [NiC]? é tetra- 
édrico, e [NH(CN)aP” é quadrático plano. 

Comentário O níquel) forma complexos octatdricos com. 
mais frequência do que os quadráticos planos, enquanto os 
metais dos períodos Sc 6 tendem a favorece a coordenação 
quadrática plana. 

Para praticar; exercício | 

Quantos elétrons desemparelhados podemos prever para o fon 
tetradárico [MnCl]? =? (a) 1, (b) 2, (e) 3, (d) 4, (e) 5. 

Sen potia 
Existe algum complexo tetraćdrico diamagnético que tenha 
fons de metais de transição com orbitais d parcialmente preen- 
‘chidos? Em caso afirmativo. qual contagem de elétrons leva 
ao diamagnetismo? 
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A teoria do campo cristalino fornece uma base para 
explicar muitas observações além das que abordamos aqui. 
Essa teoria se baseia nas interações eletrostáticas entre 
íons e átomos, o que essencialmente implicam ligações. 
iônicas, Entretanto, muitas linhas de evidências mostram 
que a ligação nos complexos deve ter um certo caráter de 
covalência. Deste modo, a teoria do orbital molecular => 


E 


Nas aulas de laboratório de sua disciplina, você provavelmente 
tem visto muitos compostos coloridos de metais de transição 
inclusive aqueles mostrados na Figura 23.35, Muitos deses 
compostos exibem cor por conta das transições d-d. Entretanto, 
existem alguns complexos de metais de transição coloridos, 
como o fon permanganato violeta (MaOs) e o fon cromato 
amarelo (CrO,?) que têm suas cores resultantes de um tipo 
bastante diferente de excitação envolvendo os orbitais d. 

O íon permanganato absorve fortemente a luz visível, com 
absorção máxima em 565 nm. Visto que o violeta é a cor 


o) 


ANDO DE PERTO 


Figura 23.35 As cores dos podem surgir de transições 
de transferência de carga. KAO e KCrO, são coloridos em vrtude 
as transições de Iansfetênia de carga ante -metl nos seus ás. O 
Arion perclorato em KCIO não tem orbitas ocupado, e sua anão de 
transferência de carga tem energa mas elevada, coresponderte à aicnção 
“tralea; por isso, parece banco 


ANSFERÊNCIA DE 


(seções 97 e 9.8) também pode ser usada para descrever 
a ligação nos complexos, embora a aplicação da teoria do 
orbital molecular aos compostos de coordenação esteja 
fora do objetivo de nossa abordagem. O modelo do campo 
cristalino, apesar de não ser inteiramente exato em todos 
os detalhes, fornece uma descrição inicial adequada e útil 
da estrutura eletrônica dos complexos. 


“complementar do amarelo, essa absorção forte na porção ama- 
rela do espectro visível é responsável pela aparência violeta dos 
sais e das soluções do fon. O que acontece durante essa absor- 
ção de luz? O fon MnO,” é um complexo de Mn(VII), que tem 
configuração eletrônica d’. Como tal, a absorção no complexo 
não pode ser por causa de uma transição d-d pois não existem 
eléirons d para excitar! Entretanto, isso não significa que os. 
orbitais d não estejam envolvidos na transição. À excitação no 
fon MnO” deve-se a uma transição de transferência de carga, 
em que um elétron de um dos igamtes oxigênio é excitado para 
um orbital d vazio no fon Ma(VIN) (Figura 23.36). Emessên- 
cia, um elétron é transferido de um ligante para o metal, de 
modo que essa transição é chamada transferência de carga do 
ligante para o metal (TCLM). 

Uma transição TCLM também é responsável pela cor do CrO,™, 
que é um complexo d’ de Cr(VI). 

A Figura 23.35 também mostra um sal do fon perclorato (CIO, ). 
Como MnOy, CIO, é tetraćdrico e tem seu átomo central em 
estado de oxidação +7. Contudo, uma vez que o átomo de CI não 
tem orbitais d de baixa energia, excitar um elétron requer um 
fóton mais energético do que para MnO”. A primeira absorção 
para o CIO, ocorre na região ultravioleta do espectro, assim 
toda a luz visível é transmitida eo sal fica branco. 

Outros complexos exibem excitações de transferência de carga 
nas quais um elétron do tomo metálico é excitado para um orbi- 
tal vazio em um ligante. Uma excitação desse tipo é chamada. 
transferência de carga do metal para o ligante (TCM). 
Normalmente, as transições de transferência de carga são mais 
intensas que as d-d. Muitos pigmentos contendo metal usados 
para tintas a óleo, como o amarelo cádmio (CAS), o amarelo 
cromo (PbCTO,) e o ocre vermelho (Fez0;), têm cores intensas. 
por conta das transições de transferência de carga. 

Exercleios relacionados: 23.82, 23.83 
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a 
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) EXERCÍCIO RESOLVIDO INTEGR, 


Unindo conceitos 

O fon oxalato tem a estrutura de Lewis mostrada na Tabela 23.4. (a) Mostre a geometria do complexo formado quando o oxalato 
se coordena ao cobalto(ll), formando [Co(C:0,MH:O)]- (b) Escreva a fórmula para o sal formado obtido pela coordenação de 
trés íons oxalato ao Co(II), supondo que o conirafon para o balanceamento de cargas seja Na”. (€) Desenhe todos os isômeros 
geométricas possíveis para o complexo de cobalto formado no item (b). Algum desses isômeros é quiral? Justifique sua resposta. 
(a) A constante de formação do complexo de cobalio(I) obtido pela coordenação de três ânions oxalato, como no item (b), é 
50X 10º, a constante de formação do complexo de cobalto(I) com três moléculas de orto-fenantrolina (Tabela 234) 9x 10º, 
A partir desses resultados, que conclusões podem ser tiradas a respeito das propriedades relativas da basicidade de Lewis dos 
dois ligantes frente ao cobalto(II (e) Usando a abordagem descrita No Exercício resolvido 17.14, calcule a concentração do fon 


livre Co(II) aquoso em uma solução contendo ini 


ilmente 0,040 M de fon oxalato (aq) e 0,0010 M de Co?" (aq), 


SOLUÇÃO 


(a) O complexo formado pela coordenação de um fon oxalato é octaéárico: 


(b) Como o fon oxalato 
um complexo com três ânions oxalato e um fon Co?" é 
4º. Portanto, o composto de coordenação tem fórmula 


NafCo(C,00)]. 
| | 


(4) O ligante orto-fenantrolina é bidentado, como o ligante 
oxalato, de modo que ambos exibem o efeito quelato. Portanto, 
podemos concluir que, em relação ao Co?”, a orto-fenantrolina 
é uma base de Lewis mais forte que o oxalato. Essa conclusão é 
coerente com o que aprendemos sobre bases na Seção 167, ou 
seja que as bases de nitrogênio costumam ser mais fortes que as. 
de oxigênio. (Lembre-se por exemplo, de que NH é uma base 
mais forte que H20) 

(© O equilíbrio que devemos considerar envolve três mols de 
fon oxalato (representado como Ox). 


Ca) + 30 lag) = [C01] tag) 


(e) Existe apenas um isômero geométrico. Entretanto, o com- 
plexo é quiral, da mesma maneira que o complexo [Cofen)}?* 
(Figura 23.22. Essas duas imagens especulares não são super- 
poníveis, logo existem dois enantiômeros: 


va 


A expressão da constante de formação é: 


y- leon] 

1e joe 
“Como Kyé muito grande, podemos supor que basicamente todo 
© Co?" seja convertido em complexo de oxalato. Sob essa supo- 
sição, a concentração final de [Co(On)]"” € 00010 M e a do 
fon oxalato é [Ox] = (0,040) — 30,0010) = 0,037 M (três fons 
On?” reagem com cada fon Co?) Então, temos: 


[05] = xM, [01] = 0037M. [[Co(08))"-] = 0,0010M 
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Inserindo esses valores na expressão da constante de equilf- 
brio, temos: 


Resolvendo para x, obtemos 4X 107? M. A partir disso, pode- 
mos ver que o oxalato complexou totalmente, deixando apenas 
uma fração mínima de Co” presente na solução. 


RESUMO DO CAPITULO E TERMOS-CHAVE 


METAIS DE TRANSIÇÃO (SEÇÃO 23.1) Os elementos mets- 
licos são extraídos de minerals, que são substâncias inorgâicas 
sólidas encontradas na natureza. A metalurgia é a ciência ea tec- 
nologia de extrair metais da terra e processá-los para outros usos. 
Os metais de transição são caracterizados pelo preenchimento 
incompleto dos orbitais d. A presença dos elétrons d nos elemen- 
tos de transição leva a estados de oxidação múltiplos. À medida 
que prosseguimos por determinada série de metais de transição, 
a atração entre o núcleo e os elétrons de valência aumenta mais 
acentuadamente para os elétrons d do que para os elétrons s: Como 
resultado, os elementos de transição mais avançados em cento perí- 
cod tendem a adotar estados de oxidação mais baixos. 

Os raios atômico e nico dos metais de transição do período 
5 são maiores do que os dos metais do perfodo 4. Os metais 
de transição dos períodos 5 e 6 têm raios atômico e iônico 
comparáveis e também se assemelham em outras propriedades. 
Essa semelhança se deve à contração lantanídica 

A presença de ltrons desemparelhados nos orbitais de valência 
Jeva a um comportamento magnético interessante nos metais de 
transição e seus compostos. Em substâncias ferromagnéticas, 
ferrimagnéticas  antiferromagnéticas, os spins dos elétrons 
desemparelhados nos átomos em um sólido são afetados pelos 
spins dos tomos vizinhos. Em uma substância feromagné- 
tica, os spins apontam na mesma direção. Em uma substância 
antiferromagnéica, ox spins apontam em sentidos opostos e se 
cancelam, im uma substância ferrimagnética, os spins apontam 
em sentidos opostos, mas não se cancelam completamente. As 
Substâncias ferromagnéticas e ferrimagnéicas são usadas para 
se obter lim permanentes. 


COMPLEXOS DE METAIS DE TRANSIÇÃO (SEÇÃO 23.2) 
Os compostos de coordenação são substâncias que contêm com- 
plexos metálicos; os complexos metálicos têm fons metálicos 
Jigados a vários Anions ou moléculas conhecidas como ligantes O 
fon metálico e seus ligantes constituem a esfera de coordenação. 
do complexo. O número de átomos doadores ligados ao fon meté- 
lico é o número de coordenação do fon metálico, Os números de 
coordenação mais comuns são 4 e 6: as geometrias de coordenação 
mais comuns são tetraćdrica, quadrática plana e octaćdrica. 
LIGANTES MAIS COMUNS NA QUÍMICA DE COORDE- 
NAÇÃO (SEÇÃO 23.3) Os ligantes que ocupam apenas um 
sítio na esfera de coordenação são chamados de ligantes mono- 
dentados. O átomo do ligante que se liga ao fon metálico é 
o átomo doador. Ligantes com dois átomos doadores são os 
ligantes bidentados. Aqueles com três ou mais átomos doa- 
dores são os ligantes polidentados. Os ligantes bidentados e 
polidentados também são conhecidos como agentes quelantes. 
Muitas moléculas biologicamente importantes, como as porfi- 
rinas, são complexos de agentes quelantes. Um grupo correla- 
cionado de pigmentos de plantas, conhecido como clorofila, é 
importante na fotossíntese. processo pelo qual as plantas usam 
a energia solar para converter CO € HzO em carboidratos, 
NOMENCLATURA E ISOMERISMO NA QUÍMICA DE 
COORDENAÇÃO (SEÇÃO 23.4) Ao nomear compostos de 


coordenação, o número e o tipo de ligames ligados ao fon 
metálico sã especificados, assim como o estado de oxidação 
do fon metálico. Os isômeros são compostos com a mesma. 
composição, mas com diferentes arranjos de átomos e, com 
isso, têm diferentes propriedades. Ox lsbmeros estruturais 
diferem nos arranjos das ligações dos ligans. O isomerismo 
de ligação ocorre quando um ligante € capaz de se coordenar 
do fon metálico por meio de diferentes átomos doadores, Os 
Isbmeros de esfera de coordenação têm diferentes ligantes 
ma esfera de coordenação. Os estereolsômeros são isômeros 
com os mesmos arranjos de ligação química, mas diferentes 
arranjos espaciais dos ligante. As formas mais comuns de 
estereoisomerismo são o isomerismo geométrico e o isome- 
Tisma óptico. Os itieros peoméricos diferem um do outro 
nas posições relativas dos dtomos doadores na esfera de corde- 
aghar ox mals comuns são os idenero citrans. Os ômeros 
geométricos diferem um do outro nas propriedades químicas 
e físicas. Os isômeros ópticos são imagens especulares não 
superponíveis uma da outra. Os isômeros ópticos, ou enantiô- 
meros, são quirais, o que significa que possuem um “efeito de 
anisotropia” específico e diferem entre si apenas na presença. 
de um ambiente quiral. Os isômeros ópticos podem ser distir 


tada; as soluções de um isômero gira o plano de polarização 

ta (dextrorrotatório) e as soluções de sua imagem 
especular giram o plano para a esquerda (levorrotatório. As 
moléculas quirais, por iso, são opticamente ativas. Uma. 
tura de 50-50 de dois isômeros ópticos não gira o plano da luz 
polarizada e é conhecida como racêmica, 


COR E MAGNETISMO NA QUÍMICA DE COORDENAÇÃO 
(SEÇÃO 23.5) Uma substância tem determinada cor porque 
reflete ou transmite a luz daquela cor ou, então, absorve a luz 
da cor complementar. A quantidade de luz absorvida por uma 
amostra em função do comprimento de onda é conhecida como 
espectro de absorção. A luz absorvida fomece energia para 
excitar os elétrons para estados de maior energi 

É possível determinar o número de elétrons desemparelhados 
em um complexo a partir de seu grau de paramagnetismo. Com- 
postos sem elétrons desemparelhados são diamagnéticos. 
TEORIA DO CAMPO CRISTALINO (SEÇÃO 23.6) A teoria 
do campo cristalino explica com sucesso muitas propriedades 
dos compostos de coordenação, inclusive sua cor e magnetismo. 
De acordo com essa teoria, a interação entre o fon metálico e o 
Tigante é eletrostática. Visto que alguns orbitais d apontam dire- 
tamente para os ligantes, enquanto outros apontam entre eles, 
os ligantes desdobram as energias dos orbitais d do metal. Para 
um complexo octaéárico, os orbitais d são desdobrados em um 
conjunto de trës orbitais degenerados de mais baixa energia (o 
Conjunto 3) e um conjunto de dois orbitais degenerados de mais 
alta energia (o conjunto e). A luz visível pode provocar transição 
d-d. em que um elétron é excitado de um orbital d de menor ener- 
gia para um orbital d de maior energia. A série espectroquimica 
ordena os ligantes por ordem de sua capacidade de desdobrar as 
energias dos orbitais d em complexos octaédricos, 
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Os ligantes de campo forte criam um desdobramento de ener- 
gias dos orbitais d que é grande o suficiente para superar a 
energia de emparelhamento de spin. Então, os elétrons d 
preferencialmente se emparelham nos orbitais de menor 
energia, produzindo um complexo de spin baixo. Quando 
os ligantes exercem um campo cristalino fraco, o desdobra- 
mento dos orbitais d € pequeno. Os elétrons, assim, ocupam 
os orbitais d de maior energia em vez de se emparelharem no 


conjunto de orbitais de menor energia, produzindo um com- 
plexo de spin alto. 

A teoria do campo cristalino também se aplica aos comple- 
xos tetraédricos e quadráticos planos, o que leva a diferentes. 
padrões de desdobramento dos orbitais d. Em um campo cris- 
talino tetraédrico, esse desdobramento é exatamente o oposto 
do caso octaéárico, além de ser muito menor, de forma que os 
complexos tetraédricos são sempre de spin alto. 


) RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, 

VOCÊ SERÁ CAPAZ DE: 

+ Descrever as propriedades periódicas de raios estados. 
“de oxidação dos fons de metais de transição, incluindo a 
origem e o efeito da contração lantanídica (Seção 23.1). 
Determinar o número de oxidação e o número de elétrons d 
de fons metálicos em complexos (Seção 


+ Identificar os ligantes mais comuns e distinguir entre lig 
tes quelantes e não quelantes (Seção 23.3). 


+ Nomear compostos de coordenação mediante sua fórmula e 
escrever a fórmula em função do nome (Seção 234). 

* Reconhecer e desenhar os ismeros geométricos de um 
complexo (Seção 234). 
Reconhecer e desenhar os isômeros ópticos de um com- 
plexo (Seção 234). 
Usar a teoria do campo cristalino para explicar as cores e 
determinar o número de elétrons desemparelhados em um 
complexo (seções 23.5 e 23.6). 


D) EXERCÍCIOS SELECIONADOS 


VISUALIZANDO CONCEITOS 


23.1 Os três gráficos a seguir mostram a variação no 
raio, carga nuclear efetiva e estado de oxidação 
máxima dos metais de transição do período 4. Em 
cada parte a seguir identifique qual é a proprie- 
dade representada. [Seção 23.1) 


pana 


Se Ti V Cr Ma Fe Co Ni Cu Zn 
(a 


Ro 


SET VCR RETO Noto 


SE Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn 
© 


23.2 Desenhe a estrutura do Pifen)Clz e use-a para 
responder às seguintes perguntas: (a) Qual é o 
número de coordenação da platina neste com- 
plexo? (b) Qual é a geometria da coordenação? (e) 
Qual é o estado de oxidação da platina? (d) Quan- 
tos elétrons desemparelhados existem? [Seções 
2326236) 

Desenhe a estrutura de Lewis para o ligante mos- 
trado a seguir. (a) Quais átomos podem atuar como 
doadores? Classifique este ligante como monoden- 
tado, bidentado ou polidentado. (b) Quantos destes 
ligantes são necessários para preencher a esfera 
de coordenação em um complexo octaédrico? 
[Seção 232] 
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a 
ÇI 23.7 Cada uma das soluções mostradas aqui tem um 
Co espectro de absorção com um único pico de 


absorção como o mostrado na Figura 23.26. 


Qual cor cada solução absorve mais fortemente? 
[Seção 23.5] 


NH;CH;CH;NHCH;CO;7 


234 O fon complexo mostrado a seguir tem carga I~. 
Dè o nome deste fon complexo. [Seção 234] 


e g 
o 
@ sK 


23.5 Existem dois isômeros geométricos de complexos 
octaédricos do tipo MAX, onde M é um metal e 
A e X são ligantes monodentados. Dos complexos 
mostrados aqui, quais são idênticos ao (1) e quais 
são os isômeros geométricos de (1)? [Seção 23.4] 


23,8 Qual destes diagramas de desdobramento de campo 
cristalino representa: (a) um complexo octaéárico 
de Fe'* de campo fraco, (b) um complexo octa- 
édrico de Fe?” de campo forte, (c) um complexo 
tetraédrico de Fe”, (d) um complexo tetradrico 
de Ni?*? (Os diagramas não indicam a magnitude 


relativa de A) [Seção 23,6] 
ujiji 
O 9 
23.6 Qual dos complexos mostrados a seguir são njaji wyn 
quirais? [Seção 23.4] 


9=c SD=ntchCHaH; O=C O=nH 


1 mu 
, 3 3 é s 11 tp 
w © o a 
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239 No campo cristalino lincar mostrado aqui, as 
cargas negativas estão sobre o eixo z. Usando 
a Figura 23.28 como guia, determine qual das 


seguintes opções descreve melhor o desdobra- 
mento dos orbitais em um campo cristalino linear. 
ISeção 23.6] 


(9) o 


23.10 Dois complexos de Fe(ll) têm spin baixo, mas 
ligantes diferentes. A solução de um é verde, 
enquanto a solução de outro é vermelha. Qual solu- 
ção deve conter o complexo que possui o ligante de 
campo mais forte? [Seção 23.6] 


METAIS DE TRANSIÇÃO (SEÇÃO 23.1) 


23.11 Qual das seguintes tendências periódicas a con- 
tração luntanídica explica? (a) Os raios atômicos 
dos metais de transição primeiro diminuem e 
depois aumentam quando se movem horizon- 
talmente em cada período. (b) Ao formar fons, 
os metais de transição perdem seus elétrons de 
valência dos orbitais s antes dos d. (c) Os raios 
dos metais de transição do período $ (Y-Cd) são 
muito semelhantes aos raios dos metais de tran- 
sição do período 6 (Lu-Hg). 

23.12 Qual tendência periódica é responsável pela obser- 
vação de que o estado de oxidação máximo dos 
elementos de metais de transição atinge seus picos 
próximos aos grupos 7B e 8B? (a) O número de 
elétrons de valência atinge um máximo no grupo 
8B. (b) A carga nuclear efetiva aumenta quando 
nos movemos para a esquerda ao longo de cada 
período. (©) Os raios dos elementos de metais de 
transição atingem um mínimo para o grupo 8B e, 
conforme o tamanho dos átomos diminui, torna- 
-se mais fácil remover elétrons. 


DO Ea 


© w © 


23.13 Para cada um dos seguintes compostos determine 
configuração eletrônica do fon de metal de tran- 
sição, (a) TiO, (b) TO». (© NiO, (d) ZnO. 

2314 Entre os metais de transição do período 4 (Sc-Zn), 
quais elementos não formam fons com orbitais 3d 
Parcialmente preenchidos? 

23.15 Escreva as configurações eletrônicas de estado 
fundamental para (a) TES, (b) Ru?*, (6) Au”, (d) 
Mnt, 

23.16 Quantos elétrons estão nos orbitais de valência 
d nestes fons de metais de transição? (a) Co”, 
(b) Cut, (© CA”, (a) 05%. 

23.17 Que tipo de substância é atraído por um campo 
magnético, uma substância diamagnética ou uma 
substância paramagnética? 

2318 Que tipo de material magnético não pode ser 
usado para fabricar fmäs permanentes: uma subs- 
tância ferromagnética, uma substância antiferro- 
magnética ou uma substância ferrimagnética? 


23.19 Que tipo de magnetismo é exibido pelo: 


a seguir: 


— 
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23.20 Os óxidos mais importantes de ferro são a magne- 
tita, FeyO, e a hematita, FeO. (a) Quais são os 
estados de oxidação do ferro nesses compostos? 
(b) Um desses óxidos de ferro é ferrimagnético, e 
o outro é antiferromagnético. Qual óxido de ferro 
deve mostrar que tipo de magnetismo? Explique 
sua resposta. 


COMPLEXOS DE METAIS DE TRANSIÇÃO 
(SEÇÃO 23.2) 


23.21 (a) Usando a definição de valência de Werner, qual 
propriedade é o mesmo que o número de oxida- 
ção, valência primária ou valência secundária? 
(b) Qual termos normalmente usamos para o outro 
tipo de valência? (e) Por que a molécula de NHy 
pode servir como um ligante, mas a molécula de 
BH; não pode? 

(a) Qual é o significado do termo número de coor- 
«enação quando aplicado a complexos de metal? 
(b) Dê um exemplo de um ligante que é neutro e 
de outro que tem carga negativa. (e) Pode-se espe- 
rar que ligantes com carga positiva sejam comuns? 
Explique sua resposta. (d) Que tipo de ligação 
química é característica em compostos de coor- 
denação? Ilustre com o composto Co(NHykCls. 
(6) Quais são os números de coordenação mais 
comuns para os complexos metálicos? 

Um complexo é escrito como NiBr + 6 NH3- 
(a) Qual é o estado de oxidação do átomo de Ni 
nesse complexo? (b) Qual é o provável número de 
coordenação do complexo? (c) Se o complexo for 
tratado com AgNO (a) em excesso, quantos mols 
de AgBr irão precipitar por mol de complexo? 

Os cristais de cloreto de cromo(IIl) hidratado são 
verdes, têm a fórmula empírica CrCl + 6 H20 e 
são altamente solúveis. (a) Escreva o fon com- 
plexo existente nesse composto. (b) Se o com- 
plexo for tratado com excesso de AgNOs(aq). 
quantos mols de AgCI irão precipitar por mol de 
CrCl; + 6 H20 dissolvido em solução? (c) Cristais 
de cloreto de cromo(IIl) anidro têm coloração 
violeta e são insolúveis em solução aquosa. A 
geometria de coordenação do cromo nesses cris- 
tais é octaćdrica, ou seja, quase sempre o caso 
para Cr'*, Como pode ser esse o caso quando a 
razão de Cr para Cl não é 1:67 

Indique o número de coordenação e o estado de 
oxidação do metal para cada um destes complexos: 
(a) NajfCdCL] 

(b) Ka[Mo0Ch] 

(9 [Co(NH)CJCI 

(a) [Ni(CN)s P= 

O KVC: 

AAA 


23.2 


23.24 


nas 


23.26 Indique o número de coordenação e o número de 
oxidação do metal para cada um destes complexos: 
(9) Kal Co(CNHal 
(b) Naz[CdBra] 
(9 Pen Cio de 
(8) (Colen) (C20 
(© NHICANHANCS) 
(P) [Cuíbipyalit 


LIGANTES MAIS COMUNS NA QUÍMICA DE 
COORDENAÇÃO (SEÇÃO 23.3) 

23.27 (a) Qual é a diferença entre um ligante mono- 
dentado € outro bidentado? (b) Quantos Tigan- 
tes bidentados são necessários para preencher 
a esfera de coordenação de um complexo hexa- 
coordenado? (e) Diz-se que determinada molé- 
cula pode funcionar como um ligante tridentado. 
Com base nessa afirmativa, o que se sabe sobre 
a molécula? 

23.28 Para cada um dos ligantes polidentados, determine 
G o número máximo de sítios de coordenação que 
cada ligante pode ocupar em um único fon metá- 
Tico, e (ii) o número c o tipo de átomos doadores no 
ligante: (a) eilenodiamino (en); (b) bipiridil (bipy):; 
(© ânion oxalato (C704); (d) fon 2- da molécula 
porfina (Figura 23.13); (e) [EDTA]* 

23.29 Os ligantes polidentados podem variar no número 
de posições de coordenação que ocupam. Em cada 
um dos seguintes itens, identifique o ligante poli- 
dentado presente e o provável número de posições. 
de coordenação que ele ocupa: 

(9) [Co(NHyalo-fenjlCAy 
C) ICHC;OH;ON Br 
(©) [C(EDTAXH:0)" 
(@) [Zaten CIO» 

23.30 Indique o provável número de coordenação do 
metal em cada um dos seguintes complexos: 
(a) [Rh(bipy)} NO 
(b) Nas[Co(C204)}C13] 

(9) [Crto-fen); KCH;COO), 
(4) NaslCo(EDTA)B+] 

23.31 (a) Qual éo significado do termo efeito quelato? (b) 
Qual fator termodinâmico costuma ser responsável 
pelo efeito quelato? (c) Por que os ligantes poliden- 
tados são chamados agentes sequestrantes? 

23.32 A piridina (CSHsN), abreviada como py, é a 


pe m 


1078 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


(a) Por que a piridina é considerada um ligante 23.36 Escreva a fórmula de cada um dos seguintes com- 


monodentado? 
(b) Considere a seguinte reação de equilíbrio: car a esfera de coordenação: 
(a) perclorato de 
IRulpy)a(bipy)]?* + 2 py = [Ru(py)e]?* + bipy tetraaquodibromomanganês(LII) 
Qual poderia ser a magnitude da constante de OR Eee e a A 
equilíbrio? Explique sua resposta. (6) terabromo(orto-fenantrolinajcobalato( 1) 
23.33 Verdadeiro ou falso? O ligante a seguir pode Spes i 
atuar como um ligante bidentado? (4) diaminotetracianocromato(I11) de césio 
é (© tris(onalato)cobaltato(IH) de 
Ñ, tris(etilenodiamino}ródio(I11) 
CO EE 
N as regras de nomenclatura padrão para complexos 
N FA 
23.34 Quando se reage o nitrato de prata com a base (a) [Rh(NH;);Ch]CI 
molecular orto-fenantrolina, são formados cris- C) KlTiCIg] 
tais incolores que contêm o complexo de metal (9 Mo0Ch 


demão mo jr lda sr, (pts 
(b) Supondo-se que não ocorra nem oxidação 2338 Escreva os nomes para os seguintes compostos de 


nem redução durante a reação, qual é a carga do coordenação: 

complexo mostrado aqui? (e) Pode-se esperar a (a) [Caen)Ch] 

presença de fons nitrato no cristal? (d) Escreva O) KalMniCN)a] 

uma fórmula para o composto que se forma nessa 

reação, (e) Use a nomenclatura aceita para escre- (9 [CANHysCOp ICI 
vero nome deste composto. (A) LENHA; (NO) 


23.39 Considere estes três complexos: 


(Complexo 1) [Co(NH)4Br;JCI 
(Complexo 2) [PJ(NH;) (ONO) | 
N N 


A (Complexo 3) [VienChy]* 
As Qual dos três complexos pode ter (a) isômeros 
4 geométricos, (b)isômeros de ligação, (c) isômeros 
N N ópticos, (d) isômeros de esfera de coordenação? 
23.40 Considere estes três complexos: 
(Complexo 1) [Co(NHysSCNP* 
(Complexo 2) [Co(NHs)sClyP"* 
NOMENCLATURA E ISOMERISMO NA QUÍMICA (Complexo 3) CoCIBr + 5 NH3 
DE COORDENAÇÃO (SEÇÃO 23.4) Qual dos três complexos pode ter (a) isômeros geo- 
métricos, (b) isômeros de ligação, (c) isômeros 
23.35 Escreva a fórmula de cada um dos seguintes com- mamy 
Eaa irapa nar ap RE ópticos, (d) isômeros de esfera de coordenação? 
cara esfera de coordenação: 23.41 Um complexo tetracoordenado MA;B é prepa- 
poiar re aa fado, e descobre-se que ele tem dois isômeros 
(b) sulfato de tetraminocarbonatocobalto(H) Maa T ENO apud, 
(© brometo de diclorobis(tilenodiamino) tetraćdrico? Caso seja, qual é ele? 
Pait) 2342 ConsidereumcomplexooctaédricoMA;Bs. Quan- 
(0) diaquotetrabromovanadato(IIT) de potássio o lanan ponien sinoni peri om: 
(© tetraiodomercurato(1I) de bisetilenodiamino) composto? Algum dos isômeros será opticamente 


2inco(l) ativo? Caso seja, qual deles? 


2343 


2344 
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Esboce todos os possíveis estercoisômeros de 
(a) [CA(H,O) CH] tetraédrico; (b) [IrCI(PH a 
quadrático plano; (e) [Fe(o-fen)aCly|" octaéárico. 
Esboce todos os estereoisômeros possíveis de (a) 
[Rki(bipy)Xo-fema”, (b) [Co(NH3)x(bipy)Br]**, 
(© [PAfenKCN)] quadrático plano. 


COR E MAGNETISMO NA QUÍMICA DE 
COORDENAÇÃO; TEORIA DO CAMPO 
CRISTALINO (SEÇÕES 23.5 E 23.6) 


2345 


2347 


2349 


23.50 


2351 


(a) Se um complexo absorve a luz em 610 nm, 
qual cor pode-se esperar que o complexo tenha? 
(b) Qual é a energia em Joules de um fóton com 
comprimento de onda de 610 nm? (c) Qual é a 
energia dessa absorção em kJ/mol? 

(a) Um complexo absorve fótons com uma ener- 
gia de 4,51 X 1077? J. Qual é o comprimento de 
onda desses fótons? (b) Se esse é o único ponto 
no espectro visível onde o complexo absorve luz, 
qual cor pode-se esperar que o complexo tenha? 
Identifique cada um dos seguintes complexos 
de coordenação como diamagnético ou para- 
magnético: 

(a) [Zn 

(b) [PA(NH;):Cl;] 

O [VO 

(a) [NitenaP* 

Identifique cada um dos seguintes complexos de 
coordenação como diamagnético ou paramagné- 
tico: 

(a) [AB NH)" 

(b) [CWNH3)4]?* quadrático plano 

(© [Ru(bipy)h l?" 

(a) [Coch 

Na teoria do campo cristalino, os ligantes são 
modelados com cargas pontuais negativas. Qual 
é a base dessa suposição, e como ela se relaciona 
com a natureza das ligações metal-ligante? 

Os lóbulos de quais orbitais d apontam direta- 
mente entre os ligantes em uma (a) geometria 
octaédrica, (b) geometria tetraćdrica? 

(a) Esboce um diagrama que mostre a definição 
da energia de desdobramento do campo crista- 
lino (5) para um campo cristalino octaédrico. (b) 
Qual éa relação entre a ordem de grandeza de à e 
a energia de transição d-d para um complexo d’? 
(© Sabendo que um complexo d” tem absorção 
máxima em 545 nm, calcule A em kJ/mol. 

Como mostra a Figura 2326, a transição d-d do 
[Ti(H,0)6* produz absorção máxima em apro- 
ximadamente 500 nm. (a) Qual é a magnitude 
de A para [Ti(H:0)s]"” em Kl/mol? (b) Como a 
magnitude de A variaria se os ligantes HzO em 
ITi(H:0)s}* fossem substituídos por ligantes NH;? 


2.8 


254 


23.55 


23.57 


23.58 


23.89 


2360 


23.61 


ne 


As cores dos minerais de cobre malaquita (verde) 
e azurita (azul) provêm de uma única transição 
d-d em cada composto. (a) Qual é a configuração 
eletrônica do fon cobre nesses minerais? (b) Com 
base em suas cores, em qual composto podemos 
supor que o desdobramento do campo cristalino 
A seja maior? 

A corcocomprimento de onda da absorção máxima 
do [NiCH0)4]*", [NINH]? e [NitenP” são 
dados na Figura 2330. O máximo de absor- 
são para o fon [Ni(bipy)al?* ocorre em cerca de 
520 nm. (a) Que cor pode-se esperar para o fon 
INi(bipy)alÉ*? (b) Com base nesses dados, em 
que posição o bipy poderia ser colocado na série 
espectroquímica? 

Dë o número de elétrons (valência) d associado 
aos fons metálicos centrais em cada um dos com- 
plexos a seguir: (a) Ka[TiCle], (b) NasfCo(NO>)al 
(© [Ruten)y]Brs. (d) [MO(EDTA)ICIO,, (€) 
K3[ReCle]. 

Dè o número de elétrons (valência) d associado 
aos fons metálicos centrais em cada um dos com- 
plexos a seguir: (a) KylFe(CND], (b) [Mn(Hz0)] 
(NOn) (©) NalAS(CN):], (0) ICCNHDBra]CIOs. 
(© IS(EDTA)P-. 

Um colega de classe diz: “Um ligante de campo 
fraco geralmente significa que o complexo é de 
spin alto”. Ele está correto? Explique sua resposta. 
Um colega de classe diz: “Um ligante de campo 
forte significa que o ligante se liga fortemente ao fon 
metálico”. Ele está correto? Explique sua resposta. 
Para cada um dos seguintes metais, escreva a con- 
figuração eletrônica do átomo e de seu fon 2+: (a) 
Mn; (b) Ru: (© Rh. Desenhe o diagrama de níveis 
de energia do campo cristalino para os orbitais d 
de um complexo octaédrico e mostre o preenchi- 
mento dos elétrons d para cada fon 2+, supondo- 
um complexo de campo forte. Quantos elétrons 
desemparelhados existem em cada caso? 

Para cada um dos seguintes metais, escreva a con- 
figuração eletrônica do átomo e de seu fon 3+: (a) 
Fe; (b) Mo: (©) Co. Desenhe o diagrama de níveis 
de energia do campo cristalino para os orbitais d 
de um complexo octaédrico e mostre o preenchi- 
mento dos elétrons d para cada fon 3+, supondo 
um complexo de campo fraco, Quantos elétrons 
desemparelhados existem em cada caso? 
Desenhe os diagramas de níveis de energia do 
campo cristalino e mostre o preenchimento dos 
elétrons d para cada um dos seguintes itens: 
(a) [Cr(H,0)]?” (quatro elétrons desempa- 
relhados); (b) [Mn(Hz0)6]"” (spin alto): (e) 
ARo(NH;)sH;0P* (spin baixo): (d) Ilr? 
(spin baixo); (e) [Cr(en);1?"; (1) [NiF6]"~ 
Desenhe os diagramas de níveis de energia do 
campo cristalino e mostre o preenchimento dos 
elétrons d para cada um dos seguintes itens: 
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(a) [NCIS (b) Fera (um complexo de spin 
alto); (e) [Ru(bipy)s]” (um complexo de spin 
baixo) (d) [NiC]? (ietraédrico); (e) [PiBre]?; 
(O (Tien). 

O complexo [Mn(NH3)s]?* tem cinco elétrons 
desemparelhados. Esboce o diagrama de níveis 
de energia para os orbitais d e indique o preen- 
chimento de elétrons para esse fon complexo. O 
fon é um complexo de spin alto ou de spin baixo? 


23.64 O fon [Fe(CN)ç]"” tem um elétron desempare- 


lhado, enquanto [Fe(NCS)s]"” tem cinco elétrons. 
desemparelhados. A partir desses resultados, o 
que se pode concluir sobre o spin de cada com- 
plexo: alto ou baixo? O que se pode afirmar sobre 
a posição do NCS” na série espectroquímica? 


EXERCÍCIOS ADICIONAIS 


23.65 


A temperatura de Curie é aquela em que um 
sólido ferromagnético passa de ferromagnético a 
paramagnético, e para o níquel a temperatura de 
Curie é de 354 °C. Sabendo disso, você amarra 
um barbante a dois clipes de papel feitos de níquel 
e os segura perto de um ímã permanente. O ímã 
atrai os clipes, como mostra a primeira foto a 
seguir, Então, você aquece um dos clipes com um 
isqueiro, fazendo-o cair (foto de baixo), Explique 
o que aconteceu, 


23.66 Explique por que os metais de transição dos perío- 


dos 5 e 6 têm raios quase idênticos em cada grupo. 


23.67 Com base nos valores de condutância molar listados 


aqui para uma série de complexos de platina(IV), 
escreva a fórmula para cada complexo de modo a 
mostrar quais ligantes estão na esfera de coorde- 
nação do metal. Como exemplo, as condutâncias 
molares de NaCI e BaCIy são 107 ohm”! e 197 
obmr |, respectivamente. 


Condutância molar (ohm 


Complexo — uma solução de 0,050 mol/t. 
Pla E 
Pala 28 
Pia s 
Pla o 
KPNH;)CIs 18 


“am e ura ne de esc coca o vero 
rei 


23.68 (a) Um composto com fórmula RuCl; + 5 HzO é 


dissolvido em água, formando uma solução de cor 
aproximada à do sólido. Logo após a formação da 
solução, a adição de um excesso de AgNOs(ag) 
forma 2 mols de AgCI sólido por mol de com- 
plexo, Escreva a fórmula para o composto, mos- 
trando quais ligantes têm maior probabilidade 
de estarem presente na esfera de coordenação. 
(b) Depois que uma solução de RuCl; + 5 H:O 
ficou em repouso por cerca de um ano, a adição 
“de AgNO;(aq) precipita 3 mols de AgCI por mol 
de complexo. O que aconteceu a seguir? 

Esboce a estrutura do complexo em cada um dos 
seguintes compostos e dê o nome completo do 
composto: 

(a) cis(Co(NHa)(HaOh NO) 

(b) Naz[Ru(H20)C1s] 

(© trans-NH4Co(C204)(H:0)] 

(8) cis-[Rulenh Ch) 
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(a) Quais fons complexos no Exercício 23.69 têm 
um plano especular? (b) Algum deles tem isôme- 
ros ópticos? 

A molécula dimetilfosfnoetano UCHs)hPCH> 
CHP(CH;)a, abreviada como dmpe] é usada 
como um ligante para alguns complexos que fun- 
cionam como catalisadores. Um complexo que 
contém esse ligante é Mo(CO) (dmpe). (a) Dese- 
nhe uma estrutura de Lewis para o dmpe e com- 
pare-o com a etilenodiamina como um ligante 
de coordenação. (b) Determine o estado de oxi- 
dação do Mo em Nay[Mo(CN):(CO)(dimpe)l (e) 
Desenhe a estrutura do Mo(CN)(CO)a(dmpej]”, 
incluindo todos os isômeros possíveis. 
Apesar de a configuração cis ser conhecida para 
[PuenjCIo), nenhuma forma trans é conhe- 
cida, (a) Explique por que o composto trans 
não é possível. (b) Seria mais provável que 
(NH;CH;CH;CH;CH;NH;) em vez de en 
(NH;CH;CHNH;) forme o composto trans? 
Explique sua resposta. 

O fon acetilacetonato forma complexos muito 
estáveis com muitos fons metálicos. Ele age como 
um ligante bidentado, coondenando-se ao metal em 
duas posições adjacentes. Suponha que um dos gru- 
pos CH; do ligante seja substituído por um grupo 
CE, como mostrado aqui: 


Esboce todos os isômeros possíveis para o com- 
plexo com três ligantes tfac no cobalto(HT). (Você 
pode usar o símbolo 6% para representar o ligante) 
Qual átomo de metal de transição está presente 
em cada uma destas moléculas biologicamente 
importantes: (a) de hemoglobina, (b) de clorofila, 
(© de sideróforos. 

O monóxido de carbono, CO, é um ligante impor- 
tante na química de condenação. Quando se reage 
CO com o metal níquel, o produto é [Ni(CO)]. um 
líquido amarelo-claro tóxico. (a) Qual éo número 
de oxidação para o níquel nesse composto? (b) 
Considerando-se que [Ni(CO)4] é uma molécula 
diamagnética com geometria tetraédrica, qual € 
a configuração eletrônica do níquel nesse com- 
posto? (e) Escreva o nome de [Ni(CO)a] usando 
as regras de nomenclatura para os compostos de 
coordenação. 

Alguns complexos metálicos têm número de coor- 
dlenação 5. Um desses complexos éo Fe(CO)s. que 


an 


28 


12379) 
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adota uma geometria bipiramida! trigonal (veja 
a Figura 9.8). (a) Escreva o nome do Fe(CO)s, 
usando as regras de nomenclatura para compos- 
tos de coordenação. (b) Qual é o estado de oxida- 
ção do Fe nesse composto? (e) Suponha que um 
dos ligantes CO seja substituído por um ligante 
CN”, formando [Fe(CO)(CNJT . Quantos isô- 
meros geométricos você determinaria para esse 
complexo? 

Qual dos seguintes objetos é quiral: (a) um pé 
esquerdo de sapato: (b) uma fatia de pão; (e) um 
parafuso de madeira; (d) um modelo molecular 
do Zn(en)Cla; (e) um taco de golfe? 

Os complexos [V(H;0%]"” e [VFg]"” são ambos 
conhecidos. (a) Desenhe o diagrama de níveis de 
energia dos orbitais d para os complexos octaé- 
áricos de VI). (b) O que dá origem à cor des- 
ses complexos? (e) Qual dos complexos pode-se 
esperar que absorva luz de energia mais alta? 
Uma das espécies mais famosas na química de 
coordenação é o complexo de Creutz-Taube: 


omes Ouan, 
hri 


Ele recebe o nome dos dois cientistas que o des- 
cobriram e inicialmente estudaram suas proprie- 
dades. O ligante central é a pirazina, um anel de 
seis membros com nitrogênios em lados opostos. 
(a) Como explicar o fato de que o complexo, que 
tem apenas ligantes neutros, tem uma carga total 
ímpar? (b) O metal está em uma configuração de 
spin baixo em ambos os casos. Supondo que a 
coordenação seja octaédrica, desenhe o diagrama. 
de níveis de energia dos orbitais d para cada 
metal. (c) Em muitos experimentos, os dois fons 
metálicos parecem estar em estados exatamente 
equivalentes. Qual seria a razão para ser esse o 
caso, admitindo-se que os elétrons movimentam- 
-se muito rapidamente em relação aos núcleos? 
As soluções de [Co(NH3)6]?*, [Co(H20)P* 
(ambas octaédricas) e [Col] (tctraéárica) são 
coloridas. Uma é rosa e as outras, azul e amarela. 
Com base na série espectroquímica e lembrando- 
-se de que o desdobramento de energia em com- 
plexos tetraédricos é normalmente muito menor 
que o desdobramento em complexos octaédricos, 
especifique uma cor para cada complexo. 

A oxiemoglobina, com O, ligado ao ferro, é um 
complexo de Fe(II) de spin baixo; a desoxiemo- 
globina, sem a molécula de Oz, é um complexo 
de spin ato. (a) Se admitirmos que o ambiente 
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de coordenação em torno do metal seja octaé- 
drico, quantos elétrons desemparelhados esta- 
rão centrados no fon metálico em cada caso? (b) 
Qual ligante está coordenado ao ferro no lugar 
do O) no caso da desoxiemoglobina? (e) Expli- 
que de maneira geral por que as duas formas de 
hemoglobina têm cores diferentes (a hemoglo- 
bina é vermelha, enquanto a desoxiemoglobina 
tem aparência azulada). (d) Uma exposição de 
15 minutos ao ar contendo 400 ppm de CO faz 
com que cerca de 10% da hemoglobina no san- 
gue sejam convertidos no complexo de monóxido 
de carbono, chamado carboxiemoglobina. O que 
isso sugere sobre as constantes de equilíbrio rela- 
tivas da ligação do monóxido de carbono e Oz 
à hemoglobina? (e) CO é um ligante de campo 
forte, Qual deve ser a cor da carboxiemoglobina? 


123.82] Considere os ânions teiraédricos VO,’ (fon 


23.83 


ortovanadato), CrO;?™ (íon cromato) e MnOs 
(fon permanganato). (a) Esses ânions são isoele- 
trônicos, Qual é o significado dessa afirmação? 
(b) Pode-se esperar que esses ânions exibam 
transições d-d? Explique. (e) Como mencionado 
no quadro Olhando de perto sobre cores de trans- 
ferência de carga, a coloração violeta de MnO” 
deve-se à transição de transferência de carga do 
ligante para o metal (TCLM). Qual é o signi- 
ficado desse termo? (d) A transição TCLM no 
MnO,” ocorre em um comprimento de onda de 
565 nm. O fon CrO,?” é amarelo. O comprimento 
de onda para a transição TCLM para o cromato 
é maior ou menor que para o MnO, ? Justifique 
sua resposta, (e) O fon VO,’ é incolor. Pode-se 
esperar que a luz absorvida pela TCLM caia na 
região do UV ou IR do espectro eletromagnético? 
Explique seu raciocínio. 

(a) Considerando-se as cores observadas para 
VOs!” (fon ortovanadato), CrO4® (fon cromato) 
e MnO” (fon permanganato) (veja Exercício 
23.82), o que se pode dizer sobre como a sepa- 
ração de energia entre os orbitais ligantes e os 
orbitais vazios d altera-se em função do estado 
de oxidação da transição do metal no centro do 
ânion tetraédrico? 


123.84] A cor vermelha do rubi deve-se à presença de fons 


23.85 


Cr(II) nos pontos octaédricos na rede de óxidos 
de empacotamento denso do Akz03. Desenhe o 
diagrama de desdobramento do campo cristalino 
para Cr(II) nesse ambiente. Supondo-se que o 
cristal de rubi esteja submetido a alta pressão, o 
que se pode prever para a variação do compri- 
mento de onda da absorção do rubi em função 
da pressão? Explique. 

Em 2001, químicos da Suny-Stonybrook sinteti- 
zaram com sucesso o complexo trans-[Fe(CN)a 


(COW, um modelo de complexos que pode 
ter tido papel importante na origem da vida. (a) 
Esboce a estrutura do complexo. (b) O complexo 
é isolado como um sal de sódio. Escreva o nome 
“completo desse sal. (e) Qual é o estado de oxida- 
ção do Fe nesse complexo? Quantos elétrons d 
estão associados ao Fe nesse complexo? (d) Pode- 
-se esperar que esse complexo seja de spin alto ou 
spin baixo? Explique. 


[23.86] Quando Alfred Werner desenvolveu o campo da 


química de coordenação, houve quem argumen- 
tasse que a atividade Óptica observada por cle 
nos complexos quirais que tinha preparado fosse 
“em razão da presença de átomos de carbono na 
molécula. Para contestar esse argumento, Werner 
sintetizou um complexo quiral de cobalto no qual 
não haviam átomos de carbono nele e foi capaz 
de resolvê-lo em seus enantiômeros. Desenvolva 
um complexo de cobalto(II) que seria quiral se 
pudesse ser sintetizado e que não tenha átomos 
de carbono. (Pode não ser possível sintetizar esse 
“complexo, mas não se preocupe com isso agora) 
De modo geral, para um dado metal e ligante, a 
estabilidade de um composto de coordenação é 
maior para o metal no estado de oxidação +3 em 
vez de +2 (para metais que formam fons estáveis. 
+3 em primeiro lugar). Dê uma explicação para 
isso levando em conta a natureza ácido-base de 
Lewis da ligação metal-ligante. 


23.88 Muitos traços de fons metálicos existem na corrente 


sanguínea como complexos com aminoácidos ou 
pequenos peptídeos. O ânion do aminoácido gli- 
cina (gly), 


o 
I 
HaNcHC—O' 


é capaz de atuar como um ligante bidentado, 
coordenando-se ao metal através dos átomos 
de nitrogênio e oxigênio. Quantos isômeros 
são possíveis para (a) [Zn(gly)] (tetraédrico): 
(b) IPI(gIy);) (quadrático plano); (©) [Co(gly)s] 
(octaédrico)? Desenhe todos os isômeros possí- 


O complexo de coordenação [Cr(CO)g] forma 
cristais incolores e diamagnéticos que se fun- 
dem a 90 °C. (a) Qual é o estado de oxidação do 
cromo nesse composto? (b) Considerando-se que 
[CHCO)] é diamagnético, qual é a configuração 
eletrônica do cromo nesse composto? (e) Dado 
que [CHCO) € incolor, pode-se esperar que 
CO seja um ligante de campo fraco ou forte? (d) 
Nomeie [Cr(CO)6] utilizando a regra de nomen- 
clatura para compostos de coordenação. 
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EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


2390 
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Os elementos metálicos são componentes essen- 
ciais de muitas enzimas importantes que atuam em 
nossos corpos. A anidrase carbônica, que contém 
Zn?*, é responsável pela interconversão rápida de 
CO; dissolvido em fon bicarbonato, HCO; O 
zinco na anidrase carbônica é coordenado aos 
três grupos contendo nitrogênio e à molécula de 
água. A molécula de água coordenada tem um 
pKa de 7,5, que é crucial à atividade da enzima. 
(a) Desenhe a geometria do sítio ativo para o cen- 
tro de Za(11) na anidrase carbônica, simplesmente 
escrevendo “N” para os três ligantes nitrogenados 
neutros da proteína. (b) Compare o pk, do sítio 
ativo da anidrase carbônica com o da água pura; 
qual espécie é mais ácida? (©) Quando a água coor- 
denada ao centro de Zn(IT) na anidrase carbônica 
é desprotonada, quais ligantes estão ligados ao 
centro de Za(11? Considere que os três ligantes 
de nitrogênio permaneçam inalterados. (d) O pKa 
do [Zn(H,O)P* é 10. Dê uma explicação para a 
diferença entre esse pk, € o da anidrase carbô- 
nica, (e) Pode-se esperar que a anidrase carbônica 
tenha uma coloração intensa, como a hemoglobina 
é outras proteínas que contêm metais? Explique 
sua resposta. 

Dois compostos diferentes têm a formulação 
CoBr(S04) + $ NH. O composto A é violeta- 
«escuro eo B, violeta-avermelhado. Quando tra- 
tado com AgNOsfaq), o composto À não sofre 
reação, enquanto o B reage para formar um pre- 
cipitudo branco. Quando tratado com BaClz(aq), 
o composto A forma um precipitado branco, 
enquanto o B não apresenta reação. (a) Co está 
no mesmo estado de oxidação nesses comple- 
xos? (b) Explique a reatividade dos compostos 
A e B com AgNOs(aq) é BaCls(aq). (€) Os com- 
postos A e B são isômeros um do outro? Caso 
sejam, qual categoria da Figura 23.19 descreve 
melhor o isomerismo observado nesses comple- 
x0s? (d) Pode-se esperar que os compostos À e 
B sejam eletrólitos fortes ou fracos ou eles são 
não eletrólitos? 

Um complexo de manganês formado a partir 
de uma solução contendo brometo de potássio e 
fon oxalato é purificado e analisado, Ele contém 
10,0% de Mn, 28,6% de potássio, 8,8% de car- 
bono e 29,2% de brometo em massa. O restante 
do composto é oxigênio. Uma solução aquosa do- 
complexo tem aproximadamente a mesma con- 
dutividade elétrica que uma solução equimolar 


Bo 


lFetofen) (ag) + e” 


[FCCN tag) + e 


E 


2395 


de K.IFe(CND. Escreva a fórmula do composto, 
usando colchetes para denominar o manganês e 
sua esfera de coordenação. 

Os valores de E* para dois complexos de ferro 
com spin baixo em solução ácida são: 


12v 


Fetofen Mag E 


FACN)] ag) E = 036V 


(a) É termodinamicamente favorável reduzir 
ambos os complexos de Fe(III) a seus análogos 
de Fe(II)? Explique por quê. (b) Qual complexo, 
[Feto-fendy)"” ou [Fe(CN)6]”, é mais difícil de 
reduzir? (c) Explique sua resposta para o item (b). 
Determina-se por meio da análise elementar que 
um complexo de paládio formado a partir de 
“uma solução contendo fon brometo € piridina, 
CsHsN (um bom doador de par de elétrons) con- 
tém 37,6% de bromo, 28,3% de carbono, 6,60% 
de nitrogênio e 2.37% de hidrogênio em massa. 
O composto é ligeiramente solúvel em vários sol- 
ventes orgânicos; suas soluções em água ou álcool 
não conduzem corrente elétrica. Descobre-se 
experimentalmente que ele tem um momento de 
dipolo zero. Escreva a fórmula química e indique 
sua provável estrutura. 

(a) Em estudos anteriores, observou-se que, 
quando o complexo [Co(NH)yBra]Br é colocado 
em água, a condutividade elétrica de uma solução 
de 0,05 M varia de um valor inicial de 191 ohm ! 
para um valor final de 374 ohm ! em um período 
aproximado de uma hora. Sugira uma explicação 
para os resultados observados. (Veja o Exercício 
23.67 para comparação dos dados relevantes.) (b) 
Escreva uma equação química balanceada para 
descrever a reação. (e) 500 mL de uma solução 
são preparados pela dissolução de 3,87 g do com- 
plexo. Tão logo a solução é formada, e antes que 
qualquer variação na condutividade tenha ocor- 
rido, uma porção de 25,00 mL é titulada com uma 
solução de 0,0100 M de AgNOs. Qual volume de 
solução de AgNO, deve ser necessário para preci- 
pitar Br (aq) livre? (d) Com base em sua resposta 
no item (b), qual volume de solução de AgNO; 
seria necessário para titular uma amostra de 
25,00 mL recém-preparada de [Co(NHs),Bro]Br 
depois que todas as variações de condutividade 
tenham ocorrido? 
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23.96 
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123.98] 


A concentração total de Ca?* e Mg?* em uma 
amostra de água dura foi determinada ttulando- 
-se uma amostra de 0,100 L de água com uma 
solução de EDTA“. O EDTA?” coordena-se 
aos dois cátions: 

Mg” + [EDTA]] — [MgtEDTA)P 
Cg* + [EDTA] — [CaEDTA 
Consumiu-se 31.5 mL de uma solução de 0,0104 
M de [EDTA] para atingir o ponto final na 
titulação. Uma segunda amostra de 0,100 L foi 
tratada com fon sulfato para precipitar Ca?* 
como sulfato de cálcio. O Mg?” foi, então, titu- 
lado com 18,7 mL de 0,0104 M de JEDTA]'. 
Calcule a concentração de Mg?" e Ca? na água 

dura em mg/L. 

O monóxido de carbono é tóxico porque se liga 

mais fortemente ao ferro na hemoglobina (Hb) 

doque o 02, como indicado por estas variações 

aproximadas de energia livre padrão no sangue: 
Hb +O, — HbO, 4G'= -70W 
Hb + CO — mco aG = som 


Usando esses dados, estime a constante de 
equilíbrio a 298 K para o equilíbrio: 


HbO; + CO = HbCO + O; 


A molécula de metilamina (CH3NH3) pode 
atuar como um ligante monodentado. À segi 
temos reações de equilíbrio e dados termoqui- 
micos a 298 K para reações de metilamina e 
en com Cd?* (aq): 


CaHag) + 4 CHNHilag) = [CUCHyNHo ag) 
AH’ = =SI3K AS = -613]/K AG" = -37,21 


Cata) + 2entag) = [Catenpa (ag) 


AH* = -565k; AS = +41J/K: AG" = -6071 


(8) Calcule AG° e a constante de equilíbrio K 
para esta reação de troca do ligante: 


[CHCHNH a) + 2ençag) 
= [CUlem);P'a) + 4 CHNIEa) 


Com base no valor de K na parte (a), o que se 
pode concluir sobre essa reação? Qual conceito 
é demonstrado? (b) Determine as grandezas 
das contribuições entálpica (AHº) e entrópica 
(TAS?) para AG* para a reação de troca do 
ligante, Explique as grandezas relativas. (© 
Com base nas informações contidas neste exer- 


cicio e no quadro Olhando de perto sobre o 
efeito quelato, determine o sinal de AHº para 
esta reação hipotética: 


[CACHNH 3] (ag) + 4 NHy (ag) 


2399 Ovalorde A parao complexo [CrF6]" é 182 K3/ 


mol. Calcule o comprimento de onda esperado 
da absorção que corresponde à promoção de 
um elétron do orbital d de menor energia para 
© de maior energia neste complexo. O complexo 
deve absorver na faixa visível? 


123.100) Um eletrodo de Cu é imerso em uma solução 


1,00 M em [Cu(NHs)gP'* e 1,00 M em NH3. 
Quando o catodo é um eletrodo padrão de 
hidrogênio, verifica-se que a fem da célula é 
+0,08 V. Qual é a constante de formação para 
ICUNH a)? 


123.101) O complexo [Ru(EDTAXH20)]" sofre reações 


de substituição com vários ligantes, em que a 
molécula de água é substituída pelo ligante. Em 
todos os casos, o rutênio mantém seu estado de 
oxidação +3 e os ligantes utilizam o nitrogênio 
como átomo doador para se ligarem ao metal. 


[Ru(EDTA)H;0))" + L— [Ru(EDTA)L] + H;0 


As constantes de velocidade para vários ligan- 
tes são: 


Ugame L EMTST 
Piridina 63x10 
So 27x10 
WN 30x10 


(a) Um possível mecanismo dessa reação de 
substituição é aquele em que a água se dissocia 
do Ru(lIl) na etapa determinante da velocidade 
e, depois, o ligante L preenche o vazio em uma 
segunda ctapa rápida. Um segundo mecanismo 
possível é aquele no qual L se aproxima do com- 
plexo, começando a formar uma nova ligação 
com Ru) e desloca a molécula de água, tudo 
em uma única tapa combinada. Qual desses dois 
mecanismos é mais coerente com os dados? Jus- 
tifique sua resposta. (b) O que o resultado sugere 
sobre a relativa capacidade doadora dos nitrogê- 
nios dos três ligantes em relação ao Ru(II)? (e) 
Supondo-se que os complexos sejam todos de 
spin baixo, quantos elétrons estão desempare- 
Ihados em cada um deles? 
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ELABORE UM EXPERIMENTO 


Seguindo um procedimento encontrado em um artigo 
científico, você vai a um laboratório e tenta preparar cris- 
tais de cloreto de diclorobis(etilenodiamino)cobalto(HI). 
Segundo o documento, esse composto pode ser preparado 
pela reação de CoClz * 6 H20. um excesso de etilenodia- 
mina, Oz do ar (que atua como agente oxidante), água 
e ácido clorídrico concentrado. No fim da reação, você 
filtra a solução e obtém um produto verde, cristalino. 
(a) Quais experiências você poderia realizar para con- 
firmar que preparou [CoCls(en);JCI e não [CO(en)sICIs? 


(b) Como você pode verificar a presença de cobalto na 
Sorma Co!” g deerhinar o eso de pin do Gormpleso 
de cobalto em seu produto? (c) Quantos isômeros geomé- 
tricos existem para o [CoCly(en):JCI? Como você poderia. 
determinar se o produto contém um único isômero geo- 
métrico ou uma mistura deles? (d) Se o produto tiver um 
único isômero geométrico, como determinar qual deles 
estava presente? (Sugestão: as informações da Tabela 
23.3 podem ser úteis) 


fer 24 


A QUÍMICA DA VIDA: , 
QUÍMICA ORGÂNICA E BIOLÓGICA 


Estamos todos cientes de como as substâncias quimicas podem influenciar nossa saúde 
e nosso comportamento. A aspirina, também conhecida como ácido acetilsalicilico, alivia dores. 
A cocaina, cujo nome quimico completo é 3-benzoiloxi-8-metil-8-azabicido-[3.2.Joctano-4-cat- 
boxiato, é uma substância de origem vegetal utizada em situações clinicas, como anestésico, 
mas também legalmente para provocar extrema euforia. 


A compreensão de como essas moléculas exercem seus efeitos, bem como o desenvol- 
vimento de novas moléculas capazes de combater a doença e a dor, constitui uma enorme. 
parte da química moderna. Este capítulo trata das moléculas compostas principalmente por 
carbono, hidrogênio, oxigênio e nitrogênio, que fazem a ponte entre a química e a biologia. 

São conhecidos mais de 16 milhões de compostos carbônicos. Os químicos criam 
milhares de novos compostos por ano, dos quais cerca de 90% têm carbono. O estudo de 
compostos cujas moléculas contêm carbono constitui o ramo da química conhecido como 
química orgânica. Esse termo surgiu de uma crença do século XVIII segundo a qual 
compostos orgânicos poderiam ser formados apenas por sistemas vivos (isto é, orgânicos). 
Tal ideia foi refutada em 1828 pelo químico alemão Friedrich Wöhler ao sintetizar a ureia 
(HoNCONHo), uma substância orgânica encontrada na urina dos mamíferos, por meio 
do aquecimento do cianato de amônio (NH,OCN), uma substância inorgânica (não viva). 

O estudo da química das espécies vivas é chamado química biológica, biologia quí- 
mica ou bioquímica. Neste capítulo, apresentaremos os aspectos fundamentais da química 
orgânica e da bioquímica. 


24.1 | CARACTERÍSTICAS GERAIS DAS 
MOLÉCULAS ORGÂNICAS 


O que o carbono tem que justifica a enorme diversidade em seus compostos e lhe 
permite desempenhar papéis cruciais na biologia e na sociedade? Vamos examinar alguns 
aspectos gerais das moléculas orgânicas e, nesse processo, revisar alguns princípios que 
aprendemos nos capítulos anteriores. 


O QUE VEREMOS 


24.1 | Caracteristicas gerais das moléculas orgã- 
nicas Iniciaremos com uma revisão das estruturas e 


reatividades de compostos orgânicos. 


24.2 | Introdução aos hidrocarbonetos Anali- 
saremos os hidrocarbonetos, compostos que contêm 
apenas C e H, incluindo aqueles chamados alcanos, 
que apresentam apenas ligações simples C-C. Também. 
examinaremos os isômeros, compostos com composi- 
ções idênticas, mas estruturas moleculares distintas. 


3 | Alcenos, alcinos e hidrocarbonetos a 
máticos A seguir, exploraremos os hidrocarbonetos 
com uma ou mais ligações C=C, chamados alcenos, 
e aqueles com uma ou mais ligações C=C, chama- 
dos alcinos, Os hidrocarbonetos aromáticos têm, no 


mínimo, um anel plano com elétrons 1 deslocalizados. 


24.4 | Grupos funcionais orgânicos Reconhere- 
cemos que um princípio organizacional central da qui- 
mica orgânica é o grupo funcional, um grupo de áto- 
mos nos quais ocorre a maioria das reações quimicas 
dos compostos, 

5 | Quiralidade em química orgânica Apren- 
deremos que os compostos com imagens especula- 
res não superponíveis são quirais e que a quiralidade 
desempenha um papel importante na química orgânica 
e biológica. 


Cocaina no cérebro. Estas 
imagens de tomografia por 
emissão de pósitrons, 

bém conhecida pela sigla 
inglesa PET, do cérebro hu: 
mano mostram a rapidez 
com que a glicose é meta 
bolizada em diversas regi- 
des do cérebro. A linha su- 
perior mostra o cérebro de 
uma pessoa em condições. 
normais; as duas últimas, 
linhas. mostram o cérebro 
de uma pessoa que consu: 
miu cocaina, após 10 dias 
e após 100 dias (vermelho 
= metabolismo de glicose 


elevado; amarelo = médio; 
baixo). Observa-se 
“que o consumo de cocaina 
inibe o metabolismo da 
cose no cérebro. 


© 
© 
@ 


Uso de cocaina (10 dias) 


24.6 | Introdução à bioquimica Apresentare- 
mos a química de organismos vivos, conhecida como 
bioquimica, quimica biológica ou biologia quimica, 
Classes importantes de compostos que ocorrem em 
sistemas vivos são proteinas, carboidratos, lipídios e 
ácidos nucleicos. 


24.7 | Proteinas Aprenderemos que as proteinas são 
polímeros de aminoácidos ligados por ligações amida 
(também chamadas de ligações peptídicas). Proteinas 
são usadas por organismos com o suporte estrutural, 
como transportadores moleculares e como catalisado- 
res em reações bioquímicas 


8 | Carboidratos Veremos que os carboidratos 
são os açúcares e polimeros de açúcares utilizados 
sobretudo como combustivel por organismos (glicose) 
ou como suporte estrutural em plantas (celulose) 


4.9 | Lipídios Identificaremos os lipídios como uma 
grande classe de moléculas usadas principalmente para 
armazenar energia em organismos. 


24.10 | Ácidos nucleicos Aprenderemos que os áci- 
dos nucleicos são polimeros de nucleotídeos que guar- 
dam a informação genética de um organismo, O ácido 
desoxirmibonucleico (ONA) e o ácido ribonucleico (RNA) 
são polímeros compostos por nucleotídeos. 


o ® 
E, 
EM 


Uso de cocaina (100 dias) 


1088 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


AS ESTRUTURAS DAS 
MOLÉCULAS ORGÂNICAS 


Visto que tem quatro elétrons de valèn- 
cia ([He]25°2p°), o carbono forma quatro 
ligações em praticamente todos os compos- 
tos. Quando as quatro ligações são simples, 
os pares de elétrons se ordenam seguindo 
um arranjo tetradárico, «=> (Seção 9.2) No 
modelo de hibridização, os orbitais 2s e 2p 
são hibridizados sp’. oo (Seção 9.5) Quando 
existe uma ligação dupla, o arranjo é trigonal 

zação sp?), Com três ligações, 


molécula orgânica, Uma vez que a camada 
de valência do H acomoda no máximo dois 
elétrons, o hidrogênio forma apenas uma liga- 
ção covalente, Como resultado, os átomos de 
hidrogênio sempre ocupam as porções ter- 
minais das moléculas orgânicas enquanto as 
ligações C-C formam a espinha dorsal ou o 
esqueleto da molécula como na de propano: 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual é a geometria ao redor do átomo de carbono que está localizado na 
base da acetonitila? 


180° 
) 
109º | 
nor 
J ai ) 
Teraéóica Trigonal plana Linear 

4 ligações simples 2 ligações simples 1 ligação simples 
Hibridização sp” 1 ligação dupla, 1 ligação tripla 
Hibridização sp Hibridização sp 


Figera 24.1 Geometrias adotadas pelo carbono. As vès geometas comuns 
“adotadas pedo carbono são: tetzaddika, commo no metano (CHa); tigonal plana, como no 
formaldeid (4,0, e bnar como na eetonivia (CH;CN) Observe que, em todos os 
caso cada domo de carbono lorma quatro ações 


no 
so 
H H H 


A ESTABILIDADE DAS 
SUBSTÂNCIAS ORGÂNICAS 


O carbono liga-se fortemente com uma variedade de 
elementos, em especial com H, O, N e os halogêncos. == 
(Seção 8.8). Os átomos de carbono também têm uma habi- 
lidade excepcional de se ligarem entre si, formando uma 
variedade de moléculas com cadeias ou anéis de átomos de 
carbono. A maioria das reações com energias de ativação 
de baixa a moderada «co (Seção 14.5) se inicia quando uma 
região de alta densidade eletrônica em uma molécula encon- 
trauma região de baixa densidade eletrônica em outra. Essas. 
regiões podem ser atribuídas à presença de uma ligação múl- 
tipla ou à presença de um átomo mais eletronegativo de uma. 
ligação polar. Por causa das suas intensidades (a entalpia da 
ligação simples C-C é 348 KJ/mol, a entalpia da ligação 
C-H é 413 kJ/mol c> Tabela 8.4) e da ausência de pola- 
ridade, tanto as ligações simples C-C quanto as ligações. 
C-H têm reatividades muito baixas. Para entender melhor 
as implicações desses fatos, considere o etanol: 


As diferenças nos valores de eletronegatividade entre 
CEO (5)cenre Oe H.I) indicam que as ligações 


C-O e O-H são bastante polares. Assim, muitas reações. 
“do etanol envolvem essas ligações enquanto a porção de 
hidrocarboneto da molécula permanece intacta. Um grupo 
de átomos como o C-O-H, que determina como uma 
molécula orgânica reage (em outras palavras, como uma 
molécula funciona), é chamado grupo funcional. Trata-se 
“do centro de reatividade em uma molécula orgânica. 


Reflita 


Qual ligação seria o local mais provável de se oconer uma rea- 
cão quimica: C=N, C-C ou C-H? 


A SOLUBILIDADE E AS 
PROPRIEDADES ÅCIDO-BASE DE 
SUBSTÂNCIAS ORGÂNICAS 


Na maioria das substâncias orgânicas, as ligações 
predominantes são do tipo carbono-carbono e carbono— 
hidrogênio, que são apolares. Por essa razão, a polaridade. 
total das moléculas orgânicas costuma ser baixa, o que 
as torna geralmente solóveis em solventes apolares e não 
muito solúveis em água. => (Seção 13.3) As moléculas 
solúveis em solventes polares são as que têm grupos pola- 
res na superfície da molécula, como no caso da glicose e 
do ácido ascórbico (Figura 24.2). As moléculas orgá- 
nicas que têm uma cadeia longa ¢ apolar ligada à uma 
parte iônica e polar, como o fon estearato da Figura 24.2, 
funcionam como surfactantes e são usadas na fabricação 
de sabão e detergente. «==: (Seção 13.6) A parte apolar 
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RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Como a substituição de grupos OH no ácido ascórbico por gru- 


pos CHp afeta a solubilidade da substância em (a) solventes 
polares e (b) solventes apolares? 


e 


ota 


Glicose (CH0 


Estearato (CpHlysCOO”) 


Figura 24.2 Algumas moléculas orgânicas 
solúveis em solventes polares. 


da molécula estende-se para um meio apolar, como graxa 
ou óleo, enquanto a parte polar estende-se para um meio. 
polar, como a água. 

Muitas substâncias orgânicas contêm grupos ácidos 
ou básicos, As substâncias ácidas mais importantes são 
os ácidos carboxílicos, que apresentam o grupo funcional 
-COOH. ces (seções 43 e 16.10) As substâncias básicas 
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mais importantes são as aminas, que apresentam os grupos. 
=NHa.-NHR ou —NR», sendo R um grupo orgânico com- 
posto por átomos de carbono e hidrogênio, = (Seção 167) 

À medida que avançarmos neste capítulo, encontra- 
remos muitos conceitos interconectados (=>>) com mate- 
riais relacionados em capítulos anteriores, Desse modo, é 
interessante que você consulte as seções indicadas para 
revisar os conceitos anteriores, Fazendo isso, seu emendi- 
mento e sua apreciação da química orgânica e bioquímica 
serão intensificados. 


24.2 | INTRODUÇÃO AOS 
HIDROCARBONETOS 


Considerando que os compostos de carbono são muito 
numerosos, é conveniente organizá-los em famílias que 
mostrem similaridades estruturais. À classe de compostos. 
orgânicos mais simples é a dos hidrocarbonetos, compos- 
tos constituídos apenas de carbono e hidrogênio. O prin- 
cipal aspecto estrutural dos hidrocarbonetos (e de muitas 
outras substâncias orgânicas) é a presença de ligações 
estáveis carbono-carbono, O carbono é o único elemento 
capaz de formar cadeias estendidas e estáveis de átomos. 
unidos por ligações simples, duplas e triplas. 

Os hidrocarbonetos podem ser divididos em quatro 
tipos, dependendo dos tipos de ligação carbono-carbono 
em suas moléculas. A Tabela 24.1 mostra um exemplo 
de cada um deles. 

Os alcanos apresentam apenas ligações simples C-C. 
Os alcenos, também conhecidos como olefinas, têm pelo. 
menos uma ligação dupla C=C, e os alcinos apresentam 
uma ligação tripla C=C. Nos hidrocarbonetos aromáti- 
cos, os átomos de carbono estão conectados em uma estru- 
tura plana em forma de anel, com os átomos de carbono 
unidos entre si tanto por ligações ø quanto 7. «== (Seção 
846) O benzeno (CHo) é 0 exemplo mais conhecido de um 
hidrocarboneto aromático. 

Cada tipo de hidrocarboneto exibe diferentes compor- 
tamentos químicos, como veremos em breve, As proprie- 
dades físicas dos quatro tipos, porém, assemelham-se de 
muitas maneiras. Uma vez que são relativamente apolares, 
as moléculas de hidrocarboneto são praticamente insolú- 
veis em água, mas se dissolvem com facilidade em outros. 
solventes apolares. Seus pontos de fusão e de ebulição 
são determinados pelas forças de dispersão, === (Seção 
11.2) Como resultado, os hidrocarbonetos de massa mole- 
cular muito baixa, como C)He (pe = —89 °C), são gases. 
em temperatura ambiente; aqueles com massa molecular 
moderada, como Cola (pe = 69 °C), são líquidos; e os. 
com massa molecular alta, como CayHys (pf =44 °C), são 
sólidos. 

A Tabela 24.2 relaciona os dez alcanos mais sim- 
ples. Muitas dessas substâncias são conhecidas por serem 
muito usadas, O metano é o principal componente do 
gás natural. O propano é o principal componente do gás. 
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Tabela 24.1 Os quatro tipos de hidrocarbonetos com exemplos moleculares. 


Tipo Templo 
Alcano Etano H $ 
[a 
r < mb asa A" 
s SAN 
H H 
Alceno Etileno 
Oh 
Alcino Acetileno 
Cech 
Aromático Benzeno 
[e 


Tabela 24.2 Os dez primeiros membros da série de alcanos de cadeia linear. 


Fórmula molecular Fórmula estrutural condensada Nome Ponto de ebulição ("i 
CM Me Merano Eg] 
Che hh Etano E 
O Ch Propano 5 
Cho CHICHACH;CH Butano -s 
Cita CH CH CH Pentano 3 
Cha CHyCH CH CH CH: CH, Herano e 
Chie CH CH CHCHC HC Heptano E) 
Cho CH CH CHaCHaCHo Cha CH CH Otano ns 
CHo CHaCHaCH:CH:CH;CH;CHCH;CH;  Nonano 151 
Cha CCC Decano va 


engarrafudo (GLP) usado para aquecimento doméstico e 
na cozinha em áreas onde o gás natural não está dispo- 
nível. O butano é usado em isqueiros descartáveis e reci- 
pientes de combustível para fogões e lampiões a gás para 
acampamento. Os alcanos de 5 a 12 átomos de carbono 
por molécula são encontrados na gasolina. Note que cada 
composto subsequente na Tabela 24.2 tem uma unidade. 
adicional de CHa. 

As fórmulas para os alcanos dadas na Tabela 242 
estão escritas em uma notação chamada fórmula estrutu- 
ral condensada Essa notação revela o modo pelo qual os. 
átomos estão ligados entre si, mas não exige o desenho de 


todas as ligações. Por exemplo, a fórmula estrutural e as 
fórmulas estruturais condensadas do butano (C4H0) são: 


H;C—CH;—CH;—CHs 


CH;CH;CH;CH; 


CAPÍTULO 24 A QUÍMICA DA VIDA: QUÍMICA ORGÂNICA E BIOLÓGICA 


Reflita 


Quantas ligações C-H e C-C são formadas pelo átomo de cat- 
bono central do propano? 


ESTRUTURAS DOS ALCANOS 


De acordo com o modelo VSEPR, a geometria mole- 
cular ao redor de cada átomo de carbono em um alcano é 
tetraédrica, oo (Seção 9.2) A ligação pode ser descrita 
como envolvendo orbitais hibridizados sp? no carbono, 
conforme a Figura 24.3 para o metano, o> (Seção 9.5) 

A rotação em torno de uma ligação simples carbono 
carbono é relativamente fácil e ocorre rapidamente em 
temperatura ambiente. Para visualizá-la, imagine agarrar 
um dos grupos metil da molécula de propano na Figura 
24.4 e girá-o em relação ao restante da estrutura. Como 
o movimento desse tipo ocorre rapidamente nos alcanos, 
uma molécula de alcano de cadeia longa sofre constan- 
temente movimentos que fazem com que sua forma se 
modifique, algo como se uma porção da cadeia estivesse 
sendo sacudida, 


ISÔMEROS ESTRUTURAIS 


Os alcanos relacionados na Tabela 24.2 são chama- 
dos hidrocarbonetos de cadeia linear ou lineares porque 
todos os átomos de carbono estão unidos em uma cadeia. 
contínua. Os alcanos que consistem em quatro ou mais áto- 
mos de carbono também podem formar hidrocarbonetos 
de cadeias ramificadas. (As ramificações em moléculas 


Figura 24.3 Ligações ao redor do Stomo carbono no metano sia 
geometria molecular tetra é observada a0 redor de todos os tom de 
carbonos nos alanos. 
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Figara 24.4 Avetação em tormo de uma ligação C-C ocorre de 
Torma tacl e rapida em todor or sanot: 


orgânicas costumam ser chamadas de cadeias laterais.) 
A Tabela 24.3, por exemplo, mostra todos os alcanos. 
de cadeia lincar e cadeia ramificada que contêm quatro e 
cinco átomos de carbono. 

Os compostos com a mesma fórmula molecular, mas. 
diferentes arranjos de ligação (e, consequentemente, diferen- 
tes estruturas) são chamados isômeros estruturais. Assim, 
CaHio possui dois isômeros estruturais e CsHhz, três. Os 
isômeros estruturais de determinado alcano diferem ligeira- 
mente um do outro nas propriedades físicas, como indicam 
os pontos de fusão e ebulição da Tabela 24.3, 

O número de isômeros estruturais possíveis aumenta 
rapidamente com o número de átomos de carbono no 
alcano. Existem 18 isômeros possíveis com a mesma fór- 
mula molecular CsHis. por exemplo, e 75 isômeros posst- 
veis com a fórmula molecular CioHas. 


Reflita 


Que evidências você pode citar para sustentar o fato de que, 
embora os isômeros tenham a mesma fórmula molecular, são 
na verdade compostos diferentes? 


NOMENCLATURA DE ALCANOS 


Na primeira coluna da Tabela 24.3, os nomes entre 
parênteses são chamados nomes comuns. O nome 
comum do isômero sem ramificações começa com a letra 
n (indicando a estrutura “normal”, Quando um grupo 
CH; ramifica-se da cadeia principal, o nome comum do 
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Tabela 24.3 Isbmeros de Cio € Cit. 


Nome Modelo de 
sistemático Fórmula estrutural preenchimento Pontode Ponto de 
(nome comum) Fórmula estrutural condensada espacial fusão ('C) ebulição (O) 
Butano (butanoy 8 -s 
Zemetipropano -9 -n 
sobutano) 

Pentano -30 +% 
r-pentano) , 

Zemetibutano -160 28 
(scpentano) 

2.2:Smetipropano -16 +9 
(oeopentano) 


isômero começa com iso-; quando dois grupos CH rami- 
ficam-se, o nome comum começa com neo-. Contudo, 
à medida que o número de isômeros cresce, toma-se 
impossível encontrar um prefixo apropriado para deno- 
minar o isômero por meio de um nome comum. A neces- 
de de um modo sistemático de nomear os compos- 
tos orgânicos foi identificada já em 1892, quando uma 
organização chamada International Union of Chemistry 
reuniu-se em Genebra, Suíça, com o propósito de for- 
mular regras para nomear substâncias orgânicas. Desde 
então, a tarefa de atualizar as regras para dar nomes aos. 
compostos passou a ser atribuída à International Union 
of Pure and Applied Chemistry (IUPAC). Químicos de 
todo o mundo, independentemente de suas nacionalida- 
des, concordam com um sistema comum para dar nomes. 
aos compostos, 

Os nomes da IUPAC para os isômeros do butano e pen- 
tano são aqueles que aparecem primeiro na Tabela 243. 


Esses nomes, bem como aqueles de outros compostos orgá- 


nicos, são formados por três partes: 
[prefixo] base [sufixo 
j] 
Quais 3 
substiuintes? as 


As etapas descritas a seguir resumem os procedimen- 
tos usados para nomear os alcanos, todos com nomes fina- 
lizados com o sufixo -ano. Usamos uma abordagem similar 
para escrever os nomes dos outros compostos orgânicos. 


1. Encontre a cadeia mais longa de átomos de car- 
bono e use o nome dessa cadeia (Tabela 24.2) como 
a base do nome. Esta etapa requer cuidado porque a 


cadeia mais longa pode nem sempre estar escrita de 
uma maneira linear, como se vê nesta estrutura: 
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Uma vez que esse composto tem cadeia de seis átomos 
de C, recebe o nome de hexano substituído, Os grupos 
ligados à cadeia principal são chamados substituin- 
tes porque cles substituem o local de um átomo H na 
cadeia principal, Nessa molécula, o grupo CH; fora do 
contorno azul é o único substituie na molécula. 

2. Numere os útomos de carbono na cadeia mais 
longa, começando com a extremidade da cadeia 
mais próxima ao substituinte. No exemplo, numera- 
mos os átomos de C a partir do lado superior à direita 
que coloca o substituinte CH; no C2 da cadeia. (Se 
numerássemos a partir do lado direito inferior. o CHs 
estaria no C$) A cadeia é numerada a partir da extre- 
midade que resulta no menor número para a posição 
do substituinte, 

Nomele cada grupo substituinte. Um substituinte 

formado pela remoção de um átomo de H do alcano é 

chamado grupo alquil ou alquila. Os grupos alquitas 

são nomeados pela substituição da terminação -ano 
do nome do aleano por ~il. O grupo metil (CH3). por 
exemplo, é derivado do metano (CH), e o grupo etil 

(CaHs) é derivado do etano (CaHg). A Tabela 24.4 

lista vários grupos alquilas comuns. 

4. Inicie o nome com o número ou números do car- 
bono ou carbonos aos quais cada substituinte está 
ligado, Para nosso composto, o nome 2-metil-hexano 
indica a presença de um grupo metil (CHs) no C2 de 
uma cadeia de hexano (seis carbonos). 

5. Quando dois ou mais substituintes estão presentes, 
relacione-os em ordem alfabética. A presença de dois 


Tabela 24.4 Fórmulas estruturais condensadas e nomes comuns 
para vários grupos alquilas. 


Srupo Nome 
CH Metil 
CH El 
Chair Propil 
CHIC Bu 

GH Hogropl 

HO 

[om 

tertuil 


P 
Te 


| 
M 


ou mais do mesmo substituinte é indicada pelos prefi- 
xos: di- (dois) ri- (très), tetra- (quatro), penta- (cinco), 
e assim por diante. Os prefixos são ignorados na deter- 
minação da ordem alfabética dos substituintes: 


CHCH; 
CHy 


Jetil-244.S-trimetil-heptano 


Nomeando alcanos 
Dè nome sistemático do seguinte alcano: 


cinu, 
CHy—CH—CH, 


CHhy— Ch, 


SOLUÇÃO 

Analise Temos a fórmula estrutural condensada de um alcano 
e devemos dar seu nome. 

Planeje Como ohidrocarboneto € um alcano, seu nome termina 
emana. O hidrocarboneto “base” é nomeado a partir da cadeia 
contínua mais longa de átomos de carbono, As ramificações são 


ruposalquilas, nomeados com base no número de átomos de 
Carbono na ramificação e localizados contando os átomos de C 
20 longo da cadeia contínua mais longa. 

Resolva A cadeia continua mais longa de átomos de C estende- 
-se do grupo CH; do lado esquerdo superior até o grupo CH3 
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do lado esquerdo inferior, tendo sete átomos de carbono de 
extensão: 


'CHy—?°CH— CH —CH, 
Ch, —*CH—'CH, 
7eme, 


O composto "base" é, dessa forma, o heptano. Existem dois 
grupos metil que se ramificam da cadeia principal. Por conse- 
guinte, esse composto é um dimetil-heptano. Para especificar 
a localização dos dois grupos metils, devemos numerar os 
romos de C a partir do lado que fornece o menor nômero 
possível para os átomos de carbono exibidos nas cadeias late- 
rais. Iso significa que devemos começar a numeração com 
o carbono superior à esquerda. Existe um grupo metil no C3 
e um no CA, O composto é portanto, o 3,4-dimetil-heptano. 


Para praticar: exercício 1 
Qual é o nome correto para esse composto? 


) EXER 


(a) 3-etil-3-metilbutano, 


Escrevendo fórmulas estruturais condensadas 
Escreva a fórmula estrutural condensada para o 3-eti-2-metilpentano. 


SOLUÇÃO 
Analise Temos o nome sistemático de um hidrocarbonto e 
devemos escrever sua fórmula estrutural. 
Planeje Como o nome termina em -ano, o composto é um 
aleano, significando que todas as ligações carbono-carbono 
são simples. O hidrocarboncto “hase” é o pentano, indicando 
cinco átomos de C (Tabela 24.2). Existem dois grupos alquilas 
especificados, um grupo etil (dois átomos de carbono, C)Hs) 
e um grupo metil (um átomo de carbono, CHj). Contando da 
esquerda para a direita ao longo de uma cadeia de cinco átomos. 
“de carbono, o grupo ctil estará ligado ao C3, e o grupo metil 
ac 
Resolva Começamos escrevendo cinco átomos de C unidos 
por ligações simples. Estes representam a espinha dorsal da 
cadeia de pentano "base": 

e-cccc 
Em seguida, colocamos um grupo metil no segundo C, e um 
grupo etil no terceiro C da cadeia. Os hidrogênios são adi- 
cionados a todos os outros átomos de carbono para perfazer 
quatro ligações em cada carbono: 


CH; 
cm—cn—çu— ch — chy 
CHCH; 

A fórmula pode ser eserita de modo ainda mais conciso como: 
CHCHCHYCHIC:H9CH:CHy 

em que os grupos alquilas da ramificação são indicados entre 

parênteses. 

Para praticar: exercício 1 

Quantos Stoa de hidrogênio há no 22 imet 

660) 8, (©) 16, (9) 18,492. 

Escreva a fórmula estrutural condensada para 2:3-dimetl 

“texano. 
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CICLOALCANOS 
Os alcanos que formam anéis, ou ciclos, são chamados cielo 
canos. Como ilustra a Figara 24.5, em alguns casos, as estro- 
turas dos cicloalcanos são desenhadas como estruturas por 
linhas, que são polígonos simples em que cada vértice repre- 
senta um grupo CH Esse método de representação é similar so. 
usado para os anéis de benzeno. ==> (Seção 8,6) (Lembre-se da. 
nossa discussão sobre benzeno que, em estruturas aromáticas, 
cada vértice representa um grupo CH, e não um grupo CH; ) 
Os anéis de carbono contendo menos de cinco átomos 
de carbono são tensionados porque os ângulos de ligação. 
C-C-C nesses anéis devem ser menores que o ângulo 


tetraédrico de 109,5”. A tensão aumenta à medida que os. 
anéis ficam menores. No ciclopropano, que tem a forma 
de um triângulo equilátero, o ângulo é de apenas 60º; essa 
molécula é, portanto, muito mais reativa que o propano, seu 
análogo na cadeia linear. 


As ligações C-C no ciciopropano são mais fracas do que aque- 
las no cico-hexano? 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


A fórmula geral dos alcanas de cadeia linear é C,Hap 2. Qual é a fórmula geral para os cidoalcanos? 


CH, 
X 
nar Co Ma Ch 
Í mel Cem /N 
He, CH Neila 
cho HC—CH, HC—cH; 
Ciclo-hexano Ciclopentano Ciclopropano 
Cada vénice Cinco vénices= Três vénices= Figura 24.5 Fórmulas estruturais 
representa um cinco grupos CH; três grupos CH; condensadas e estruturas por linhas 
Bpo Che para vès ddoakcanos. 


O) umeac | GASOLINA 


O petróleo, ou óleo bruto, é uma mistura de hidrocarbonetos com 
quantidades menores de outros compostos orgânicos contendo 
nitrogênio, oxigênio ou enxofre. A enorme demanda por petróleo 
para atender às necessidades mundiais de energia tem levado à 
exploração de fontes de petróleo em locais de risco como o Mar 
do Norte e o norte do Alasca. 

Normalmente, a primeira ctapa no refinamento, ou procesa- 
mento, de petróleo consiste em fraciond-lo com base no posto. 
de ebulição (Tabela 24.5). Como, dessas frações, a gasolina é 
a comercialmente mais importante, vários processos são usados. 
para maximizar seu rendimento. 

A gasolina é uma mistura de hidrocarbonetos voláteis e hidro- 
carbonetos aromáticos. Em um motor automotivo convencio- 
nal, uma mistura de ar e vapor de gasolina é comprimida por 
um pistão e incendiada por uma centelha elétrica. A queima da 
gasolina deve provocar uma expansão forte e regular do gás, for- 
ando o pistão para cima e transmitindo força a0 longo do eixo 
de transmissão do motor. Se a combustão do gás ocorre muito 


rapidamente, o pistão recebe um único baque forte em vez de um 
impulso forte € regular O resultado é um som de “detonação” 
ou “explosão” e uma redução na eficiência com a qual a energia 
produzida pela combustão € convertida em trabalho. 

A octanagem de uma gasolina mede sua resistência à detonação. 
As gasolinas com alta octanagem queimam com mais regula- 
ridade e são, por isso, combustíveis mais eficientes (Figura 
24.6) Os alcanos ramificados e os hidrocarbonetos aromáticos. 
têm octanagem mais alta que os aleanos de cadeia linear, A octa- 
nagem da gasolina é obtida pela comparação de suas caracterís- 
ticas de detonação com as do iso-octano (2,2,4-trimetilpentano) 
e do heptano. Ao iso-octano aribise uma octanagem de 100, 
enquanto ao heptano, uma octanagem de 0. À gasolina com as 
mesmas caracteristicas de detonação, com uma mistura de 91% 
de iso-octano e 9% de heptano. é atribuída uma octanagem de 91. 
A gasolina obtida pelo fracionamento de petróleo (chamada 
gasolina de destilação atmosférica) contém sobretudo hidro- 
catbonctos de cadeia lincar e tem octanagem em torno de $0- 
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Para aumentar a octanagem, ela é submetida a 


Tabela 24.5 Frações de hidrocarbono do petróleo. 


um processo chamado reforma catalitica, que 
“converte os alcanos de cadeia linear em akea- 


Faixa de tamanho Faixa de ponto 


mas di caio romublicado, Fração das moléculas de ebulição (*C) Usos 
O cruqueamento é usado para produzir hidro- Gs TG -160330 — Combustieis gasosos, 
carbonetos aromáticos e converter parte das produção de Hz 
frações menos voláteis de petróleo em com- — Gasoinade C53 Ciz de30a200 Combustivel de motor 
postos apropriados para uso como combustível. detiação 
automotivo. No processo de craqueamento, os atmosférica 
hidrocarbonetos são misturados com um cata- Querosene, óleo Cipa Cig de 1802400 Diesel combustivel 
lisador e aquecidos de 400a S00 "C. Os ct de combustivel deatoforo, 
sudores usados ão minerais naturais arcos craqueamento 
a misturas vindas de AOS: Além — Licanes deCaparadma — de35Opuacna Lubricantes 

formar moléculas mais apropriadas para a 
gasdina, o crquamnto res m fração Mando eCopucdas  sitimdo fr 
de hidrocarbonetos de baixa masa molecular, 
Como o sileno a o propona Ens ssbuáncias Astato ceCwpaacns Residuos pastosos Pavimentação de ruas 


são usadas em uma variedade de reações para 
produzir plásticos e outros produtos químicos. 
O índice de octanagem da gasolina também 
aumenta com a adição de determinados com- 
postos chamados agentes antidetonadores, ou 
melhoradores de octanagem. Até meados dos 
anos 1970 o principal agente antidetonador 
era o tetraetilchumbo (ou chumbo teractla, 
(CaHglaPb. Entretanto, ele não é mais usado por 
causados riscos ambientais do chumbo e porque 
envenena os conversores cataliticos. ==> (Seção 
147) Atualmente, compostos aromáticos, como 
o tolueno (CsHsCH;), € hidrocarbonetos oxige- 
nados, como o etanol (CHyCH;OH), são bas- 
tante utilizados como agentes antidetonadores. 
Exereíeios relacionados: 24.19 e 24.20 


Figura 24,6 Indice de 
octanagem. A octanagem da gasolaa 
mede sua resistència à detonação 
ando queimada em um motor e, 
cmo mostrado na bomba, é de B9. 


REAÇÕES DE ALCANOS 


Por conterem apenas ligações C-C e C-H, muitos 
alcanos são relativamente não reativos, Em temperatura. 
biente, por exemplo, não reagem com ácidos, bases ou 
fortes agentes oxidantes. Sua baixa reatividade química, 
como observado na Seção 24.1, deve-se basicamente à 
força e à ausência de polaridade das ligações C-C e C-H. 

Entretanto, os alcanos não são completamente inertes. 
Uma de suas reações mais importantes do ponto de vista 
comercial é a combustão ao ar, a base de seu uso como 
combustível. == (Seção 3.2) Por exemplo, a combustão 
completa do etano ocorre de acordo com esta reação alta- 
mente exotérmica: 


2Citulg) + 70:(8) — 4CO(g) + 6H0(1) 
AH’ = -2.855 KJ 


24.3 | ALCENOS, ALCINOS E 
HIDROCARBONETOS 
AROMÁTICOS 


Por terem apenas ligações simples, os alcanos con- 
têm o maior número possível de átomos de hidrogênio por 
“átomo de carbono. Por isso, são chamados de hidrocar- 
bonetos saturados. Os alcenos, alcinos e hidrocarbonetos. 
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aromáticos apresentam ligações múltiplas carbono-car- 
bono (duplas, triplas ou 77 deslocalizadas). Como resul- 
tado, eles têm menos hidrogénio do que um alcano com 
o mesmo número de átomos de carbono. Coletivamente, 
são chamados de hidrocarbonetos insaturados. De modo 
geral, as moléculas insaturadas são mais reativas do que 
as saturadas, 


ALCENOS 


Os alcenos são hidrocarbonetos insaturados que con- 
têmuma ligação C=C. O alceno mais simples CH=CH. 
chamado eteno (IUPAC) ou etileno (nome comum), e tem 
um papel importante como hormônio vegetal na germina- 
ção de sementes e no amadurecimento de frutas. O pró- 
ximo membro da série é CH;-CH=CHs, chamado pro- 
peno ou propileno. Para os alcanos com quatro ou mais 
átomos de carbono, existem vários isômeros para cada. 
fórmula molecular, Por exemplo, existem quatro isômeros. 
de Cslly.como mostrado na Figura 24.7. Observe tanto 
suas estruturas quanto os respectivos nomes. 

Os nomes dos alcenos são bascados na cadeia mais 
longa e contínua de átomos de carbono que contém a liga- 
ção dupla. O nome dado à cadeia é obtido trocando-se a 
terminação do nome do alcano correspondente de -ano 
para -eno, O composto à esquerda na Figura 247, por 
exemplo, tem ligação dupla como parte de uma cadeia de 
três carbonos; assim, o alceno “base” é o propeno. 

A localização da ligação dupla ao longo da cadeia do 
alceno é indicada por um prefixo numérico que designa 
o número do átomo de carbono que faz parte da ligação 
dupla e está mais próximo de uma extremidade da cadeia. 
Sempre se numera a cadeia a partir da extremidade que 
nos remete mais rapidamente à ligação dupla e, portanto, 
resulta no menor prefixo numérico. No propeno, a única 
posição possível para a ligação dupla é entre o primeiro e 
o segundo carbonos, de modo que um prefixo indicador 


de sua localização é desnecessário. Para o buteno (Figura 
247), existem duas posições possíveis para a ligação dupla: 
após o primeiro carbono (I-buteno) ou após o segundo car- 
bono (2-buteno). 


Quantos locais distintos existem para uma ligação dupla em 
uma cadeia linear de cinco carbonos? 


Se uma substância apresenta duas ou mais liga- 
ções duplas, cada uma delas é indicada por um prefixo 
numérico, e a terminação do nome é alterada para iden- 
tificar o número de ligações duplas: dieno (duas), trieno 
'H-CHy-CH=CH, é o 


Os dois ismeros à direita na Figura 247 diferem nas 
localizações relativas de seus grupos metil, Esses dois. 
compostos são isômeros geométricos, compostos que têm 
a mesma fórmula molecular e os mesmos grupos ligados 
entre si, mas diferem no arranjo espacial dos grupos. == 
(Seção 23.4) No isômero cis os dois grupos metil estão em 
um mesmo lado da ligação dupla, enquanto no isômero 
trans eles estão em lados opostos. Os isômeros geométri- 
cos possuem propriedades físicas distintas e podem diferir 
significativamente no comportamento químico. 

O isomerismo geométrico em alcenos surge porque, 
diferentemente da ligação C-C, a ligação C=C não per- 
mite a livre rotação. Lembre-se de que a ligação dupla 
entre dois átomos de carbono consiste em uma ligação. 
oe outra 7, A Figura 24.8 mostra um alceno cis. O 
eixo da ligação carbono-carbono e as ligações com os 
átomos de hidrogênio e com os grupos alquilas (deno- 
minados R) estão todos em um plano, e os orbitais p que 
formam a ligação = estão perpendiculares a esse plano. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Quantos isômeros existem para o propeno, C3H6? 


Figura 24.7 O alceno Cab tem quatro isômeros estruturais. 
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Isômerocis Ests extremidade da 
molécula girou 90° 


Figura 24.0 Isômeros geométricos existem porque a rotação em torno de uma ligação dupla carbono-carbono requer muita energia para 


ocorrer em temperaturas normais 


Como indicado na Figura 24.8, a rotação ao redor da liga- 
ção dupla carbono-carbono exige que a ligação 7 seja 
rompida, processo esse que demanda considerável ener- 
gia (aproximadamente 250 kJ/mol). Tendo em vista que a 


Isômero trans 


rotação ao redor de uma ligação dupla não ocorre facil- 
mente, os isômeros cis e trans de um alceno não podem 
se converter entre si com facilidade e, portanto, existem 
“como compostos distintos. 


RCÍCIO RE 


Desenhando isômeros 


Desenhe todos os isômeros estruturas e geométricos do penteno, CsHio, que apresentam uma cadeia de hidrocarbonetos não 


ramificada, 


SOLUÇÃO 

Analise Pede-se para desenhar todos os isômeros (tanto os 
estruturais quanto os geométricos) para um alceno com uma 
cadeia de cinco carbonos. 

Planeje Como o nome usado para designar o composto é pen- 
teno, e não pentadicno ou pentatrieno, sabemos que a cadeia 
de cinco carbonos contém apenas uma ligação dupla carbono 
carbono, Assim, podemos iniciar colocando primeiro a ligação 
dupla em várias posições ao longo da cadeia, lembrando que 
a cadeia pode ser numerada a partir de ambos os lados. Após 


i 
—C 
TA 


123 
C=C 
PE 
c—C=c—C—C 
LEKEN 
C-c-c=c—c 
EISEN 
C-c-c—c=c 


Como o primeiro átomo de C no l-penteno está ligado a dois sto- 
mos de H, não existem isômeroscistrans. No entanto, existem 


CH;=CH—CHy—CH;—CH; 
I-penteno 


H 
cm, A 


Y 
A 


renumerado como 


encontrar as diversas posições distintas para a ligação dupla, 
podemos verificar se a molécula pode ter isômeros cis e trans. 
Resolva Pode haver uma ligação dupla depois do primeiro 
carbono (I-penteno) ou do segundo carbono (2-penteno). 
Essas são as duas únicas possibilidades, porque a cadeia pode 
ser numerada a partir de ambos os lados. Assim, o que pode- 
ríamos chamar erroneamente de 3-penteno é, na realidade, 
Z-pemteno, como se vê ao numerar a cadeia de carbono pelo 
outro lado. 


E SE 


1 
remumerdo como C—C—C=C—C 


E qa 
C—-c—-c-c=c 


isômeros cis e trans para o 2-penteno. Assim, os três isômeros. 
possíveis são: 
Ch, 


CH3 


Pag 
=í 


cis2-penteno 
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(Você pode se convencer de que o cis- ou o truns-3penteno 
são idênticos ao cis- ou ao trans 2-penteno, respectivamente. 
Contudo, is 2-penteno trans 2: peteno são os nomes corretos 
porque possuem prefixos de números mais baixos) 

Para praticar: exercício 1 

Quais destes compostos não existem? 


(8) 1.234,5,67-0cta-hepteno, (b) cis-2-butano, (c) trans3- 
“bexeno, (d) I-propeno, (e) cis-s-deceno. 

Para praticar: exercício 2 

Quantos isômeros de cadeia linear existem para o hexeno, 
CH; 


ALCINOS 


Os alcinos são hidrocarbonetos insaturados que con- 
têm uma ou mais ligações C=C. O mais simples deles 
é o acetileno (C3Hj), uma molécula altamente reativa. 
Quando o acetileno é queimado em um fluxo de oxi- 
gênio em um maçarico de oxiacetileno, a chama atinge 
aproximadamente 3.200 K. Visto que os alcinos são, de 
modo geral, moléculas altamente reativas, não estão tão 


amplamente distribuídos na natureza quanto os alcenos; 
entretanto, os alcinos são intermediários importantes em 
muitos processos industriais 

Os alcinos são nomeados pela identificação da cadeia. 
contínua mais longa na molécula que contém a ligação tri- 
pla e pela modificação da terminação do nome do alcano 
correspondente de -ano para -ino, como mostrado no 
Exercício resolvido 24.4. 


Nomeando hidrocarbonetos insaturados 
Dê nome nos seguintes compostos: 


ty 
(a) CH;CH:CH3—CH, 


b) era p E 
Cherie, 


SOLUÇÃO 

Analise Temos as fórmulas estruturais condensadas de um 
aceno e de um alino, e devemos dar nome nos compostos. 
Planeje Em cada caso, o nome é baseado no número de áto- 
mos de carbono na cadeia de carbono contínua mais longa que 
contém a ligação múltipla. No caso do alceno, deve-se tomar 
cuidado para indicar se é possível o isomerismo cis-trans e, se 
for, qual isômero é dado. 

Resolva (a) A cadeia continua mais longa de átomos de car- 
bono que contém a ligação dupla é de sete átomos. O composto 
“base” €, por conseguinte, o hepteno. Como a ligação dupla 
começa no carbono 2 (numerando-se da extremidade mais 
próxima da ligação dupla), temos o 2-hepteno. Com um grupo 
metil no átomo de carbono 4, temos 4-metil-2-hepteno. A con- 
figuração geométrica na ligação dupla é cis (isto é, os grupos 
alquilas estão ligados aos carbonos da ligação dupla do mesmo 
lado). Assim, o nome completo é 4-metil-cis-2-hepteno. 

C) A cadeia contínua mais longa contendo a ligação tripla 
tem seis átomos de carbono; logo, esse composto é derivado 


do hexino, A ligação tripla vem depois do primeiro carbono 
(numerando-se a partir da direita), tornando-o um derivado 
do Isbexino. A ramificação da cadeia do hexino contém três 
átomos de carbono, tornando-o um grupo propil, Uma vez que 
esse substituinte está localizado em C3 da cadeia do hexino, a 
molécula € o 3-propil-I-bexino. 

Para praticar: exercicio 1 

Se um composto possui duas ligações triplas carbono-car- 
dono e uma ligação dupla carbono-carbono, que tipo de com- 
posto ele é? 

(a) um enoino, (b) um dienoino, (e) um trienoino, (d) um eno- 
diino, (e) um enotriino. 


Para praticar: exercicio 2 


Desenhe a fórmula estrutural condensada para o 4-metil 
-pentino. 


REAÇÕES DE ADIÇÃO DE ALCENOS 
EALCINOS 

A presença de ligações duplas ou triplas carbono— 
carbono nos hidrocarbonetos aumenta notavelmente a rea- 
tividade química deles. As reações mais características de 
alcenos e alcinos são as reações de adição, nas quais um 


reagente é adicionado aos dois átomos que formam a liga- 
ção múltipla. Um exemplo simples é a adição de bromo ao 
ctileno para produzir o 1,2.-dibromoctano: 


H:0=CH; + Bs — Ha pa 


Br Br 
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A ligação 7 no etileno é rompida, e os elétrons que 
formaram a ligação são usados para formar duas ligações o” 
com os dois átomos de bromo. À ligação or entre os átomos. 
de carbono é mantida. 

A adição de Hz converte o alceno em um alcano: 


=CHCH, + H; ES CH;CH;CH;CH; 


242) 


A reação entre um alceno e Ha, chamada hidrogena- 
ção, não ocorre facilmente sob condições ordinárias de 
temperatura e pressão, Uma razão para a falta de reativi- 
dade do Ha frente aos alcenos é a alta entalpia de ligação 
do Ha. Para promover a reação, é necessário elevar a tem- 
peratura (500 °C) e usar um catalisador (como Ni) que 
auxilie na ruptura da ligação H-H. Escrevemos tais con- 
dições sobre a seta da reação para indicar que eles devem 
estar presentes para que a reação ocorra. Os catalisadores. 
mais usados são metais finamente divididos nos quais o 
Ho é adsorvido. o (Seção 147) 

Os haletos de hidrogênio c a água também podem ser 
adicionados à ligação dupla dos alcenos, como ilustrado 
nas seguintes reações do etileno: 


CHCI 


CH=CH; + HBr — CH;CHBr (243) 
CH=CH; + mo EE CHCHOH (aj 


A adição de água € catalisada por um ácido forte, 
como HSO,. 

As reações de adição dos alcinos lembram as dos 
alcenos, como mostrado nos seguintes exemplos: 


a ' 
CHC=CCH;+ Ci, — Saad 
as da 
atuo irans-2,3-dicloro-2-buteno 
124.5) 
qa 
CHC=CCH, + 2Cl; — Cr EG —CHy 
à a 
2buino 22.3 Metraclorobutano 
124.6) 


Determinação do produto de uma reação de adição 
Escreva a fórmula estrutural condensada do produto da hidrogenação do 3-metil--penteno. 


SOLUÇÃO 

Analise Pede-se para determinar o composto formado quando 
um alceno em particular sofre bidrogenação (reação com H) e 
escrever a fórmula estrutural condensada do produto. 
Planeje Para determinar a fórmula estrutural condensada do 
produto, devemos primeiro escrever a fórmula estrutural ou a 
estrutura de Lewis do reagente. Na bidrogenação do aleeno, o 
Hz adiciona-se à ligação dupla, produzindo um alcano. 
Resolva O nome do composto de partida revela que temos uma 
cadeia de cinco átomos de carbono com uma ligação dupla em 
uma ponta (posição 1) e um grupo metil em C3: 


cm 


Cih, =CH—CH —CH;—CH 


A idrogenação — adição de dois átomos de H aos carbonos 
da ligação dupla — leva ao seguinte alcano: 


> 
CHy—CH;—CH—CH;—CH) 

Comentário A cadeia mais longa nesse alcano tem cinco áto- 

mos de carbono; seu nome é, portanto, 3-metilpentano. 

Para praticar: exercicio 1 

Qual produto é formado a partir da hidrogenação do 

2-metil-propano? (a) propano, (b) butano, (c) 2-metilbutano, 

(4) 2-metilpropano, (e) 2-metilpropeno. 

Para praticar: exercício 2 


À adição de HCI a um alceno forma o 2-cloropropano. Qual 
éoalceno? 


OLHANDO DE PERTO ENIO NTE nf aa 


À medida que o entendimento da química foi aprofundado, 
os químicos avançaram da mera catalogação das reações que 
ocorrem para a explicação de como elas prosseguem, ao des- 
creverem cada etapa de uma reação com base em evidências 


DES DE ADIÇÃO 
experimentais e teóricas. O conjunto dessas etapas é chamado 
Se mecanismo de reação. c= (Seção 14.6) 

A reação de adição entre HBr e um alceno, por exemplo, é 
considerada um processo de duas etapas, Na primeira, a etapa. 
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determinante da velocidade <= (Seção 14,6), a molécula 
de HBr ataca a ligação dupla rica em elétrons, transferindo 
um próton para um dos átomos de carbono. Na reação do 
2-buteno com HBr, por exemplo, a primeira etapa prossegue 
da seguinte maneira: 


cHscH=cHens+ HBr —> |cunscii==quen, 


— CHĈH—CH;CH; + Br- mn 

O par de elétrons que formou a ligação + é usado para formar 
anova ligação C-H. 

A segunda etapa, mais rápida, consiste na adição de Br ao car- 
bono carregado positivamente. O fon brometo doa um par de cié- 
trons ao carbono, formando a ligação C-Br: 


cmén—em, ci, + Br —» |enéh —cn;cn: 
he 
— cnguom ci 
dr 


ms) 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Quais caracteristicas de um perfil de energia permitem distinguir entre um intermediário e um estado de transição? 


1 mor 


Como a etapa determinante da velocidade da reação envolve 
tanto o alceno quanto o ácida, a lei da velocidade para a reação 
é de segunda ordem, sendo de primeira ordem em relação ao 
brometo e ao aceno: 

atcacH=cHCH) 
DEM 

= HCH;CH=CHCH,][HBr] 


Velocidade = 
1249) 


O perfil de energia da reação é mostrado na Figura 24.9. O 
primeiro máximo de energia representa o estado de transição na 
primeira etapa; e o segundo máximo, o estado de transição na 
segunda ctapa. O mínimo de energia corresponde às energias 
das espécies intermediárias, CHSCH-CH;CH e Bi, 

Para mostrar como os elétrons se deslocam durante reações 
“como essas, os químicos frequentemente usam setas curvadas. 
apontando na direção do fluxo de elétrons. Para a adição do HBr 
ao 2-buteno, por exemplo, os deslocamentos nas posições dos. 
elétrons são mostrados como 


E 


cinscu=Lcuca, TH- 


Caminho da reação. 


Tigura 24.9 Perfil de energia para adição de HBr ao 2-buteno. 
Os is máximos revelam que esse é um mecanismo de duas etapas. 


HIDROCARBONETOS AROMÁTICOS 


O hidrocarboneto aromático mais simples é o ben- 
zeno (CsHo), e sua estrutura é mostrada na Figura 24.10, 
“com alguns outros deles. Por ser o hidrocarboneto aro- 
mático mais importante, o benzeno será o foco da maior 
parte de nossa discussão. 


ESTABILIZAÇÃO DOS ELÉTRONS 7 POR 
DESLOCALIZAÇÃO 

Desenhar uma estrutura de Lewis para o benzeno 
implica desenhar um anel que contém três ligações duplas 
CC e três ligações simples CC. «= (Seção 8.6) Pode-se, 
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O o 000 6 


à SG 


(Metibenzeno) 


Figura 24,10 Estruturas em linhas e nomes comuns de vários compostos aromáticos. Os anës aromitcos sio 
feprsentados por hexágenos com wn circulo insito em eu interior para denotar gages w deslcaizadas Cada vérice 

Tepresenta um amo de carbona. Cada átomo de carbono está igado a três ovos átomos — nės átomos de carbono ou 

oi Somos de carbona e um de hidrogênio —, de mado que cada carbona forma às quatro Iigações necessárias. 


assim, esperar que o benzeno se assemelhe aos alcenos e 
seja altamente reativo. O benzeno e outros hidrocarbo- 
netos aromáticos são muito mais estáveis que os alcenos 
porque os elétrons 7 estão deslocalizados nos orbitais 7. 
<= (Seção 9,6) 

Podemos estimar a estabilização dos elétrons 1 no benzeno 
comparando a energia necessária para formar o ciclo-hexano 
pela adição de hidrogênio ao benzeno, ao ciclo-hexeno (uma 
ligação dupla) e no 1-ciclo-hexadieno (duas ligações duplas: 


O Ó re = -206 mol 
Q pm g air- -120ml 
© 2H — QO AH = -232 Wimol 


A partir da segunda e da terceira reação, verificamos que a ener- 
gia necessária para hidrogenar cada ligação dupla é aproxima- 
damente 118 KJ/mol por ligação. O benzeno contém o equiva- 
Jente a três ligações duplas. Poderíamos esperar, com isso, que 
a energia de hidrogenação do benzeno fosse cerca de três vezes. 
—118, ou -354 KJ/mol, se o benzeno se comportasse como se 
fosse o “ciclo-hexatrieno”, isto é, se ele se comportasse como se. 
tivesse três ligações duplas isoladas em um anel. Em vez disso, 
a energia liberada é 146 KJ menor que isso, indicando que o ben- 
Zeno é mais estável do que se esperaria para três ligações duplas. 
A diferença de 146 KJ/mol emre o calor de hidrogenação espe- 
rado (-3$4 kJ/mo)) e o calor de hidrogenação observado (-208 
KJ/mol) deve-se à estabilização dos elétrons pela deslocalização 
nos orbitais qr que se estendem ao redor do anel. Os químicos. 
chamam essa energia de energia de ressonância. 


REAÇÕES DE SUBSTITUIÇÃO 

Apesar de serem insaturados, os hidrocarbonetos 
aromáticos não sofrem reações de adição com tanta 
facilidade. As ligações 7 deslocalizadas faz com que os 
“compostos aromáticos se comportem de maneira bastante 
diferente dos alcenos e alcinos. O benzeno, por exemplo, 
não adiciona Clz ou Br, às suas ligações duplas sob con- 
dições ordinárias. Por outro lado, os hidrocarbonetos 


aromáticos sofrem reações de substituição com relativa 
facilidade. Nesse tipo de reação, um átomo de hidrogê- 
nio da molécula é removido e substituído por outro átomo 
ou grupo de átomos. Quando o benzeno é aquecido em 
uma mistura de ácidos nítrico e sulfúrico, por exemplo, o 
hidrogênio é substituído pelo grupo nitro, NO3: 


NO; 
(Omo, +, Of +H,0 


Benzeno Nitrobenzeno 124.10) 


Um tratamento mais vigoroso resulta na substituição 
por um segundo grupo nitro na molécula: 


NO; 
O +o, +, 


Existem três isômeros possíveis do benzeno contendo 
dois grupos nitro: o 1,2- ou orto-; o 1,3- ou meta-; eo 14- 
ou para-isômero de dinitrobenzeno: 


No; 


No; NO; 
NOs 
NO; 
orto-Dinitrobenzeno 
oeriaivobeateoo meto Dinrobenzeno 
Mira 13 Dinithenzeo 
pf9o*c 
No; 
Nos 
pare Disiubenaeno 
TA Disiobenseno 
PTE 
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Na reação da Equação 24.1, o principal produto é o 
isômero meta. 

Uma outra reação de substituição é a bromação do 
benzeno, realizada usando-se FeBr; como catalisador: 


CRR iis 


Em uma reação similar, chamada de reação Frie- 
del-Crafts, os grupos alquilas podem ser substituídos em 
um anel aromático pela reação de um haleto de alquila 
com um composto aromático na presença de AICI; como. 
catalisador: 


CH:CHy 
© CHCH:CI =O +Ha 


Benzeno Esilbenzeno 12413) 


124.12) 


Reflita 


Quando o hidrocarboneto aromático naftaleno, mostrado na 
Figura 24.10, reage com ácidos nitrico e sulfúrico, são forma- 
dos dois compostos com um grupo nitro. Desenhe as estruturas 
desses dois compostos. 


24.4 | GRUPOS FUNCIONAIS 
ORGÂNICOS 


As Ligações duplas C=C de alcenos e as ligações triplas 
C=C de alcinos são apenas dois dos muitos grupos funcio- 
nais em moléculas orgânicas. Como já observado, cada um 
desses grupos sofre reações características, e isso também 
se aplica a todos os demais grupos funcionais. Cada tipo 
distinto de grupo funcional sofre, com frequência, os mes- 
mos tipos de reações em toda molécula, independentemente 
do tamanho e da complexidade da molécula. Assim, a quf- 
mica de uma molécula orgânica é dominada em larga escala 
pela presença de tais grupos funcionais. 

A Tabela 24.6 relaciona os grupos funcionais 
comuns. Observe que, além das ligações C=C ou C=C, 
eles contêm O, N ou um átomo de halogênio, X. 

Podemos pensar nas moléculas orgânicas como sendo 
compostas de grupos funcionais ligados a um ou mais 
grupos alquilas. Esses grupos, constituídos de ligações 
simples C-C e C-H, são as partes menos reativas das 
moléculas, Ao descrever os aspectos gerais dos compos- 
tos orgânicos, os químicos costumam usar a designação. 
R para representar um grupo alquila: metil, ctil, propil 
ete. Os alcanos, por exemplo, que não contêm grupos 
funcionais, são representados como R-H. Os álcoois, 
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que contêm o grupo funcional -OH, são representados 
como R-OH. Se dois ou mais grupos alquilas diferentes. 
estiverem presentes em uma molécula, serão designados. 
como R, R’, R”, e assim por diante. 

ÁLCOOIS 

Os álcoois são compostos em que um ou mais hidro- 
gênios de um hidrocarboncto “base” foram substituídos 
Pelo grupo funcional OH, chamado grupo hidroxila ou 
grupo álcool. Observe na Figura 24,11 que o nome de 
um álcool termina em -ol. Os álcoois simples são nomea- 
dos trocando-se a última letra no nome do alcano corres- 
pondente pelo sufixo ol; por exemplo, o ctano torna-se 
etanol. Quando necessário, a localização do grupo OH é 
designada por um prefixo numérico apropriado que indica. 
o número do átomo de carbono que carrega o grupo OH. 

A ligação O-H é polar; logo, os álcoois são muito 
mais solúveis em solventes polares que os respectivos. 
hidrocarbonetos. O grupo funcional “OH pode partici- 
par também na formação de ligações de hidrogênio. Como. 
resultado, os pontos de ebulição dos álcoois são muito 
mais elevados que dos seus alcanos “base”, 

A Figura 24.12 mostra vários produtos comer- 
ciais que consistem, inteiramente ou em grande parte, em 
álcoois. 

O álcool mais simples — metanol (álcool metílico) 
— apresenta diversos usos industriais e é produzido em 
larga escala aquecendo-se o monóxido de carbono e o 
hidrogênio sob pressão na presença de um catalisador de 
óxido metálico: 


Co(g) + 2H;(4) FR 


CHOH(e) 124.14) 

Uma vez que o metanol tem octanagem muito alta 
como combustível automotivo, ele é usado como aditivo 
na gasolina e como combustível puro nos Estados Unidos. 

O etanol (álcool etílico, C)HsOH) é um produto da 
fermentação de carboidratos como o açúcar e o amido. Na 
ausência de ar, as células de levedo convertem os carboi- 
ratos em uma mistura de etanol e CO3: 


CHnOslag) ES 2C:HOH(aq) + 2CO(4) 
124.15) 


No processo, o levedo obtém energia necessária para 
o crescimento, Essa reação é realizada sob condições cui- 
dadosamente controladas para produzir cerveja, vinho e 
outras bebidas nas quais o etanol (denominado apenas como- 
“álcool” na linguagem cotidiana) é o ingrediente ativo. 

O álcool polidroxílico (aquele com mais de um 
grupo OH) mais simples é o 1,2-ctanodiol (etilenoglicol, 
HOCH;CH;0H), o principal ingrediente dos anticonge- 
lantes automotivos. Outro álcool polidroxílico comum é o 
1.2.3-propanotriol (glicerol, HOCH>CH(OH)CH;OH), um 
líquido viscoso que se dissolve rapidamente em água e é 
utilizado em cosméticos como um emoliente da pele e em 
alimentos e doces para mantê-los úmidos. 
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Tabela 24.6 Grupos funcionais mais comuns. 


Exemplo 
Grupo Tipo de Sufixo ou Fórmula Modelo bola Nome 
funcional composto prefixo estrutural ebastão sistemático 
(nome comum) 
Eteno 
Alceno (etileno) 
Etino 
ia (aceno) 
Metanol 
= (álcool 
metílico) 
tie Eis dimentico 
Halogeneto Clorometano 
de alquila ou {cloreto de 
halogengakano metla) 
Amina Etlamina 
E 
a! =—H Aldeido Etanal 
tacetaldeido) 
Propanona 
(acetona) 
Ácido etanoico 
(ácido acético) 
Etanoto 
de metila 
il (acetato 
de mesia) 
e 
(= Amida Etanamida 
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cH—cH—CH; b—C—cHy 
om 
2-propanol 2-metil-2-propanol 
Alcool isopropílico: icon ter-butilico 
álcool para assepsia 
ou 


a ad 


on on om 
Fenol 123propanotiol 2isdimeiis. n yyy 
glicerol; glicerina (1,S-dimetil-hexiletraciclo(8.7,0,027, 0/15) Figura 24.11 Fórmulas estruturais 
 hepiacos-7-en-S-ol condersadas de seis col importantes 
Colesterol Nomes comuns ão dados em azul. 


usarmos todos os dias — do dicoo para assepsia ao spray de cabelo e a05 
artcongolants — são constituidos negal cu parcialmente de oo. 


O fenol éo composto mais simples com um grupo OH 
ligado a um anel aromático, Um dos efeitos mais notáveis 
do grupo aromático é a acidez bastante elevada do grupo 
OH. O fenol é aproximadamente 1 milhão de vezes mais 
ácido em água do que um álcool não aromático. Mesmo 
assim, não é um ácido muito forte (Kg = 1,3 X 10719). 
O fenol é usado industrialmente para fabricar plásticos e 
corantes e também como anestésico tópico em sprays para 
garganta inflamada. 

O colesterol, mostrado na Figura 24.11, é um álcool 
de importância bioquímica. O grupo OH compreende 
apenas um pequeno componente dessa molécula, de 
modo que o colesterol é apenas levemente solúvel em água 
(2,6 g/L de H20). O colesterol é um componente nor- 
mal e essencial de nosso organismo; entretanto, quando 
presente em quantidades excessivas, pode precipitar da 
solução, Ele precipita na vesícula biliar formando pro- 
tuberâncias chamadas cálculos biliares e também pode 


precipitar contra as paredes das veias e artérias, contri- 
duindo para o aumento da alta pressão sanguínea e outros 
problemas cardiovasculares. 


ÉTERES 


Os compostos em que dois grupos hidrocarbonetos. 
estão ligados a um oxigênio são chamados de éteres. 
Éteres podem ser formados a partir de duas moléculas 
de álcool, liberando uma molécula de água. A reação é 
catalisada pelo ácido sulfúrico, que absorve a água para 
removê-la do sistema: 


CH;CH;—OH + H—ocH,cH, “Bs 
CH;CH;—0—CH;CH; + HO 
124.161 


Uma reação em que água é liberada a partir de duas 
substâncias denomina-se reação de condensação. ==> 
Geções 1280228) 

“Tanto o éter etilico quanto o éter cíclico tetraidrofurano. 
são solventes comumente usados em reações orgânicas. O 
éter etílico já foi usado como anestésico (conhecido sim- 
plesmente como “éter” nesse contexto), mas apresentava 


consideráveis efeitos colaterais. 
Cato 
CHCH —0—CH;CH; o À 
CHa CHy 
o 
Éter etílico “Tetraidrofurano (THF) 
ALDEÍDOS E CETONAS 


Vários dos grupos funcionais listados na Tabela 24,6 
contêm o grupo carbonila, C=O. Esse grupo, junto com 
os átomos ligados ao seu carbono, define vários grupos fun- 
cionais importantes que analisamos nesta seção. 
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Nos aldeídos, o grupo carbonila tem no mínimo um Os nomes sistemáticos dos aldeídos têm a terminação 
átomo de hidrogênio ligado a ele: ale os nomes das cetonas a terminação -ona, Observe que 
a testosterona tem tanto o grupo álcool quanto o celona; o 
grupo funcional da cetona domina as propriedades mole- 
culares, Por isso, a testosterona é considerada em primeiro 
Jogar mem ora am pdoe 0 el esa 

Muitos compostos encontrados na natureza possuem 
A erior de UM grupo funcional aldeido ou cetona. Os aromatizantes 

Nas cetonas, o grupo carbonila ocorre no interior de q, baunilha e de canela são aldeídos naturais. Dois isô- 
uma cadeia carbônica e está, assim, ladeado por domos (e nE oa a ea e das 
PESAR folhas de hortelã e das sementes de alearavia, 

o As cetonas são menos reativas que os aldeídos e são 

usadas extensivamente como solventes, A cetona mais 

utilizada, a acetona é completamente miscível em água. 

e também dissolve uma grande variedade de substâncias 
orgânicas. 


ÁCIDOS CARBOXÍLICOS E ÉSTERES 


Os ácidos carboxílicos contêm o grupo funcional 
carboxila, geralmente escrito como COOH. «== (Seção 
16.10) Esses ácidos fracos estão largamente distribuídos. 
na natureza e são comuns em frutas cftricas, co (Seção 
4.3) Eles também se destacam na fabricação de polímeros. 
lizados para produzir fibras, filmes e tintas. À Figura 
24.13 mostra as fórmulas estruturais de vários ácidos 
carboxílicos. 

Os nomes comuns de muitos ácidos carboxílicos são 
o baseados em suas origens históricas. O ácido fórmico, por 

Š exemplo, foi preparado inicialmente por extração a partir 
pennan de formigas; seu nome deriva da palavra latina formica, 
que significa formiga. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Quais destas substâncias têm tanto um grupo funcional ácido carboxdico quanto um grupo funcional álcool? 


Figura 24.13 Fórmulas estruturais de alguns idos carbonilicos comuns. Os 
“idos monocsbonscos costumam ser chamados por se nomes comun, dados em ar 
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Os ácidos carboxílicos podem ser produzidos pela 
oxidação de álcoois. Sob condições apropriadas, o aldeido 
pode ser isolado como o primeiro produto de oxidação, 
como na sequência: 


o 
1 
CH;CH,0H + (0) — CHCH + HO 12417] 
Etanol Acetaldeido 
f 
CHCH + (0) — CHCOOH 124.18) 
Acetaldetdo Ácido acético 


em que (0) representa um oxidante que pode fornecer 
átomos de oxigênio. A oxidação do etanol ao ácido acé- 
tico pelo ar é responsável pelo azedamento dos vinhos, 
produzindo vinagre. 

Os processos de oxidação de compostos orgânicos 
estão relacionados com as reações de oxidação estuda- 
das no Capítulo 20, Em vez de contar elétrons, é comum 
considerar o número de ligações C-O para indicar a exten- 
são da oxidação de compostos semelhantes. Por exemplo, o 
metano pode ser oxidado a metanol, depois a formaldeído 
(metanal) e depois a ácido fórmico (ácido metanoico): 


ela alea 
I | 


H 
Metano Metanol 
] |] 
H—C—-H  H-C-o—H 
Formaldeído Ácido fórmico 


Do metanol ao ácido fórmico, o número de ligações 
C-O aumenta de O para 3 (ligações duplas são contadas 
como duas). Se fossemos calcular o estado de oxidação 
do carbono nesses compostos, ele variaria entre —4 no 
metano (se os H fossem contados como +) e +2 no ácido. 
fórmico, o que é consistente com o carbono que está sendo 
oxidado, O produto final da oxidação de qualquer com- 
posto orgânico, portanto, é CO, na realidade o produto 
das reações de combustão de compostos contendo car- 
bono (CO) tem 4 ligações CO, e tem C com estado de 
oxidação +4). 


Reflita 


Qual processo químico acontece quando o ácido fórmico é re- 
convertido em metano? 
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Aldefdos e cetonas podem ser preparados por oxida- 
são controlada de álcoois. A oxidação completa resulta 
na formação de CO; e HyO, como na queima de metanol: 


CH;OH(g) + }0:(s) — CO:(s) + 2H,0(8) 


Uma oxidação parcial controlada para formar outras 
substâncias orgânicas, como aldeídos e cetonas, é reali- 
zada usando-se vários agentes oxidantes, como o ar, peró- 
xido de hidrogênio (1:05), ozônio (05) e dicromato de 
potássio (K:Cr,05). 


Escreva a fórmula estrutural condensada para o ácido que resul- 
tara da oxidação do álcool 


O ácido acético também pode ser produzido pela rea- 
ção de metanol com monóxido de carbono na presença de 
um catalisador de ródio: 


chon + co Sete, cus 124.19] 
Essa reação não é uma oxidação; na verdade, envolve 
a inserção de uma molécula de monóxido de carbono entre 
os grupos CH e OH. Uma reação desse tipo é chamada 
carboxilação. 
Os ácidos carboxílicos podem sofrer reações de 
“condensação com os álcoois para formar ésteres: 


9 
1 
CHy—C—OH + HO—CH;CH;— 
Ácido acético Etanol 


Li 
CHy—C—0—CH;CH; + H:0 
Acetato de etila 


124.20) 


Os ésteres são compostos em que o átomo de H deum 
ácido carboxílico é substituído por um grupo carbônico: 
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Reflita 


Qual é a diferença entre um éter e um éster? 


Onome de todo éster consiste no nome do grupo contri- 
buído pelo álcool seguido pelo nome do grupo contribuído 
pelo ácido carboxílico, com a terminação -ico substitu- 
fda por -ato, Por exemplo, o éster formado pela reação 
entre o álcool eúílico, CH;CH;OH, e o ácido butírico, 
CHyCHaCOOH, é 


o 
I 
CH;CH,CH;C—O 


= 


Butirato de eita 


Note que a fórmula química normalmente tem o 
grupo que se origina do ácido escrito em primeiro lugar, 
que é exatamente igual à forma como o éster é nomeado. 
Outro exemplo é o acetato de isoamila, o éster formado a 
partir do ácido acético e álcool isoamílico, Esse acetato 
tem cheiro de bananas ou peras. 


í 
(CH CHCHCI—O—C—CHy 
Esoamila Acetato 


Muitos ésteres, como o acetato de isoamila, têm 
cheiro agradável e são quase sempre responsáveis pelos. 
aromas agradáveis das frutas. 


Quando os ésteres são tratados com ácido ou base em 
solução aquosa, são hidrolisados, isto é, a molécula é 
dida em um álcool e um ácido carboxílico ou seu âni 


] 
CH;CH—C—0"+ CHOW 
Propionato Metanol 


A hidrólise de um éster na presença de uma base é 
denominada saponificação, termo que vem da palavra 
latina para sabão (sapon). Os ésteres naturais incluem 
“gorduras e óleos, e, no processo de fabricação de sabão, 
gordura animal ou óleo vegetal estável é fervido junto 
com uma base forte. O sabão resultante consiste em uma 
mistura de sais de ácidos carboxílicos de cadeia longa 
(chamados ácidos graxos), que se formam durante a rea- 
são de saponificação. 


AMINAS E AMIDAS 


As aminas são compostos em que um ou mais hidro- 
gênios da amônia (NH3) são substituídos por um grupo 


124.21) 


alquila: 
CH;CHNH} (CHAN Op 
Etilamina Trimetilamina Fenilamina 
Anilina 


Nomeando ésteres e determinando produtos de hidrólise 
Em uma solução aquosa básica, os ésteres reagem com o fon hidróxido para formar o sal do ácido carboxílico e o álcool do qual 
o éster é constituído, Nomeie cada um dos seguintes ésteres e indique os produtos de suas reações com base aquosa. 


i 
v Oanes 


i 
o enanan-é-o-(D) 


SOLUÇÃO 
Analise Temos dois ésteres e devemos nomeé-los e determinar 
os produtos formados quando sofrem hidrólise (rompem-se em 
um álcool e um íon carboxilato) em solução básica. 

Planeje Os ésteres são formados pela reação de condensação 
entre um álcool c um ácido carbonflico. Para dar nome a um 
ster, devemos analisar sua estrutura e determinar as identidades 


“do leol e do ácido a partir dos quais ele é formado. Podemos 
identificar o álcool adicionando um OH ao grupo alquila ligado 
ao átomo de O do grupo carboxílico (COO). Podemos identifi- 
car o ácido pela adição de um grupo H ao átomo de O do grupo 
carboxílico. Vimos que a primeira parte do nome de um éster 
indica a parte do ácido enquanto a segunda, a parte do álco. 
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O nome descreve a maneira como os ésteres sofrem a hidrólise 
embase, reagindo com a base para formar um álcool e um ênica 
carboxilato, 

Resolva (a) Esse éster deriva do etanol (CH;CH;OH) e do 
ácido benzoico (CHCOOH). Seu nome, por conseguinte, é 
benzoato de etila. A equação iônica simplificada para a reação 
do benzoato de etila com o fon hidróxido é: 


Olosan + ar — 
Ot 
C—O” (ag) + HOCH,CHylag) 


Os produtos são o fon benzosto € o etanol. 
(b) Esse éster deriva do fenol (C4H OH) e do ácido butirico 
(CHCH;CH;COOH). O resíduo a partir do fenol é chamado 
grupo fenila. O éster é portanto, chamado de butirato de fenila. 
ou butanonto de fenila. A equação iônica simplificada da rea- 
ção do butirato de fenila com o fon hidróxido é: 
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i 

me Onee 
i 

CH;CH;CH;C—O” (a) + HO LO 


Os produtos são o fon butirato e o fenol. 
Para praticar: exercicio 1 

Para o éster genérico RCIOJOR', qual ligação vai hidrolisar 
sob condições básicas? 

(a) A ligação R=; (b) a ligação C=0; (©) a ligação C-0; (d) 
a ligação OR; (e) mais de uma das alternativas anteriores. 
Para praticar: exercicio 2 

Escreva a fórmula estrutural condensada para o éster formado 
a partir do álcool propílico e do ácido propiônico. 


As aminas são as bases orgânicas mais comuns, = 
(Seção 16.7) Como vimos no quadro Química aplicada 
na Seção 16.8, muitos compostos farmacêuticos ativos são. 
aminas complexas: 


o ch 
HCN o 
o. 
o 
a 


calma 


Uma amina com, no mínimo, um H ligado ao N pode 
sofrer uma reação de condensação com um ácido carbo- 
xílico para formar uma amida, que contém o grupo car- 
bonila (C=0) ligado ao N (Tabela 24.6): 


T 
CHC—0H + H—N(CH} — 
o 


|] 
CH3C=N(CH} + M0 124.22) 


Podemos considerar o grupo funcional amida deri- 
vado de um ácido carboxílico com um grupo NRR’, 


NH; ou NHR' substituindo o OH do ácido, como nestes 
exemplos: 
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o 
j} 
CH,C—NH 


em que R e Rº são grupos orgânicos, é o principal grupo 
funcional das proteínas, como veremos na Seção 24.7. 


24.5 | QUIRALIDADE NA 
QUÍMICA ORGÂNICA 


Uma molécula que possui uma imagem especular não 
superponível é chamada quiral (do grego cheir, “mão”). 
<= (Seção 23,4) Compostos contendo átomos de carbono 
ligados a quatro grupos diferentes são inerentemente qui- 
rais, Um átomo de carbono com quatro grupos diferentes. 
ligados é chamado de centro-quiral. Por exemplo, veja- 
mos a fórmula do 2-bromopentano: 


Br 
CC amci 
H 


não quirais. Apenas em um ambiente quiral eles exibem 
comportamentos diferentes entre si. Uma das propricda- 
des interessantes das substâncias quirais é que suas solu- 
ções podem girar o plano da luz polarizada, como expli- 
cado na Seção 234. 

A quiralidade é comum em substâncias orgânicas. 
Entretanto, não costuma ser observada, porque, quando 
uma substância quiral é sintetizada em uma reação quí- 
mica normal, os dois enantiômeros são formados em 
quantidades precisamente iguais. A mistura resultante de 
isômeros é chamada mistura racêmica e não gira o plano 
da luz polarizada, uma vez que as duas formas giram a 
luz em proporções iguais em sentidos opostos, ==> (Seção 
Ba 

Muitos medicamentos são compostos. quirais. 
Quando um medicamento é administrado como uma 
mistura racêmica, geralmente acontece de apenas um 
dos enantiômeros apresentar resultados benéficos. Com 
frequência, o outro é inerte ou aproximadamente inerte, 
podendo até ter efeito nocivo. Por essa razão, a droga (R)- 
-albuterol (Figura 24.15) € um broncodilatador utili- 
zado para aliviar os sintomas da asma. Já o enantiômero 
(Syalbuterol não só é ineficaz como broncodilatador, 
mas também na verdade anula os efeitos do (Ralbuterol, 
Como outro exemplo, o analgésico não esteroide ibupro- 
feno é uma molécula quiral usualmente vendida como 
mistura racêmica. Entretanto, uma preparação que con- 
siste apenas no enantiômero mais ativo, o (S)-ibuprofeno 
(Figura 24.16), alivia a dor e reduz a inflamação mais 
rapidamente que a mistura racêmica. Por essa razão, a 
versão quiral da droga pode vir eventualmente a substi- 
tuir a racêmica. 


Reflita 


Quais são os requisitos necessários aos quatro grupos ligados 
a um átomo de carbono para que este seja um centro-quiral? 


Os quatro grupos ligados ao C2 são diferentes, 
tornando-o um centro-quiral. A Figura 24,1 
ilustra as duas imagens especulares não superponí- 
veis dessa molécula, Se imaginarmos a movimen- 
tação da molécula do lado esquerdo para o lado 
direito e a virarmos de todas as maneiras possi- 
veis, concluiremos que ela não pode ser superposta 
à molécula do lado direito. Imagens especulares 
não superponíveis são chamadas de isômeros ópti- 
cos ou enantiômeros. «= (Seção 234) Os quími- 
cos orgânicos usam os rótulos Xe S para distinguir 
as duas formas. Não precisamos detalhar as regras. 
para decidir sobre os rótulos. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Se substituirmos Br por CHa, o composto vai se tornar quiral? 


Espelho 
A 


Os dois membros de um par de enantiômeros 
têm propriedades físicas idênticas e propriedades. 
químicas idênticas quando reagem com reagentes 


Figura 24.14 As duas formas enantioméricas do 2-bromopentano. 
O abmers de imagem especula no são superponives ente sL 
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ou 


HOH-C. 


Figura 24,15 (albuterol ste composta que atua como 
troncodiatadr em pacientes com ara, um dos membros de um par de 
eantiômers O outro membra, (5-sbsteol. tem o grupo OH apontado ara 
bao e não apresenta o mesmo ele siclógica. 


Figura 24,16 (Sbibuprofena. Para air a dor e reduzir a inflamação, a 
capacidade deste enantiômero supera de longe a do bâmero (Noite 
a posições do grupo H e CH no carbono à extrema dreita são trocadas. 
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Os grupos funcionais abordados na Seção 24.4 geram 
uma vasta matriz de moléculas com reatividades químicas 
muito específicas. Em nenhum lugar essa especificidade 
é mais aparente do que na bioquímica — a química dos 
organismos vivos. 

Antes de tratar de moléculas bioquímicas específi- 
cas, podemos fazer algumas observações gerais. Muitas 
moléculas biologicamente importantes são muito gran- 
des, porque os organismos constroem biomoléculas a 
partir de substâncias menores e mais simples disponíveis. 
na biosfera. À síntese de moléculas maiores requer ener- 
gia porque a maioria das reações é endotérmica. A fonte 
fundamental dessa energia é o Sol. Os animais não têm 
praticamente nenhuma capacidade de usar a energia solar 
de forma direta e dependem da fotossíntese vegetal para 
suprir grande parte de suas necessidades energéticas. co 
(Seção 23.3) 

Além de demandar grandes quantidades de energia, os 
organismos vivos são altamente organizados. Em termos 
termodinâmicos, esse alto nível de organização significa. 


ram 


que os sistemas vivos possuem entropias muito menores 
que as das matérias-primas a partir das quais eles são for- 
mados. Assim, a química dos sistemas vivos deve resistir 
continuamente à tendência no sentido de maior entropia. 
ces (Seção 19.3) 

Temos mostrado algumas aplicações bioquímicas 
importantes das noções químicas fundamentais nos qua- 
dros A Química e a vida que aparecem neste livro. O 
restante deste capítulo servirá apenas como breve intro- 
dução aos outros aspectos da bioquímica, Observaremos, 
todavia, o surgimento de alguns padrões. A ligação de 
hidrogênio cs (Seção 11.2), por exemplo, é crítica à fun- 
ção de muitos sistemas bioquímicos, e a geometria das 
moléculas <o> (Seção 9.1) pode reger sua importância e 
atividade biológica. Muitas das grandes moléculas nos sis- 
temas vivos são polímeros «== (Seção 12.8) de moléculas. 
muito menores. Esses biopolímeros podem ser classifi- 
cados em três categorias abrangentes: proteínas, polissa- 
carídeos (carboidratos) e ácidos nucleicos, Os lipídios são. 
outra classe comum de moléculas em sistemas vivos, mas 
costumam ser moléculas grandes, e não biopolímeros. 


24.7 | PROTEÍNAS 


As proteínas são substâncias macromoleculares pre- 
sentes em todas as células vivas. Aproximadamente 50% 
da massa seca do corpo humano é proteína. Algumas delas 
servem como principal componente estrutural dos tecidos 
animais; são parte fundamental da pele, das unhas, das. 
cartilagens e dos músculos. Outras proteínas catalisam 
reações, transportam oxigênio, funcionam como hormô- 
nio para regular processos específicos do organismo e rea- 
lizam outras tarefas. Quaisquer que sejam suas funções, 
todas as proteínas são quimicamente semelhantes, sendo. 
compostas de moléculas menores chamadas aminoácidos. 


AMINOÁCIDOS 


Um aminoácido é uma molécula que apresenta um 
grupo amina -NHa, e um grupo de ácido carboxílico 
=COOH. As unidades fundamentais de todas as proteí- 
nas são os aminoácidos a, em que a (alfa) indica que o 
grupo amino está localizado no átomo de carbono imedia- 
tamente adjacente ao grupo carboxílico. Assim, sempre 
há um átomo de carbono entre o grupo amina e o ácido 
carbosílico, 

A fórmula geral de um aminoácido a é representada 
de duas maneiras: 
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A forma duplamente ionizada, chamada de zwitterion, 
costuma predominar em valores de pH quase neutro. Essa. 
forma resulta da transferência de um próton do grupo car- 
boxílico para o grupo básico amina. <= (Seção 16.10) 
Os aminoácidos diferem entre si quanto à natureza de 
seus grupos R. Foram identificados 22 deles, e a Figura 


24.17 mostra 20 daqueles identificados em seres huma- 
nos. Nosso organismo pode sintetizar onze desses 20 em 
quantidades suficientes para nossas necessidades, Os 
outros nove devem ser ingeridos e são chamados amino- 
ácidos essenciais porque constituem componentes neces- 
sários à nossa dieta. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Qual grupo de aminoácidos tem carga positiva em pH 7? 


Aminoácidos apolares m 
5 g j 
CH, 
i y- Gê pe E 
p s aam o a. E 
Mi-f-coo- Hi-f-coo- tf-f-coo- ns =f-c00- mi-f-coo- e ny- oor 
H i H H H H H 
Gina Alana Valina Leucas lsoleucina Metionina Protina 
(Gly: G) (Ala; A) (Val; V) (lew) (Mes 1) (Met; M) (Pro; P) 
Aminoácidos polares. Aminoácidos aromáticos. " 
N, 
H h 
b h HÇ—OH h h 
Htf—coo- Hiifcoo- MAS 00” Ht-fco0- mico” Hit-t—coo- 
"n “n n n n n 
Serina Cistetna Treonhas Fenilalanina Tirosina Triptotano 
(Ser: S) OO MrT) Phe; F) Y Tp: W) 
Aminoácidos básicos NH, Aminoácidos ácidos e suas aminas derivadas. 
b 
a m 
z jrs TFA O, Ni 
(o NA og Nha 
h a vi i 
a | a O a e 
o td ci tad LR kaai H;N-C—CO0” H;N-C—C007 hat Baii bos hadi 
H H H H H 
Histidina Lisina Arginina Ácido aspártico— Ácido glutâmico Asparagina Glutamina 
His H) sK) (Are: R) (Asp: D) (Gh; E) (Asn: N) (Gi Q) 


Figura 24.17 Os 20 aminoócidos encontrados no corpo humano. O sormireamento and mostra os diferentes grupos R de cada aminacido. Os ácidos estão 
Apresentados sob a forma znitteriónica, na qua! existem em água a valores de pH quase nestro Os nomes de aminoacidos mosvados em negrito são os nove essenciais 
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O átomo de carbono a dos aminoácidos, que é o 
carbono entre os grupos amino e carbosilato, tem quatro 
grupos distintos ligados a ele. Os aminoácidos são, por- 
tanto, quirais (exceto a glicina, que tem dois hidrogênios 
ligados ao carbono central). Por razões históricas, as duas 
formas enantioméricas dos aminoácidos costumam ser 
distinguidas pelos rótulos D (do latim dexter, direita”) 
e L (do latim laevas, “esquerda”. Quase todos os amino- 
ácidos quirais normalmente encontrados em organismos 
vivos têm a configuração L no centro quiral. As principais 
exceções são as proteínas que constituem as paredes celu- 
lares de bactérias, que contêm quantidades consideráveis 
dos isômeros D. 


POLIPEPTÍDEOS E PROTEÍNAS 


Os aminoácidos são unidos nas proteínas pelos gru- 
pos amida (Tabela 24.6): 
o 


| 
R=C=8=R 
H 
Cada grupo amida é chamado ligação peptídica 
quando formado por aminoácidos. Uma ligação peptídica 
é formada por uma reação de condensação entre o grupo 
carborílico de um aminoácido e o grupo amina de outro. A 
alanina e a glicina, por exemplo, podem reagir para formar 
o dipeptídeo glicilalanina: 
H H 
Lit 


ji 


1423) 


HN—C—C—o + H S I A 
" H CH 
Glicina (Gly: 6) Alanina (Ala; A) 


HO N 
sd l o! 
a a a 
H H CH 
Glicitalanina (Gly-Ala; GA) 
O aminoácido que fornece o grupo carboxflico paraa 
formação de uma ligação peptídica é nomeado primeiro. 
com terminação -il; seguido pelo aminoácido que fornece 


o grupo amina. Com base nas abreviações mostradas na. 
Figura 24.18, a glicilalanina pode ser abreviada como. 


) EXERCÍCIO RESOLVID! 


1 m3 


Giy-Ala ou GA. Nessa notação, entende-se que o grupo 
amino que não reagiu está à esquerda e que 0 grupo car- 
boxílico que não reagiu está à direita. 

O adoçante artificial aspartame (Figura 24.18) é o 
éster metflico do dipeptídeo formado a partir dos amino- 
ácidos ácido aspártico e fenilalanina. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Quantos átomos de carbono quiral existem em uma molécula 
de aspartame? 


Acidoaspérico 
(Asp) 

Figura 24.10 Colas does O aee aputame bob metade 

tem begtda 


Desenhando a fórmula estrutural de um tripeptídeo 


Desenhe a fórmula estrutural para o alanil-glicil-serina. 


SOLUÇÃO 
Analise Temos o nome de uma substância com ligações peptí- 
dicas e devemos escrever sua fórmula estrutural. 


Planeje O nome dessa substância sugere que três aminoácidos 
— alanina, glicina e serina — foram unidos, formando um 
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tripeptídeo, Observe que a terminação -il fi adicionada a cada 
aminoácido, exceto para o último, a serina. Por convenção, a 
sequência de aminoácidos ácidos em peptídeos e proteínas é 
escrita do lado do nitrogênio para o lado do carbono: o pri- 
meiro aminoácido nomeado (alanina, nesse caso) tem o grupo 
amino livre, e o último (a serina), o grupo carboxílico livre. 
Resolva Inicialmente combinamos o grupo carborílico da 
alanina com o grupo amino da glicina para formar uma liga- 
são peprídica e, depois, o grupo carboxílico da glicina com 
o grupo amino da serina para formar outro grupo peptidico: 


Grupo amina. 


Grupo carbonila 


Podemos abreviar esse tripeptidco como Ala-Gly-Ser ou AGS. 
Para praticar: exercicio 1 

Quantos Stomos de nitrogênio existem no tripeptídeo Arg- 
-Asp-Gly? 

03.04.05.06 07 

Para praticar: exercicio 2 


DE nome ao dipeptídeo e forneça duas maneiras de escrever 
sua abreviatura: 


Os polipeptídeos se formam quando um grande 
número de aminoácidos (> 30) é unido por ligações. 
peptídicas. As proteínas são moléculas polipeptídicas. 
lineares (isto é, não ramificadas) com massa molecular 
variando de aproximadamente 6 mil a mais de 50 milhões. 
de uma. Uma vez que 20 aminoácidos diferentes são uni- 
dos nas proteínas e as proteínas consistem em centenas de 
aminoácidos, o número de arranjos possível nas proteínas. 
é praticamente ilimitado. 


ESTRUTURA DAS PROTEÍNAS 


A sequência de aminoácidos ao longo de uma cadeia 
proteica é chamada estrutura primária e fornece à pro- 
teína sua identidade singular. Uma variação que seja em 
um aminoácido pode alterar as características bioquími- 
cas da proteína. Por exemplo, a anemia falciforme é um 
distúrbio genético resultante de uma única substituição 
em uma cadeia proteica na hemoglobina. A cadeia afetada 
contém 146 aminoácidos. A substituição de um aminoá- 
cido com uma cadeia lateral de hidrocarboneto por outro 
que tem um grupo funcional ácido na cadeia lateral altera 
as propriedades de solubilidade da hemoglobina, e o fluxo- 
sanguíneo normal é impedido, «== (Seção 13.6) 

As proteínas nos organismos vivos não são simples- 
mente cadeias longas e flexíveis, com formas aleató- 
rias. Em vez disso, as cadeias se ordenam em estruturas. 
baseadas nas forças intermoleculares que estudamos no 
Capítulo 11. Esse arranjo leva à estrutura secundária 
da proteina, que se refere a como os segmentos da cadeia. 
proteica estão orientados em um padrão regular, como se 
vêna Figura 24.19. 

Um dos arranjos de estrutura secundária mais impor- 
tantee comum é o de hélice-a (alfa). Como indica arranjo. 
helicoidal da Figura 24.19, a hélice é mantida em posição. 
por ligações de hidrogênio entre os átomos de H da amida 


e átomos de O da carbonila. A montagem da hélice e seu 
diâmetro devem ser tais que (1) nenhum ângulo de ligação 
esteja tensionado e (2) os grupos funcionais N-H e C=O 
em lados adjacentes estejam em posições apropriadas para 
as ligações de hidrogênio. Um arranjo desse tipo é pos- 
sível para alguns aminoácidos ao longo da cadeia, mas 
não para outros. As moléculas proteicas maiores têm um 
arranjo helicoidal a intercalado com seções nas quais a 
cadeia é uma espiral aleatória. 

A outra estrutura secundária comum de proteínas é a 
folha-f (beta), que consiste em duas ou mais cadeias de 
peptídeos unidos por ligações de hidrogênio entre o H de 
uma amida em uma cadeia e o O de uma carbonila em 
outra cadeia (Figura 24.19). 


Reflita 


Se aquecermos uma proteina para quebrar ligações de hidro- 
génio intramoleculares, a estrutura helicoidal-æ ou de folha: 
será mantida? 


As proteínas não são biologicamente ativas, a menos 
que estejam sob determinada forma em uma solução. O 
processo pelo qual a proteína adota sua forma biologi- 
camente ativa é chamado dobramento. A forma de uma 
proteína em sua versão dobrada — determinada pelas cur- 
vas, dobras e seções de componentes em forma cilíndrica. 
helicoidal-a, de folha-B ou espiral flexível — é chamada 
de estrutura terciária. 

As proteínas globulares dobram-se assumindo um for- 
mato compacto, ligeiramente esférico. De modo geral, são 
soláveis em água e móveis dentro das células. Têm funções. 
não estruturais, como combater a invasão de corpos estra- 
nhos, transportar ¢ armazenar oxigênio (hemoglobina e 
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mioglobina), e atuar como catalisador. As proteínas fibro- 
sas formam uma segunda classe de proteínas. Nessas subs- 
tâncias, as espirais longas se alinham de maneira mais ou 
menos paralela para formar longas fibras insolúveis em 
água. As proteínas fibrosas fornecem integridade e força 
estrutural a muitos tipos de tecidos e são os principais 
componentes de músculos, tendões e cabelos. As maiores 
proteínas conhecidas, que excedem os 27,000 aminoácidos. 
de comprimento, são as proteínas musculares. 

A estrutura terciária de uma proteína é mantida por 
meio de diversas interações. Determinados dobramentos 
da cadeia proteica levam a um arranjo de energia mais 
baixa (mais estável) que outros padrões de dobramento. 
Por exemplo, uma proteína globular dissolvida em uma 
solução aquosa se dobra de modo que as porções de 
hidrocarbonetos apolares estejam protegidos no interior 
da molécula, longe das moléculas polares de água. Entre- 
tanto, a maioria das cadeias laterais ácidas e básicas mais 


Figura 24.19 Os quatro níveis da 
estrutura das proteinas. 


polares projetam-se para a solução, de modo que possam 
interagir com as moléculas de água por meio de interações 
fon-dipolo, dipolo-dipolo ou ligações de hidrogênio. 

Algumas proteínas são arranjos de mais de uma cadeia 
polipeptídica. Cada uma delas tem sua própria estrutura. 
terciária, e duas ou mais dessas subunidades terciárias. 
podem agregar-se em uma macromolécula funcional 
maior, O modo como as subunidades terciárias se orga- 
nizam é chamado de estrutura quaternária da proteína. 
(Figura 24.19), Por exemplo, a hemoglobina, uma proteína. 
dos glóbulos vermelhos que transporta oxigênio, é consti- 
tuída por quatro subunidades terciárias. Cada uma delas 
contém um componente chamado heme com um átomo de. 
ferro que se liga ao oxigênio como representado na Figura 
23.15. A estrutura quaternária é mantida pelos mesmos 
tipos de interação que mantêm a estrutura terciária. 

Uma das hipóteses mais fascinantes em bioquímica 
na atualidade é que proteínas deformadas podem causar 


1 m5 


1116 | QUÍMICA: A CIÊNCIA CENTRAL 


doenças infecciosas. Elas são chamadas príons, O melhor 
exemplo de príon é aquele considerado responsável pela 
doença da vaca louca, que pode ser transmitida aos seres. 
humanos, 


24.8 | CARBOIDRATOS 


Os carboidratos são uma importante classe de subs- 
tâncias naturais encontradas tanto na matéria vegetal 
quanto na matéria animal. O nome carboidrato (hidrato 
de carbono) vem das fórmulas empíricas das maioria das 
substâncias dessa classe, que podem ser escritas como 
C(H;0),. Por exemplo, a glicose, o carboidrato mais abun- 
dante, tem a fórmula molecular CgH,206. ou C(H,0) Os 
carboidratos não são realmente hidratos de carbono; em 
“vez disso, são aldeídos e cetonas polidruxílicos. A glicose, 
por exemplo, é um açúcar de aldeído com seis carbonos, 
enquanto a frutose, o açúcar muito presente nas frutas, é 
um açúcar de cetona de seis carbonos (Figura 24.20). 

A molécula de glicose, tendo grupos funcionais tanto 
de álcool quanto de aldeído, além de um suporte principal 
razoavelmente longo e flexível, pode formar uma estru- 
tura cíclica de seis membros, como indicado na Figura 
24.21, Na realidade, em uma solução aquosa, apenas uma 
pequena percentagem das moléculas de glicose está na 
forma de cadeia aberta. Apesar de o anel ser sempre dese- 
nhado como se fosse plano, as moléculas não são planas. 
por causa dos ângulos de ligação tetraédricos ao redor dos 
“átomos de C e O do anel. 

A Figura 24.21 mostra que a estrutura cíclica da gli- 
cose pode ter duas orientações relativas. Na forma a, o 


grupo OH em CI e o grupo CH;OH em CS apontam em 
sentidos opostos. Na forma 8, cles apontam no mesmo 
sentido. Apesar da diferença entre as formas ec parecer 
pequena, cla acarreta enormes consequências biológicas, 
inclusive a vasta diferença nas propriedades entre o amido 
€a celulose. 

A frutose pode se ciclizar para formar anéis de cinco 
ou seis membros. O anel de cinco membros se forma 
quando o grupo OH em CS reage com o grupo carbonila 
emCz: 


O anel de seis membros resulta da reação entre o 
grupo OH em C6 com o grupo carbonila em C2, 


Glicose 


Figura 24.21 À estrutura cídica da glicose tem uma forma a e uma 8. 


Identificando grupos funcionais e centros quirais em carboidratos 
Quantos átomos de carbono quiral existem na forma de cadeia aberta da glicose (Figura 24.20)? 
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SOLUÇÃO 

Analise Dada a estrutura da glicose, pede-se para determinar 
o número de carbonos quirais na molécula. 

Planeje Um carbono quiral tem quatro grupos diferentes de 
átomos ligados aele (Seção 24.9). Precisamos identificar esses. 
“átomos de carbono na glicose. 


Resolva Os átomos de carbono numerados 2, 3, 4 e têm, cada 
um, quatro grupos diferentes ligados a eles, como indicado aqui: 


SB 

Dre- OH uj—on 
ni ma [moça 
nf-on) [u= 
EA E SES 
ai on F on 


ué né 

H=c—oH H=c—oH 
ED els; 
mom ti-ç-on 
fon] Dnsfntom 


NS 


Portanto, existem quatro átomos de carbono quiral na molé- 
cula de glicose, 


Para praticar: exercício 1 
Quantos átomos de carbono quiral existem na forma de cadeia 


aberta da rutose (Figura 24.20)? 
(a) 0, (b) 1, (e) 2, (d) 3, (e) 4. 


Para praticar: exercício 2 


Dê nome aos grupos funcionais presentes na forma beta da 
glicose. 


DISSACARÍDEOS 


Tanto a glicose quanto a frutose são exemplos de 
monossacarídeos, açúcares simples que não podem ser 
quebrados em moléculas menores por hidrólise com ácidos. 
aquosos. Duas unidades de monossacarídeos podem ser 
unidas por uma reação de condensação para formar um 
dissacarídeo, As estruturas de dois dissacarídeos comuns, 
a sacarose (açúcar refinado) e a lactose (açúcar do leite), 
são mostradas na Figura 24.22, 

A palavra açúcar nos faz pensar em doce. Todos os 
açúcares são doces, mas diferem no grau de doçura que 


H OH HO H 
Unidade Sacarose Unidade 
de glicose de frutose 


percebemos quando os provamos. A sacarose é cerca de 
seis vezes mais doce que a lactose e ligeiramente mais 
doce que a glicose, mas tem apenas metade da doçura da 
frutose, Os dissacarídeos podem reagir com a água (ser 
hidrolisados) na presença de um catalisador ácido para 
formar os monossacarídeos. Quando a sacarose é hidroli- 
Sada, a mistura de glicose e frutose que se forma, chamada. 
açúcar invertido; é mais doce que o sabor da sacarose 
original. A calda adocicada presente em frutas enlatadas 
e guloscimas é, em grande parte, formada pela hidrólise. 
da sacarose adicionada. 


HOH H 


H OH 
Unidade Lactose Unidade 
de galactose de glicose 


* O termo aca invertido vem do fato de que a rotação do plano de haz polarizada pela mistura glicose-frutose é no sentido contrário, 


ou invertido, daquele da solução de sacarme. 
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POLISSACARÍDEOS 


Os polissacurídeos são constituídos de muitas unida- 
des de monossacarídeos unidos. Os mais importantes são 
o amido, o glicogênio e a celulose, formados a partir de 
unidades de glicose repetidas. 

O amido não é uma substância pura. O termo refere- 
-se a um grupo de polissacarídeos encontrados nos vege- 
tais. Os amidos funcionam como o principal método de 
armazenar alimento em sementes e tubérculos vegetais. 
Milho, batata, trigo e arroz contêm quantidades substan- 
de amido. Esses produtos vegetais funcionam como 


humanos. As enzimas no sistema digestivo catalisam a 
hidrólise do amido em glicose. 

Algumas moléculas de amido são cadeias não ramifi- 
cadas, enquanto outras são ramificadas. A Figura 24.23 
ilustra uma estrutura de amido não ramificada. Observa- 
-se, particularmente, que as unidades de glicose estão na 
forma a, com os átomos de oxigênio em ponte apontando 
em uma direção e os grupos CHOH apontando na dire- 
ção oposta. 

O glicogênio é uma substância semelhante ao amido, 
sintetizada nas células animais. Essas moléculas variam na 
massa molecular de cerca de $ mil até mais de $ milhões. 
de uma. O glicogênio age como uma espécie de banco de 
energia no corpo e fica concentrado nos músculos e no 
fígado, Nos músculos, ele funciona como fonte imediata 
de energia; no figado, serve como local de armazenamento. 
de glicose e ajuda a manter um nível de glicose constante 
no sangue. 

A celulose [Figura 24.23(b)] forma a principal uni- 
dade estrutural dos vegetais. A madeira contém aproxima- 
damente 50% desse polissacarídeo, e as fibras de algodão 


são quase inteiramente constituídas dele. A celulose con- 
siste em uma cadeia não ramificada de unidades de gli- 
cose, com massas moleculares médias maiores que 500 
mil uma. À primeira vista, essa estrutura parece muito 
similar à do amido. Entretanto, na celulose, as unidades de 
glicose estão na forma com cada átomo de oxigênio em 
ponte apontado na mesma direção que os grupos CHzOH 
no anel à sua esquerda. 

Visto que as unidades individuais de glicose têm 
diferentes relações entre si nas duas estruturas, as enzi- 
mas que hidrolisam rapidamente os amidos não hidro- 
lisam a celulose, Assim, pode-se ingerir meio quilo de 
celulose sem obter nenhum valor calórico dela, mesmo 
que o calor de combustão por unidade de massa seja basi- 
camente o mesmo tanto para a celulose quanto para o 
amido. Por outro lado, meio quilo de amido representaria 
uma ingestão calórica substancial, A diferença está no 
fato de que o amido é hidrolisado em glicose, que acaba 
sendo oxidada com a liberação de energia, Entretanto, a 
celulose não é rapidamente hidrolisada por enzimas pre- 
sentes no organismo e, por isso, passa pelo sistema diges- 
tivo relativamente inalterada. Muitas bactérias contêm 
enzimas, chamadas celulases, que hidrolisam a celulose. 
Essas bactérias estão presentes nos sistemas digestivos. 
de animais de pasto, como o gado, que usam a celulose 
como alimento. 


Reflita 


Que tipo de ligação, a ou B, pode-se esperar que faça a junção 
das moléculas de açúcar do glicogênio? 
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Figura 24.23 Estruturas de (a) amido e (b) celulose. 
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24.9 | LIPÍDIOS 


Os lipídios são uma classe diversificada de moléculas 
biológicas apolares utilizadas por organismos para arma- 
2enamento duradouro de energia (gorduras, Óleos) e como- 
elementos de estruturas biológicas (fosfoipídios, membra- 
nas celulares, ceras) 


GORDURAS 


As gorduras são lipídios derivados do glicerol e áci- 
dos graxos. O glicerol é um álcool com três grupos OH. 
Os ácidos graxos são ácidos carboxílicos (RCOOH) em 
que R é uma cadeia de hidrocarboneto, geralmente com 
comprimento entre 16 e 19 átomos de carbono. Glicerol 
e ácidos graxos sofrem reações de condensação para for- 
mar ligações de éster, como indica a Figura 24.24, Três 
moléculas de ácido graxo se juntam ao glicerol. Embora. 
os três ácidos graxos de uma gordura possam ser os mes- 
mos, como na Figura 24.24, também é possível que uma 
gordura tenha três ácidos graxos diferentes. 

Lipídios com ácidos graxos saturados são chamados 
de gorduras saturadas e comumente se solidificam à tem- 
peratura ambiente (como a manteiga e a gordura vegetal). 
As gorduras insaturadas contêm uma ou mais ligações 
duplas carbono-carbono em suas cadeias. A nomen- 
clatura cis e trans que atribuímos aos alcenos também 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Quais caracteristicas estruturais de uma molécula de gordura fazem com que ela 


seja insolúvel em água? 


Ligação éster 


1 m9 


se aplica aqui: as gorduras trans têm átomos de H nos 
lados opostos da ligação dupla C=C, e as gorduras cis 
têm átomos de H nos mesmos lados da ligação dupla 
C=C. As gorduras insaturadas (como azeite de oliva e 
óleo de amendoim) costumam ser líquidas à temperatura 
ambiente e encontradas com maior frequência em plan- 
tas. Por exemplo, o principal componente do azeite é o 
ácido oleico, cis-CHs(CH;)/CH=CH(CH,);COOH (cerca 
de 60 a 809%. O ácido oleico é um exemplo de ácido graxo. 
monoinsaturado, o que significa que tem apenas uma liga- 
ção dupla carbono-carbono na cadeia. Por outro lado, os 
ácidos graxos poli-insaturados têm mais de uma ligação. 
dupla carbono-carbono na cadeia. 

Os seres humanos não necessitam de gorduras trans 
em sua nutrição, razão pela qual alguns governos estão se 
mobilizando para bani-las dos alimentos, Como, então, 
as gorduras trans surgem em nossa alimentação? O pro- 
cesso que converte gorduras insaturadas (como óleos) em. 
saturadas (como gordura vegetal) é a hidrogenação. == 
(Seção 24.3) Os subprodutos do processo de hidrogenação. 
incluem as gorduras trans. 

Alguns dos ácidos graxos essenciais à saúde humana 
devem estar presentes em nossa dieta porque nosso 
metabolismo não é capaz de sintetizá-los. Esses ácidos. 
são aqueles que têm ligações duplas carbono-carbono a 
três ou seis átomos de carbonos de distância do grupo 
—CHs terminal. São denominados ácidos graxos ômega-6. 
€ Omega-3, em que ômega se refere ao 
último carbono na cadeia (o carbono do- 
grupo carboxílico é considerado o pri- 
meiro, ou alfa). 


FOSFOLIPÍDIOS 


Os fosfolipídios têm estrutura quí- 
mica semelhante à das gorduras, mas 
apenas dois ácidos graxos ligados a 
um glicerol. O terceiro grupo álcool do 
glicerol está associado a um grupo fos- 
fato (Figura 24.25). O grupo fosfato 
também pode ser ligado a um pequeno 
grupo carregado ou polar, como a colina, 
“como mostrado na figura. A diversidade 
dos fosfolipídios tem como base as dife- 
renças em seus ácidos graxos e nos gru- 
pos ligados ao grupo fosfato. 

Na água, os fosfolipídios agrupam- 
-se com suas cabeças polares carregadas 
voltadas para a água e suas caudas apo- 
lares voltadas para o interior. Assim, os 
fosfolipídios formam uma bicamada que 


é o componente-chave das membranas 
celulares (Figura 24.26). 
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Cabeça hidrofíica 


Caudas hidrofóbicas 


Figura 24.25 Estrutura de um fostolipidio. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 
Por que os fosfolipidios formam bicamadas e não monocamadas na gua? 


Cabeça 
tido apa 


Figura 24.25 Membrana celular, As célias. 
vias são emita por membranas normalmente 
compostas de camadas de fostlpídios Essa 
estara é etbezada pelas interações favoráveis 
er as caudas ficas dos fostolpidon, que 
apontam e eçõs opostas à água dento e fora 
da chda, enquanto os grupos de cabeças caegadas 
estão voltados para cs dois ambientes aquosos. 
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24.10 | ÁCIDOS NUCLEICOS 


Os ácidos nucleicos são uma classe de biopolímeros 
que constituem os transportadores químicos das infor- 
mações genéticas do organismo. Os ácidos desoxirribo- 
nucleicos (DNAs) são moléculas enormes cujas massas 
moleculares podem variar de 6 a 16 milhões de uma. Os 
ácidos ribonucleicos (RNAs) são moléculas menores, com 
massas moleculares na faixa de 20 a 40 mil uma. Enquanto 
o DNA é encontrado basicamente nos núcleos das células, o 
RNA é encontrado na maioria das vezes fora do núcleo no. 
citoplasma, o material não nuclear envolto pela membrana 
celular, O DNA armazena a informação genética da célula c 
controla a produção de proteínas, enquanto o RNA carrega. 
a informação armazenada pelo DNA para fora do núcleo 
celular até o interior do citoplasma, onde a informação pode 
ser usada na síntese de proteina. 

Os monômeros dos ácidos nucleicos, chamados 
nucleotídeos, são formados a partir de um açúcar de cinco. 
carbonos, uma base orgânica contendo nitrogênio e um 
grupo fosfato, Veja o exemplo da Figura 24.27. 

O componente de açúcar de cinco carbonos do RNA 
éa ribose enquanto o do DNA é a desoxirribose: 


TA 
N Y N Vi 
du du du 
e 


A desoxirribose difere da ribose apenas por ter um 
átomo de oxigênio a menos no carbono 2, 
Há cinco bases nitrogenadas nos ácidos nucleicos: 


EA A 
NH, o o 
D -m di A 
Ad ada o 
H H H 
da 


um 


RES SOENE 


Figura 24.27 Nucleotideo. sinatura de um ácido desoiadenca, 
o ucieotdeo formado a part do ácido fosfórico, do açixar 
eso e da base orginica de adenina. 


As três primeiras bases mostradas são encontradas 
tanto no DNA quanto no RNA. A timina ocorre somente 
no DNA, enquanto a uracila, apenas no RNA. Em qual- 
quer um dos ácidos nucleicos, cada base está unida a um 
açúcar de cinco carbonos por meio de uma ligação ao 
átomo de nitrogênio em destaque. 

Os ácidos nucleicos RNA e DNA são polinucleo- 
tídeos formados por reações de condensação entre um 
grupo OH da unidade de ácido fosfórico no nucleotídeo. 
e um grupo OH do açúcar de outro nucleotídeo. Desse 
modo, a fita de polinuclotídeo tem uma estrutura básica 
composta por grupos alternados de açúcar e fosfato, em 
que as bases se estendem para fora da cadeia como gru- 
pos laterais (Figura 24.28). 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


O DINA tem carga positiva, negativa ou neutra em uma solução 
aquosa com pH 7? 


Figara 24.28 Polinadeotídeo. Uma 
vez que o agir em cada nudeotideo é 

ma desonnidos, ess pmudestdeo 

tma. 
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As fitas de DNA se enrolam em uma dupla-hélice 
(Figura 24.29) e são mantidas unidas pelas atrações 
entre as bases (representadas pelas letras T, A, C e G). 
Essas atrações envolvem forças de dispersão. forças 
dipolo-dipolo e ligação de hidrogênio. «=> (Seção 11.2) 
Como mostrado na Figura 24.30, as estruturas da 
timina e da adenina as tornam pares perfeitos para a 
ligação de hidrogênio. De modo análogo, a citosina e a 
guanina formam pares ideais para ligações de hidrogênio. 
Dizemos que a timina e a adenina são complementares 
entre si assim como a citosina em relação à guanina, Na 
estrutura de dupla-hálice, consequentemente, cada timina. 
em uma fita está oposta a uma adenina em outra fita, e 
cada citosina está oposta a uma guanina. À estrutura de 
dupla-hélice com bases complementares nas duas fitas € 
o segredo para o entendimento de como o DNA funciona. 

As duas fitas de DNA desenrolam-se durante a 
divisão celular, e novas fitas complementares são cons- 
truídas sobre as fitas separadas (Figura 24.31). Esse 
processo resulta em duas estruturas idênticas de dupla- 
“hélice, cada uma contendo uma fita da estrutura original 


Figura 24.29 Dupla-hélice do DNA mostrando a estrutura base 
de açõcar-fosfato como um par de fitas e linhas pontilhadas, ara 
indicar a ligação de hidrogênio entre bases complementares. 


e uma fita nova, Tal processo de replicação permite que a 
informação genética seja transmitida quando as células 
se dividem. 

A estrutura do DNA é, também, a chave para o enten- 
dimento da síntese de proteínas, da forma pela qual as 
viroses infectam as células e de muitos outros problemas. 
de importância central para a biologia moderna. Entre- 
tanto, esses temas estão além do objetivo deste livro. 
Quem optar por disciplinas relacionadas às ciências da 
vida, entretanto, terá um grande número de informações. 
sobre essas questões. 


RESOLVA COM AJUDA DA FIGURA 


Qual par de bases complementares podemos esperar que tenha 
uma ligação mais forte AT ou GC? 


HH 


Ch 


Asica 


ma 


Timina 


Citosina Guanina 
c=6 

Figara 24.30 Ligação de hidrogênio entre bases complementares 
no DNA. 


Figura 24.31 Replicação do DNA. A dupla- 

“hize oia do DNA se desenrola pardalmente. e 

novos nucleotídeos ainame em cada ft, de modo 
complementa: As Igações de hidrogênio ajudam a atrhar os 
novos nudetdeos com a cadeia original de DNA A unido 
os novos nudectideos por rações de condensação resulta 
em das das ces iscas de mica de DNA- 
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Unindo conceitos 
O ácido pirúvico tem a seguinte estrutura: 


o 


o 


E | 
cH—C—C—oH 


Ele se forma no corpo a partir do metabolismo de carboidrato. No músculo, é reduzido ao ácido lático durante o esforço físico. 
A constante de acidez para o ácido pirúvico é 3,2 x 10°. (a) Por que o ácido pirúvico tem constante de acidez maior que a do 
ácido acético? (b) Podemos esperar que o ácido pirúvico exista principalmente como ácido neutro ou como fons dissociados 
no tecido muscular, supondo pH de 7.4 e concentração inicial de ácido de 2X 10™ M? (e) O que se pode prever quanto às pro- 
priedades de solubilidade do ácido pirúvico? Justifique sua resposta. (d) Qual é a hibridização de cada átomo de carbono no 
“ácido pirávico? (e) Supondo os átomos de H como agentes redutores, escreva uma equação química balanceada para a redução 
do ácido pirúvico ao ácido lático (Figura 24,13). (Embora os átomos de H não existam como tais em sistemas bioquímicos, os. 
agentes redutores bioquímicos fornecem hidrogênio para tais reduções) 


SOLUÇÃO 

(a) A constante de acidez para o ácido pirúvico deve ser um 
pouco maior que a constante para o ácido acético porque a 
função carbonila no átomo de carbono a exerce efeito retira- 
dor de elérons no grupo catboxílico. No sistema da ligação. 
C-0-H, os elétrons são deslocados do H, facilitando a sua. 
perda como um próton. == (Seção 16.10) 

(©) Para determinar a extensão da ionização, primeiro mon- 
tamos o equilíbrio de ionização ea expressão da constante de 
equilíbrio, Usando HPv como símbolo para o ácido, temos: 


HPy === H'+Py 
[Here 
& = “Tur 


Considere [PY] =x. Então, a concentração de ácido não dis- 
solvido é 2 X 10™ — x. A concentração de [H°] é fixada em 
440% 107% (o antilog do valor do pH). Substituindo, temos: 


(89x 1096) 


=32x 10º 


ax 10º = 


Calculando x, obtemos 
X=[PI=2x104M 


Essa é a concentração inicial de ácido, o que significa que pra- 
ticamente todo o ácido fi discociado. Poderíamos espera ese 
resultado porque o ácido está bastante diluído e a constante de 
acidez é razoavelmente alta. 

(6) O ácido pirávico deve ser bastante solóvel em água, pois 
tem grupos funcionais polares e um pequeno componente de 
hidrocarboneio. Poderíamos prever que seja solúvel em sol- 
ventes orgânicos polares, em especial naqueles oxigenados. 
Na realidade, o ácido piróvico dissolve-se em água, etanol e 
rer etilico. 

(8) O carbono no grupo metila tem hibridização sp?, O car- 
bono do grupo carbonila tem hibridização sp? por causa da 
ligação dupla com o oxigênio. De maneira semelhante, o car- 
bono do grupo carboxílico tem hibridização spè, 

(6) A equação química balanceada para essa reação é: 


H 
CHsCCOOH +20) — SE 


Basicamente, o grupo funcional cetônico foi reduzido a um 
álcool, 


mica encon 


Se você está lendo este quadro é porque chegou ao final do livro. 
Parabéns pela tenacidade e dedicação que mostrou para ir tão 
Jonge! 

Como epílogo, oferecemos a estratégia de estudo final na forma 
de uma pergunta: o que você pretende fazer com o conhecimento 
de química adquirido até aqui em seus estudos? Muitos de vocês 
vão cursar outras disciplinas de química como parte das exi- 
géncias do currículo. Para outros, esta será a última disciplina. 
formal em química. Independentemente da carreira aser seguida 
— se em química, um dos campos da biomédica, engenharia ou 


qualquer outra — esperamos que este livro tenha aguçado sua 
compreensão da química no mundo ao seu redor. Se prestar aten- 
são, poderá encontrar a Química em seu cotidiano, nos rótulos 
de produtos alimentícios e nas bulas de medicamentos ou até 
em bombas de gasolina, equipamentos esportivos e noticiários. 
Tentamos também passar-lhes uma noção da natureza dind- 
mica, em constante transformação, da Química. Pesquisadores. 
químicos sintetizam novos compostos, desenvolvem novas rea- 
sões, desvendam propriedades químicas até então desconheci- 
das, encontram novas aplicações para compostos conhecidos e 
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aperfeiçoam as teorias, Solucionar os desafios globais da ener- 
gia sustentável e da água potável envolve o trabalho de muitos 
desses profissionais, e nós incentivamos todos vocês a partici- 
parem do mundo fascinante da pesquisa química seguindo um 
curso universitário na área. Tendo em conta todas as respostas 
que os químicos parecem ter, você poderá se surpreender com 
o grande número de perguntas que eles ainda tentam responder. 


Por fim, esperamos que você tenha gostado de usar este livro. 
Sem dúvida, nós gostamos de colocar muitas de nossas ideias 
sobre Química no papel. Acreditamos realmente que ela seja a 
ciência central, que beneficia todos que aprendem sobre ela e 
a partir dela. 


) RESUMO DO CAPÍTULO E TERMOS-CHAVE 


CARACTERÍSTICAS GERAIS DE COMPOSTOS ORGANI- 
COS (INTRODUÇÃO E SEÇÃO 24.1) Este capítulo apresenta 
a química orgânica, que é o estudo dos compostos de carbono 
(normalmente os compostos que contêm liações carbono -car- 
bono), e a bioquimica, que é o estudo da química dos organis- 
mos vivos, Abordamos muitos aspectos de química orgânica. 
nos capitulos anteriores. O carbono forma quatro ligações em 
seus compostos estáveis. As ligações simples C-C e as ligações 
C-H tendem a ter baixa reatividade. As ligações que tèm alta 
densidade eletrônica (como as múltiplas ou com um átomo de 
alta eletronegatividade) tendem a ser os pontos de reatividade 
em um composto orgânico. Esses sitios de reatividade são cha- 
mados grupos funcionais. 


INTRODUÇÃO AOS HIDROCARBONETOS (SEÇÃO 24.2) 
Os tipos mais simples de compostos orgânicos são os hidrocar- 
bonetos, constituídos apenas de carbono e hidrogênio. Existem 
quatro tipos principais de hidrocarbonetos: alcanos, alcenos, 
alcinos e hidrocarbonetos aromáticos. Os aleanos são consti- 
tuídos somente de ligações simples C-C e C-H. Os aleenos 
contém uma ou mais ligações duplas carbono-carbono, Os alei- 
nos contêm uma ou mais ligações triplas carbono--carbono. Os 
hidrocarbonetos aromáticos contêm arranjos cíclicos de sio- 
mos de carbono ligados tanto por ligações v quanto por ligações 
7 deslocalizadas. Os alcanos são hidrocarbonetos saturados; os. 
outros são insaturados, 

Os alcanos podem formar arranjos de cadeia linear, cadeia ramifi- 
cada e cíclicos. Os isômeros são substâncias que possuem a mesma. 
fórmula molecular, mas diferem nos arranjos dos átomos. Os sô» 
meros estruturais diferem nos arranjos da ligação dos átomos. 
“Aos diferentes Isômeros são dados diferentes nomes sistemáticos. 
A nomenclatura de hidrocarbonetos é baseada na cadeia contínua. 
mais longa de átomos de carbono na estrutura. As localizações dos 
grupos alquilas, que sc ramificam da cadeia, são especificadas. 
por numeração ao longo da cadeia casbônica. 

Os alcanos com estruturas cíclicas são chamados cleloalcanos. 
Os alcanos são relativamente não reativos. Entretanto, sofrem 
“combustão ao ar e sua principal aplicação é como fonte de ener- 
gia e de calor que são produzidos pela combustão. 

ALCENOS, ALCINOS E HIDROCARBONETOS AROMÁ-| 
TICOS (SEÇÃO 24.3) Os nomes dos alcenos e alcinos têm 
base na cadeia contínua mais longa de átomos de carbono que 
contém a ligação múltipla, e a localização da ligação múltipla é 
especificada por um prefixo numérico. Os aleenos exibem não 
só isomerismo estrutural, mas também isomerismo geométrico 


(cis-trans). Nos Isômeros geométricos, as ligações são as mes- 
mas, mas as moléculas têm diferentes geometrias, O isomerismo. 
“geométrico é possível em alcenos porque a rotação ao redor da 
ligação dupla C=C é restrita. 

Os alcenos e alcinos sofrem rapidamente reações de adição 
vas ligações múltiplas carbono-carbono. As adições de áci- 
dos, como HBr, prosseguem por uma etapa determinante da 
velocidade em que um próton é transferido para um dos átomos. 
“de carbono do alceno ou do alcino. As reações de adição são 
dificeis de ser realizadas com hidrocarbonetos aromáticos, mas 
as reações de substituição são mais facilmente realizadas na 
presença de catalisadores. 


GRUPOS FUNCIONAIS ORGÂNICOS (SEÇÃO 24.4) A quí- 
mica dos compostos orgânicos é dominada pela natureza de seus. 
grupos funcionais, Os grupos funcionais que examinamos são 


ai? 
R=0—H  R-C—H Tome] 
Áleoo! Aldeido Aleeno 
? wet 
—cmc— RONR'(ou ty 
Akino Amida Amina 
9 9 
| i 
R-C-0—H R—C—0—R' 
Ácido Ester 
carbonílico 
R=0-" R=- 
Éier Cetona 


R.R' € R” representam grupos de hidrocarbonetos — por exem- 
plo, metit (CHp ou fenil Ces). 

Os álcoois sio derivados dc hidrocarbonetos que contêm um ou 
mais grupos OH. Os éteres são formados por uma reação de con- 
emsação de duas moléculas de álcool. Vários prupos funcionais 
contêm o grupo carbonila (C=C). incluindo aldefdos, cetonas, 
ácidos carbenílicos, ésteres e amidas. Os aldeídos e as cetonas 
podem ser produzidos pela oxidação de determinados álcoois. 
Uma posterior oxidação de aldeidos produz ácidos carbonflicos. 
Os ácidos carbonos podem formar ésteres por meio de uma 
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reação de condensação com álcoois ou com amidas, em uma 
reação de condensação com aminas. Os ésteres sofrem hidrólise 
(saponificação) na presença de bases fortes. 

QUIRALIDADE EM QUÍMICA ORGÂNICA (SEÇÃO 24.5) 
As moléculas que possuem imagens especulares não superpo- 
níveis são chamadas de quirais. As duas formas não super- 
poníveis de uma molécula quiral são chamadas enantiómeros. 
Nos compostos de carbono, um centro quiral é criado quando- 
todos os quatro grupos ligados ao átomo de carbono central são. 
diferentes, como no 2-bromobutano. Muitas das moléculas que 
existem nos sistemas vivos, como os aminoácidos, são quirais 
e existem na natureza apenas sob forma enantiomérica. Muitos 
medicamentos importantes na medicina humana são quirais, e 
os enantidmeros podem produzir diversos efeitos bioquímicos. 
Por essa razão, a síntese apenas dos isômeros eficazes de medi- 
camentos quirais tem se tornado prioridade. 


INTRODUÇÃO À BIOQUÍMICA; PROTEÍNAS (SEÇÕES 
24.6 E 24.7) Muitas moléculas essenciais à vida são grandes 
polímeros naturais construídos a partir de moléculas pequenas. 
chamadas monômeros, Três desses blopolímeros foram trata- 
dos neste capítulo: proteínas, polissacarídeos (carboidratos) e 
ácidos nucleicos. 

As proteínas são polímeros de aminoácidos. Elas são os prin- 
cipais materiais estruturas nos sistemas animais, Todas as pro- 
teínas naturais são formadas a partir de 22 aminoácidos, embora 
somente 20 sejam comuns. Os aminoácidos são unidos por liga- 
ções peptídicas. Um polipeptídeo é um polímero formado pela 
união de muitos aminoácidos por meio de ligações peptídicas. 
Os aminoácidos são substâncias quirais. Geralmente, descobre- 
-se que apenas um dos enantiômeros é biologicamente ativo. A 
estrutura proteica é determinada pela sequência de aminoácidos 
na cadeia (estrutura primária, pelas interações intramolecula- 
res dentro da cadeia (estrutura secundária) e pela forma geral 
da molécula completa (estrutura terciária). Duas importantes. 
estruturas secundárias são a hélicesa e a folha- O processo 
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Pelo qual uma proteína assume sua estrutura terciária biologica- 
mente ativa é chamado dobramento, Às vezes, várias proteínas 
agregam se para formar uma estrutura quaternária. 
CARBOIDRATOS E LIPÍDIOS (SEÇÕES 24.8 E 24.9) Os 
carboidratos, que são aldeidos e cetonas polidroxilicos, são 
os principais constituintes estruturais dos vegetais e fontes de 
energia tanto para os vegetais quanto para os animais. A glicose 
éo monossacarídeo mais comum ou açúcar mais simples, Dois 
monossacarídeos podem ser unidos por meio de uma reação de 
condensação para formar o dissacarídeo. Os polissacarídeos 
são carboidratos complexos constituídos de muitas unidades de 
monossacarídeos unidas. Os très polissacarídeos mais impor- 
tantes são o amido, encontrado nos vegetais; o glicogênio, 
encontrado nos mamíferos: e a celulose, também encontrada 
mos vegetais. 
Os lipídios são compostos derivados do glicerol e de ácidos 
graxos, incluindo gorduras € fosolipídios, Os ácidos graxos 
podem ser saturados, insaturados, cis ou trans, dependendo de 
sas fórmulas químicas e estruturas. 
ÁCIDOS NUCLEICOS (SEÇÃO 24.10) Ox ácidos nucleicos 
são biopolímeros que carregam a informação genética necessá- 
ria à reprodução celular, também controlam o desenvolvimento 
das células por meio do controle da síntese de proteínas. As uni- 
dades fundamentais desses biopolímeros são os nucleotídeos. 
Existem dois tipos de ácido nucleico, os ácidos ribonueleicos. 
(RNA) e os ácidos desoxirribonucieicos (DNA). Essas subs- 
tâncias consistem em uma estrutura básica polimérica de prupos 
alternados de fosfato e de açúcar ribose ou desoxirribose, com 
bases nitrogenadas orgânicas ligadas às moléculas de açúcar. O 
polímero DINA é uma hélice de fitas duplas (dupla-hélice) man- 
tidas unidas por meio de ligações de hidrogênio entre as bases 
orgånicas situadas transversalmente enire si nas duas fitas. A 
igação de hidrogênio emre os pares específicos de base é o 
segredo da replicação genética e da síntese de proteínas. 


) RESULTADOS DA APRENDIZAGEM 


DEPOIS DE ESTUDAR ESTE CAPÍTULO, 
VOCÊ SERÁ CAPAZ DE: 


* Distinguir entre alcanos, alcenos, alcinos e hidrocarbone- 
tos aromáticos (Seção 24.2). 

+ Desenhar estruturas de hidrocarbonetos com base em seus 
nomes e nomear hidrocarbonetos com base em suas estru- 
turas seções 242e 243) 

-Determinar os produtos das reações de adição e reações de 
substituição (Seção 243 

+ Desenhar as estruturas dos grupos funcionais: aleno, 
alcino, álcool, halogenoalcano, carbonila, éter, aldeído, 
cetona, cido carboníico éster, amina e amida (Seção 244). 

+ Determinar os produtos de oxidação de compostos orgni- 
cos (Seção 244). 

+ Entender o que faz que um composto seja quiral e saber 
reconhecer uma substância quiral (Seção 24.5. 


+ Reconhecer os aminoácidos e compreender como se for- 
mam peptídeos e proteinas por meio da formação de li 
ção amida (Seção 247) 

* Compreender as diferenças entre as estruturas primária, 
secundária, terciária e quaternária das proteínas (Seção 247). 

+ Explicar a diferença entre um peprídeo hélice-a e folha-f 
e as estruturas de protcínas (Seção 247) 

* Distinguir entre as estruturas de amido e celulose (Seção 
28, 

* Classificar moléculas como sacarídeos ou lipídios com 
base em suas estruturas (seções 24,8 e 249). 

* Explicar a diferença entre gordura saturada c insaturada. 
(Seção 249) 

+ Explicar a estrutura dos ácidos nucleicos € o papel desem- 
penhado pelas bases complementares na replicação do 
DNA (Seção 24.10). 
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) EXERCÍCIOS SELECIONADOS 


VISUALIZANDO CONCEITOS 
24.1 Todas as estruturas ilustradas aqui têm a fórmula 
molecular CsHis. Quais delas representam a 
mesma molécula? (Sugestão: um modo de res- 
ponder a essa pergunta é determinar o nome quí- 


mico de cada estrutura.) [Seção 24.2] 
H Cm, city 
Da a w cuca, 
cm Ch cm 
dm 
Chy CHCHCH, 
(© CHCHCHCH} (d) CH;CHCHCH, 
din, dis 


CH; 


242 Qual destas moléculas é insaturada? [Seção 24.3) 


CH=CH 
Á A 
h, Ma 
CH,CH3CH:CH; chh 
O) w 
i 
CHC—OH  CH,CH=CHCH; 
(9 O) 


243 (a) Qual destas moléculas submete-se mais facil- 
mente a uma reação de adição? (b) Qual destas 
moléculas é aromática? (e) Qual destas molécu- 
as submete-se mais facilmente a uma reação de 
substituição? [Seção 24.3] 


: 
data 


o a 
CH=CH 
y A Ii 
dh $e  gc—on 
CHi— CH; NH3 
a (o) 


244 (a) Qual destes compostos podemos esperar que 
tenha o maior ponto de ebulição? Qual dos fatores 
que determinam os pontos de ebulição descritos 
na Seção 11.2 é o principal responsável por esse 
ponto de ebulição mais elevado? (b) Qual des- 
tes compostos é o mais oxidado? (c) Qual destes 
compostos, se houver, é um éter”? (d) Qual destes 
compostos, se houver, é um éster? (e) Qual destes 
compostos, se houver, é uma cetona? [Seção 24.4] 


CHCH 
o 
CH5CH:0H 
w 


HCocH, 
w 
245 Qual destes compostos tem um isômero? Em cada 


caso no qual a isomeria é possível, identifique o tipo 
ou os tipos de isomerismo. [Seções 24.2 e 24.4] 


Ti 
ta) amcngic —o- 
NHj 
o 
1 
c-ou 
o 
a 


(9 CHyCH;CH =CHCH, 
(d) CH3CH3CH; 


246 Com base no exame dos modelos moleculares 
i-v, escolha a substância que (a) pode ser hidroli- 
sada para formar uma solução que contenha gli- 
cose, (b) é capaz. de formar um zwitterion, (e) é 
uma das quatro bases presentes no DNA, (d) reage 
“com um ácido para formar um éster, (e) é um lipí- 
dio, [Seções 24.6 a 24.10] 


[a 
C 


CAPÍTULO 24. A QUÍMICA DA VIDA: QUÍMICA ORGÂNICA E BIOLÓGICA 


P a gg tg 0 dp 
AMAM AS 
a 
e 
o 
bd o? 
eo 
o2? 
a 


w 


INTRODUÇÃO A COMPOSTOS ORGÂNICOS; 
HIDROCARBONETOS (SEÇÕES 24.1 E 24.2) 


2477 Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa. 
(a) O butano apresenta carbonos que são hibri- 
dizados sp?. (b) Ciclo-hexano é o outro nome do 
benzeno. (c) O grupo isopropílico contém três car- 
bonos hibridizados sp”. (d) Olefina é o outro nome 
do aleino. 

248 Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa. 
(a) O pentano tem uma massa molar maior do 
que o hexano. (b) Quanto mais longa a cadeia 
linear de alquila para hidrocarbonetos de cadeia 
linear, maior o ponto de ebulição. (e) A geome- 
tria local em tomo do grupo alcino é lincar. (d) O 
propano tem dois isômeros estruturais. 

249 Determine os valores ideais para os ângulos de 
ligação ao redor de cada átomo de carbono na 
molécula a seguir. Indique a hibridização dos 
orbitais de cada carbono. 


CH;CCCH;COOH 


24.10 Identifique na estrutura mostrada o(s) átomo(s) 
de carbono que tenha(m) cada uma das seguintes 


hibridizações: 
(a) sp”; b) sp: (9 sp? 
N=C— CH; Gy — CH=CH — HOH 
¢=0 
| 
H 


24.11 A amônia é uma molécula orgânica? Explique 
sua resposta. 

24.12 Considerando os valores comparativos das ental- 
pias de ligação C-H, C-C, C-O e C-C] (Tabela 
84), determine se os compostos que contêm as 
ligações C-O e C-CI são mais ou menos reativos 
do que os hidrocarbonetos alcanos simples. 

24.13 Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa. 
(a) Os alcanos não contêm quaisquer ligações múl- 
tiplas carbono-carbono. (b) O ciclobulano con- 
tém um anel de quatro membros. (c) Os alcenos 
contêm ligações triplas carbono-carbono. (d) Os 
aleinos contêm ligações duplas carbono-carbono. 
(6) O pentano é um hidrocarboneto saturado, mas 
o Ispenteno é um hidrocarboneto insaturado. (f) O 
ciclo-hexano é um hidrocarboncto aromático. (g) 
O grupo metil contém um átomo de hidrogênio a 
menos que o metano. 

24.14 Quais aspectos estruturais nos ajudam a identifi- 
car um composto como um (a) alcano; (b) ciclo- 
alcano; (e) alceno; (d) alcino; (e) hidrocarboneto 
saturado; (f) hidrocarboneto aromático? 

24,15 Dê o nome ou a fórmula estrutural condensada, 
conforme apropriado: 

ca H H H 

j damel MAAK O AY i 
w a E 
H 


ioa ca 
Ci 
© anemon CC CC, 
Cia Chy 
da 
(6) 2-metil-heptano 
(d) 4-etil-2,3-dimetiloctano 
(©) 1,2-dimetilciclo-hexano 
24.16 Dê o nome ou a fórmula estrutural condensada, 
conforme apropriado: 


CH CH CHCH; 
aasaga 
Ch, CH, 
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em 
© omcHcH, GCH, 
CH, CHCH;CH; 
(© 2,5,6-trimetilnonano 
(3) 3-propil-4,5-dimetilundecano 
(©) I-eti-3-metilciclo-hexano 
24.17 Dê o nome ou a fórmula estrutural condensada, 
conforme apropriado: 
(a) CHÇHCH, 
gonone on, 
Ch 
(b) 2.2-dimetilpentano 
(©) -etil-1,-dimetilciclo-hexano 
(4) (CHy);CHCH;CH-CICHy)s 
(6) CHiCHCH(C:Hs)CH:CH;CH;CH3 
24.18 Dê o nome ou a fórmula estrutural condensada, 
conforme apropriado: 
(a) 3fenilpentano 
(b) 2,3-dimetil-hexano 
(6) 2-etil-2-metil-heptano 
(d) CH;CH;CH(CH;)CH:CH(CH;) 


6 Ge, 


24.19 Qual éa octanagem de uma mistura 35% heptano 
€ 65% iso-octano? 

24.20 Descreva us duas maneiras pelas quais a octana- 
gem da gasolina, que consiste em alcanos, pode 
ser aumentada. 


ALCENOS, ALCINOS E HIDROCARBONETOS 
AROMÁTICOS (SEÇÃO 24.3) 


24.21 (a) Por que alcanos são considerados saturados? 
(b) CsHg é um hidrocarboneto saturado? Expli- 
que sua resposta. 

24.22 (a) O composto CHsCH=CH; é saturado ou insa- 
turado? Explique sua resposta. (b) O que está 
errado com a fórmula CH;CH;CH=CH? 

24.23 Dê a fórmula molecular de um hidrocarboneto 
contendo cinco átomos de carbono que seja um 
(a) alcano, (b) cicloalcano, (c) alceno, (d) alcino. 

2424 Dê a fórmula molecular de um hidrocarboneto 
contendo cinco átomos de carbono que seja um 
(a) alcano cíclico, (b) alceno cíclico, (e) alcano 
linear e (d) hidrocarboneto aromático. 

2425 Enodiinos são uma classe de compostos que 
incluem alguns antibióticos. Desenhe a estrutura 


“de um fragmento de um “enodiino” que tenha seis 
carbonos em uma fileira. 
24.26 Dê a fórmula geral de um alceno cíclico, isto é um 
hidrocarboneto cíclico com uma ligação dupla. 
2427 Escreva as fórmulas estruturais condensada para 
dois alcenos e um alcino com a fórmula molecu- 
lar CsHio- 
24.28 Desenhe todos os isômeros possíveis de CsHjo- 
Dê o nome de cada composto. 
24.29 DÊ o nome ou escreva a fórmula estrutural con- 
densada para os seguintes compostos: 
(a) trans-2-penteno 
(b) 2,5-dimetil-t-ocieno 
1 q 
CHCH, /CH;CHCH;CH; 
=c 
e Sa 


ta me 


© quon, 
nc=conçan 
Hs 


2430 Dê o nome ou escreva a fórmula estrutural con- 
densada para os seguintes compostos: 
(a) 4-metil-2-penteno 
(b) cis-2,5-dimetil-3-hexeno 
(©) orto-dimetilbenzeno 
(d) HC=CCH;CH; 

(6) trans-CH;CH=CHCH:CH:CH;CH; 

24.31 Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa. 
(a) Dois isômeros geométricos do pentano são o 
n-pentano e o neopentano. (b) Os alcenos podem 
ter isômeros cis e trans em torno da ligação dupla 
CC. (e) Os aleinos podem ter isômeros cis e trans 
em tomo da ligação tripla CC. 

2432 Desenhe todos os isômeros estruturais e geomé- 
tricos do buteno e dê seus nomes. 

2433 Indique se cada uma das seguintes moléculas é 
capaz de apresentar isomerismo geométrico. Para 
as que forem, desenhe a estrutura de cada isômero: 
(a) 1 I-dicloro-I-buteno; (b) Z,4-dicloro-2-buteno; 
(6) 1.4 diclorobenzeno; (d) 4,4-dimetil-2-pentino. 

2434 Desenhe os três isômeros geométricos distintos 
do 2.4-hexadieno. 


CAPÍTULO 24 A QUÍMICA DA VIDA: QUÍMICA ORGÂNICA E BIOLÓGICA 


24.35 (a) Verdadeiro ou falso: os alcenos sofrem reações GRUPOS FUNCIONAIS E QUIRALIDADE 
de adição enquanto os hidrocarbonetos aromáti- (SEÇÕES 24.4 E 24.5) 


cos sofrem reações de substituição. (b) Utilizando 
fórmulas estruturais condensadas, escreva a equa- 
ção balanceada da reação de 2-penteno com Brz e 
nomeje o composto resultante. Essa é uma reação 
de adição ou de substituição? (e) Escreva uma 
equação química balanceada para a reação de Cl 
com benzeno para preparar para-diclorobenzeno, 
na presença de FeCly como um catalisador. Essa é 
uma reação de adição ou de substituição? 

24.36 Usando as fórmulas estruturais condensadas, 
escreva uma equação química balanceada para 
cada uma das seguintes reações: (a) hidrogenação 
do ciclo-hexeno; (b) adição de HzO ao trans- 
«penteno usando H50; como catalisador (dois 
produtos); (c) reação do 2-cloropropano com ben- 
zeno na presença de AICIs 

2437 (a) Quando o ciclopropano é tratado com HI, 
forma-se o I-iodopropano. Um tipo de reação 
similar não ocorre com o ciclopentano ou com o 
ciclo-hexano. Como você explica a reatividade do 
ciclopropano? (b) Sugira um método de prepara- 
ção do etilbenzeno, partindo do benzeno e do cti- 
Jeno como os únicos reagentes orgânicos. 

2438 (a) Um teste para a presença de um alceno é adi- 
cionar pequena quantidade de bromo, que é um 
líquido castanho avermelhado, e verificar se ocorre 
o desaparecimento da cor. Esse teste não funciona 
para detectar a presença de hidrocarbonetos aro- 
máticos, Explique. (b) Escreva uma série de rea- 
ções que levem ao para-bromoctilbenzeno, par- 
tindo do benzeno e usando outros reagentes se 
necessário. Quais subprodutos isoméricos tam- 
bém podem ser formados? 

24,39 A lei de velocidade para a adição de Bry a um 
alceno é de primeira ordem em Br e de primeira 
ordem no alceno. Essa informação sugere que o 
mecanismo da adição de Bra a um alceno ocorre 
da mesma maneira que para a adição de HBr? 
Justifique sua resposta. 

24,40 Descreva o intermediário que se supõe resultar da 
adição de um haleto de hidrogênio a um alceno, 
use ociclo-hexeno como o alceno na sua descrição. 

2441 O calor de combustão molar do ciclopropano 
gasoso é -2.089 KJ/mol; para o ciclopentano gasoso 
€-3317 KJ/mol. Calcule o calor de combustão por 
grupo CH; nos dois casos e explique a diferença. 

24.42 O calor de combustão do decahidronaftaleno, 
(CioHia), € -6.286 kJ/mol. O calor de combus- 
tão do naftaleno (CioHa) é -5.157 KJ/mol. (Em 
ambos os casos CO:(g) « HzO() são os produ- 
tos.) Usando esses dados e os do Apêndice C, 
calcule o calor de hidrogenação e a energia de 
ressonância do naftaleno. 


2443 (a) Qual dos seguintes compostos, se houver, é um 
éter? (b) Qual composto, se houver, é um álcool? 
(6) Qual composto, se houver, produziria uma 
solução básica se dissolvido em água? (Suponha 
que a solubilidade não seja um problema.) (d) Qual 
composto, se houver, é uma cetona? (e) Qual com- 
posto, se houver, é um aldefdo? 
O cem —on 


w mc aneu=em, 


oe 
ka 
v) a 


(9 ChyCiisCH;CHsCHO 
(vi) CHyC==CCH;COOH 


2444 Identifique os grupos funcionais em cada um des- 
tes compostos: 


o 
w CHy CH; CH, CH; CH; CH, 
cos 


A 
e: 
s 


o  fP:CH:CH:CH, 


w Ni 
me W 

n uu un n 

SE NF ap 

w Heinen 


Ki 


CH CH CHsCHS “CH;CH;CH;CH; 
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24,45 Dè a estrutura molecular de (a) um aldeído que 
seja um isômero da acetona; (b) um éter que seja 
um isômero do I-propanol. 

24.46 (a) Dê a fórmula empírica e a fórmula estrutural 
de um éter cíclico com quatro átomos de carbono 
no anel. (b) Escreva a fórmula estrutural para um 
éter cíclico que é um isômero estrutural do com- 
posto da sua resposta para o item (a). 

24.47 O nome dado pela IUPAC a um ácido carbo- 
xílico é baseado no nome do hidrocarboneto 
com o mesmo número de átomos de carbono. 
Adiciona-se a terminação -oico, como no ácido 
etanoico, que é o nome IUPAC para o ácido 
Eta Desenhe a estrutura de cada um dos 

es ácidos: (a) ácido metanoico, (b) ácido 
pestanle,() dedo Zero 3-metldecanie, 

24.48 Os aldeídos c as cetonas podem ser nomeados 
de maneira sistemática contando-se o número de 
átomos de carbono (inclusive o carbono da car- 
bonila) que eles contêm. O nome do aldeído ou 
da cetona é baseado no hidrocarboncto com o 
mesmo número de átomos de carbono. À termi- 
nação -al, para aldeído, ou -ona, para cetona, é 
adicionada como apropriado. Desenhe as fórmu- 
las estruturais para os seguintes aldeídos ou ceto- 
nas: (a) propanal; (b) 2-pentanona; (e) 3-meti-2- 
«butanona; (d) 2-metibutanal. 

24.49 Desenhe a estrutura condensada dos compostos 
formados pelas reações de condensação entre (a) 
o ácido benzoico e o etanol; (b) o ácido etanoico 
e a metilamina; (c) o ácido acético e o fenol. Dè 
o nome do composto formado em cada caso. 

24.50 Desenho as estruturas condensadas dos ésteres 

formados a partir (a) do ácido butanoico e do 

metanol; (b) do ácido benzoico e do 2-propanol: 

(€) do ácido propanoico e da dimetilamina. Dê o 

nome do composto formado em cada caso. 

Escreva uma equação química balanceada usando 

as fórmulas estruturais condensadas para a sapo- 

nificação (hidrólise básica) do (a) propionato de 
metila; (b) acetato de fenila. 

24.52. Escreva uma equação química balanceada usando 
as fórmulas estruturais condensadas para (a) a for- 
mação do propanoato de butila a partir do ácido e 
do álcool apropriados; (b) a saponificação (hidró- 
lise básica) do benzoato de metila. 

24.53 O ácido acético puro é um líquido viscoso, com 
elevados pontos de fusão e de ebulição (16,7 e 
118ºC) em comparação com compostos de massa 
molecular semelhante. Sugira uma explicação. 

24.54 O anidrido acético é formado a partir de duas 
moléculas de ácido acético, em uma reação de 
condensação que envolve a remoção de uma 
molécula de água. Escreva a equação química 
para este processo e mostre a estrutura do ani- 
drido acético. 


usi 


24.55 Escreva a fórmula estrutural condensada de cada 
um dos seguintes compostos: (a) 2-pentanol, (b) 
1.2-propanodiol, (c) acetato de etila, (d) difenil- 
-cetona, (e) éter meti-etlico. 

24.56 Escreva a fórmula estrutural condensada de cada 
um dos seguintes compostos: (a) 2-etil-l-he- 
xanol, (b) metil-fenil-cetona, (c) ácido para- 
-bromobenzoico, (d) éter etil-butílico, (e) N, 
N-dimetilbenzamida. 

24.57 Quantos átomos de carbono quiral há no 
2-bromo-2-cloro-3-metilpentano? (a) O, (b) 1, 
(€) 2, (8) 3, (€) 4 ou mais. 

24.58 O 3-cloro-3-metil-hexano tem isômeros ópticos? 
Por que sim ou por que não? 


INTRODUÇÃO À BIOQUÍMICA, PROTEÍNAS 
(SEÇÕES 24.6 E 24.7) 


24.59 (a) Desenhe a estrutura química de um aminoá- 
genérico, utilizando R para a cadeia lateral. 
(b) Quando aminoácidos reagem para formar 
proteínas, isso ocorre via reações de substitui- 
ção, adição ou condensação? (c) Desenhe a liga- 
ção que une os aminoácidos em proteínas. Como 
isso se chama? 
24,60 Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa. 
(a) O triptofano é um aminoácido aromático. (b) 
A lisina tem carga positiva em pH 7. (e) A aspara- 
gina tem duas ligações amida. (d) A isoleucina e 
a Icucina são enantiômeros. (e) A valina é prova- 
velmente mais solúvel em água do que a arginina. 
Desenhe dois possíveis dipeptídeos. formados 
pelas reações de condensação entre a histidina e 
o ácido aspártico. 
24.62 Escreva uma equação química para a formação 
da glicina-metionina a partir de seus aminoáci- 
dos constituintes. 
(a) Desenhe a estrutura condensada do tripeptí- 
dio Gly-Gly-His. (b) Quantos tripeptdios dife- 
rentes podem ser formados a partir dos aminoé- 
cidos glicina e histidina? Dè as abreviaturas para 
cada um desses tripeptídeos, usando os códigos 
de três letras e de uma letra dos aminoácidos. 
24.64 (a) Quais aminoácidos seriam obtidos por meio 
da hidrólise do seguinte tripeptídeo? 


o o o 
1 1 l, 
ae acer 
(CH3;CH H;COH ai ia 


È 


o 


(b) Quantos tripeptídeos diferentes podem ser 
formados a partir dos aminoácidos glicina, serina 
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é ácido glutâmico? Dê a abreviatura para cada 
um desses tripeptídeos usando os códigos de três 
letras e de uma letra para os aminoácidos. 
Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa. 
(a) A sequência de aminoácidos em uma proteína, 
do lado da amina até o lado do ácido, € chamada 
de estrutura primária da proteína. (b) As estrutu- 
ras de hélice alfa e folha beta são exemplos de 
estrutura quaternária da proteína. (c) É impossível 
mais de uma proteína se ligar a outra e criar uma. 
estrutura de ordem superior. 

Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa: 
(a) Na estrutura helicoidal alfa de proteínas, a liga- 
ção de hidrogênio ocorre entre as cadeias laterais 
(grupos R). (b) As forças de dispersão, e não a 
ligação de hidrogênio, mantêm unidas as estrutu- 
ras em folha beta. 


CARBOIDRATOS E LIPÍDIOS 
(SEÇÕES 24,8 E 24.9) 


2467 


24.68 


24.69 


2470 


un 


Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa: 
(a) Dissacarídeos são um tipo de carboidrato. 
(b) A sacarose é um monossacarídeo. (e) Todos os 
carboidratos possuem a fórmula Cr HamOm- 
(a) A arglicose e a B-glicose são enantiômeros? 
(b) Mostre a condensação de duas moléculas de 
glicose para formar um dissacarídeo com uma 
ligação a. (€) Repita a parte (b), mas com uma 
ligação 8. 
(a) Qual é a fórmula empírica da celulose? (b) 
Qual é o monômero que forma a base do polí- 
mero celulose? (e) Qual ligação une as unidades 
monoméricas na celulose: amida, ácido, éter, 
Ester ou álcool? 
(a) Qual éa fórmula empírica do amido? (b) Qual é 
o monômero que forma a base do polímero amido? 
(e) Qual ligação une as unidades monoméricas no 
amido: amida, ácido, éter, éster ou álcool? 
A fórmula estrutural da forma lincar da D-manose 
é 
o 
I 
ja 
—€—n 
|i 


—c— 


5 5 


H—C—ou 
CHOH 


(a) Essa molécula é um açúcar? (b) Quantos carbo- 
nos quirais estão presentes na molécula? (c) Dese- 
nhe a estrutura em forma de ane! de seis membros 
dessa molécula. 


un 


an 


an 


A fórmula estrutural da forma lincar da galactose é 


no—o= 


m= 
604 
CHOH 


(a) Essa molécula é um açúcar? (b) Quantos carbo- 
nos quirais estão presentes na molécula? (c) Dese- 
nhe a estrutura em forma de anel de seis membros 
dessa molécula. 


Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa: 
(a) As moléculas de gordura contêm ligações 
amida. (b) Os fosfolipídios podem ser zwitte- 
rions, (e) Os fosfolipídios formam bicamadas na 
água, para que suas longas caudas hidrofóbicas 
interajam favoravelmente entre si, deixando as 
cabeças polares ao meio aquoso. 

Indique se cada afirmação é verdadeira ou falsa: 
(a) Se utilizar os dados da Tabela 8.4 sobre ental- 
pias de ligação, você poderá mostrar que quanto 
mais ligações C-H uma molécula tiver em com- 
paração com ligações C-O e O-H, mais ener- 
gia poderá armazenar. (b) As gorduras trans 
são saturadas. (e) Os ácidos graxos são ácidos 
carbonílicos de cadeia longa. (d) Os ácidos gra- 
xos monoinsaturados têm uma ligação simples 
CC na cadeia, enquanto o restante das ligações são 
duplas ou triplas. 


ÁCIDOS NUCLEICOS (SEÇÃO 24.10) 


2475 


2476 


um 


Adenina e guanina são membros de uma classe 
de moléculas conhecidas como purinas; clas têm 
dois anéis em sua estrutura. Timina e citosina, por 
outro lado, são pirimidinas, e êm apenas um anel 
em sua estrutura. Determine quais apresentam for- 
ças de dispersão maiores em solução aquosa, as 
purinas ou as pirimidinas. 

Um nuclcosídeo consiste de uma base orgânica 
do tipo mostrado na Seção 24.10, ligado à ribose 
ou à desoximibose. Desenhe a estrutura da deso- 
xiguanosina formada a partir da guanina e da 
desoximibose. 

Assim como os aminoácidos de uma proteína são 
listados a partir do lado amina até o lado do ácido 
carboxílico (a estrutura primária ou a sequência 
de proteína), as bases de ácidos nucleicos são 
listadas na ordem 5º para 3', em que os números 
se referem à posição dos átomos de carbono nos 
açúcares (mostrados aqui como desoxirribose): 


pna 
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no 


A beso está ligada ao açúcar na posição casboso 
1.O lado 5'de uma sequência de DNA é um fos- 
fato de um grupo OH, e o lado 3” de uma sequên- 
cia de DNA é o grupo OH. Qual é a sequência de 
DINA da molécula mostrada aqui? 


me, 


EXERCICIOS ADICIONAIS 


24:78 Quando amostras de DNA em fitas duplas são ana- 
lisadas, a quantidade de adenina presente é igual à 
quantidade de timina. De modo análogo, a quanti- 
dade de guanina é igual à quantidade de citosina. 
Explique o significado dessas observações. 

24.79 Imagine uma única fita de DNA contendo uma 
seção com a seguinte sequência de bases: 
SEGCATTGGC-3”. Qual é a sequência de base 
da fita complementar? (As duas fitas de DNA 
vão se juntar de modo antiparalelo: isto é, 
STAG-3' vai se ligar a 3-ATC-5") 

24.80 Qual afirmação explica melhor as diferenças quí- 
micas entre DNA e RNA? (a) O DNA tem dois 
açúcares diferentes em sua estrutura base de 
açúcar-fosfato, mas o RNA tem apenas um. (b) 
A timina é uma das bases do DNA, enquanto a 
base correspondente do RNA é uma timina menos 
um grupo metil. (€) A estrutura base de açúcar- 
fosfato do RNA contém menos átomos de oxigê- 
nio do que a espinha dorsal do DNA. (d) O DNA 
forma duplas-hélices, mas o RNA não. 


24.81 Desenhe as fórmulas estruturais condensadas de 
duas moléculas diferentes com a fórmula CsH,O. 
24.82 Quantos isômeros estruturais existem para uma 
cadeia carbônica linear de cinco membros com 
uma ligação dupla? E para uma cadeia carbônica 
linear de seis membros com duas ligações duplas? 
2483 (a) Desenhe as fórmulas estruturais condensadas 
para o5 isômeros cis e trans do 2-penteno. (b) O 
ciclopenteno pode exibir isomerismo cis-trans? 
Justifique sua resposta. (€) O I-penteno tem enan- 
tiômeros? Explique sua resposta. 
Se uma molécula é um eno-ona, quais grupos fun- 
cionais devem ter? 
Identifique cada um dos grupos funcionais nestas 
moléculas: 


È È 


o= 
w 


(Responsável pelo cheiro dos pepinos) 


H 
He 
N. 
o o, E 
HCO. 
N 
(Quinona — uma droga artimalária) 
u Q 
N, 
© 
N 
O H 


CAPÍTULO 24 A QUÍMICA DA VIDA: QUÍMICA ORGÂNICA E BIOLÓGICA | 1133 


(a 


OH 
(Acetaminofeno — ou Tylenoi®) 


Para as moléculas mostradas no exereício anterior, 
(a) quais, se houver alguma, vão produzir uma 
solução básica se dissolvidas em água? (b) quais, 
se houver alguma, vão produzir uma solução ácida 
se dissolvidas em água? (e) Qual delas é a mais 
solúvel em água? 


mula CsHyOs; (b) cetona cíclica com a fórmula 
C3H0; (0) composto dihidroxílico com a fórmula 
CIHO; (d) éster cíclico com a fórmula CsH,O>. 
Normalmente, os ácidos carboxílicos têm pK, de 
~S, mas os álcoois têm pk, de ~16. (a) Escreva a 
equação química de dissociação ácida do álcool 
genérico ROH em água. (b) Quais compostos vão 
produzir soluções mais ácidas após a dissolução 
em água: os ácidos ou os álcoois? (e) Proponha 
uma explicação para a diferença de pK, de ácidos 
em comparação com os álcoois. 


[24.89] O indol tem um odor bastante forte em altas con- 


centrações, mas um odor agradável semelhante 
à essência floral quando altamente diluído. Sua 
estrutura é: 


Pa 


Cu 


O indol é uma molécula plana, e o nitrogênio é 
uma base muito fraca, com um Kh = 2 x 1072, 
Explique como essa informação indica que a mo- 
lécula de indol tem caráter aromático. 

24.90 Localize os átomos de carbono quirais, se houver 
algum, em cada uma das seguintes moléculas: 

î 
(a) HOCH;CH;CCH;0H 
q 
© Hoc enganou 
o 
cas 
E 
NH: 

24.91 Qual dos seguintes peptídeos têm carga líquida 
positiva em pH 7? (a) Gly-Ser-Lys, (b) Pro-Leu-le, 
(©) Phe-Tyr-Asp. 

2492 A glutationa € um iripeptideo encontrado na 
maioria das células vivas. A hidrólise parcial pro- 
duz Cys-Gly e Glu-Cys. Quais são as estruturas 
possíveis para a glutationa? 

2493 Os monossacarídeos podem ser categorizados em 
termos de número de átomos de carbono (pento- 
ses têm cinco carbonos e hexoses, seis) e pelo fato 
de conterem um aldeído (prefixo aldo-, como em 
aldopentose) ou grupo cetona (prefixo ceto-, como 
em cetopentose). Classifique a glicose e a pentose 
dessa maneira. 

24.94 Uma fita de DNA pode se ligar a uma fita com- 
plementar de RNA? Explique sua resposta. 


) EXERCÍCIOS INTEGRADORES 


495 


12496) 


Explique por que o ponto de ebulição do etanol 
(18 °C) é muito maior que o ponto de ebulição de 
seu isômero, o éter dimetílico (-25 *C) e por que 
o ponto de ebulição de CHF; (-52 ºC) está bem 
acima do que o de CHs(-128 °C). 

Descobre-se pela análise elementar de um com- 
posto orgânico desconhecido que ele contém 
68,1% de carbono, 13,7% de hidrogênio e 18.2% 
de oxigênio em massa. Ele é ligeiramente solúvel 
em água. Sob oxidação cuidadosa, é convertido em 
um composto que se comporta quimicamente de 


maneira semelhante a uma cetona e contém 69,7% 
de carbono, 11.7% de hidrogênio e 18,6% de oxi- 
gênio em massa. Indique duas ou mais estruturas 
razoáveis para o composto desconhecido. 

2497 Um composto orgånico é analisado e descobre-se 
que ele contém 66.7% de carbono, 11,2% de hidro- 
gênio e 22,1% de oxigênio em massa. O composto 
entra em ebulição a 79,6 °C. A 100°C e 0.970 atm 
o vapor tem densidade de 2.28 g/L. O composto 
tem um grupo casbonila e não pode ser oxidado a 
ácido carbonílico. Sugira uma estrutura para ele. 
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2498 Descobre-se que uma substância desconhecida [24.101] A proteína ribonuclease A em sua forma nativa, 


contém apenas carbono e hidrogênio. É um 
líquido que entra em ebulição a 49 °C a 1 atm 
de pressão, Ao ser analisada, verifica-se que ela 
contém 85,7% de carbono e 14,3% de hidro- 
gênio em massa. A 100 *C e 735 torr, o vapor 
dessa substância desconhecida tem densidade 
de 2,21 g/L. Quando ela é dissolvida em uma 
solução de hexano, e água de bromo é adicio- 
nada, não ocorre reação. Qual é a identidade do 
composto desconhecido? 

24.99 A energia livre padrão de formação da glicina 
sólida é -369 KJ/mol, enquanto a da glicilgli- 
cina sólida é —488 KJ/mol. Qual é AG° para 
a condensação da glicina a fim de formar 
glicilglicina? 

24.100 Um aminoácido típico com um grupo amino e 
um grupo carboxílico, como a serina, pode exis- 
tirem água sob várias formas iônicas. (a) Sugira 
as formas do aminoácido em pH baixo e em 
pH alto. (b) Normalmente, os aminoácidos 
têm dois valores de pk, um na faixa de 2a 3e 
outro na faixa de 9 a 10. A serina, por exemplo, 
tem valores de pk, de aproximadamente 2,19 e 
9,21, Usando espécies como o ácido acético e 
a amônia como modelos, sugira a origem dos 
dois valores de pk, (e) O ácido glutâmico é um 
aminoácido que possui três pás: 2,10; 407: e 
9,47. Desenhe a estrutura do ácido glutâmico e 
atribua cada pk, à parte apropriada da molécula. 
(d) Um aminoácido desconhecido é titulado 
com base forte, produzindo a seguinte curva de 
titulação. Quais aminoácidos são prováveis can- 
didatos a esse desconhecido? 


ou mais estável, é dobrada em forma globular 
compacta: 


(a) A forma nativa tem energia livre mais alta 
ou mais baixa que a forma desnaturada, em 
que a proteína está em uma cadeia estendida? 
(b) Qual € o sinal da variação de entropia ao 
se passar da forma desnaturada para a forma 
dobrada? (e) Na forma nativa, a molécula tem 
quatro ligações —S-S- que fazem uma ponte 
entre as partes da cadeia. Qual é o efeito que 
você supõe que essas quatro ligações exercem 
na energia livre e na entropia da forma dobra- 
da comparada com uma forma dobrada hipoté- 
tica que não tenha as quatro ligações —S-S-? 
Justifique sua resposta. (d) Um agente redutor 
brando converte as quatro ligações -S-S- na 
ribonuclease A para oito ligações S-H. Qual 
é o efeito que você supõe que isso teria na 
estrutura terciária « na entropia da proteína? 
(e) Qual aminoácido deve estar presente para 
que haja ligações S-H na ribonuclease A? 


24.102 O monoânion do monofosfato de adenosina 
“ (AMP) é um intermediário no metabolismo do 
" fosfato: 


10| y 


| 
A—0—}—OH = AMP—OH- 
n o 
y 
em que A = adenosina. Se o pK, para esse 


ânion for 7,21, qual será a razão entre [AMP- 
OH] e [AMP-0%] no sangue em pH 7,0? 
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ELABORE UM EXPERIMENTO 


Estruturas quaternárias de proteínas surgem se dois ou mais 
polipeptídeos ou proteínas menores se associam entre si 
para formar uma estrutura de proteína muito maior. À asso- 
ciação deve-se à mesma ligação de hidrogênio, à cletrostá- 
tica e às forças de dispersão que vimos antes. A hemoglo- 
bina, uma proteína utilizada para o transporte de moléculas 
de oxigênio no sangue, é um exemplo de proteína que tem 
estrutura quaternária. A hemoglobina é um tetrâmero; 


ela é feita de quatro polipeptídeos menores, dois “alfas” 
e dois “betas”. (Estes nomes não significam nada sobre o 
número de hélices alfa ou folhas beta em cada polipeptí- 
deo) Elabore um conjunto de experiências que forneça evi- 
dências concretas da existência da hemoglobina como um 
tetrâmero, e não como uma enorme cadeia polipeptídica. 


Sobre os autores 


O time de autores Brown, 
LeMay, Bursten, Murphy, 
Woodward e Stoltzfus 
acredita que a colaboração é um dos 
componentes que ajuda as pessoas 

a serem bem-sucedidas. Embora 
cada autor contribua com seu talento 
singular, seus interesses de pesquisa 
e sua experiência como professores, 
a equipe trabalha em conjunto para 
avaliar e desenvolver o texto em sua 
totalidade. Essa colaboração mantém 
o conteúdo à frente das tendências 
educacionais e traz inovações 
contínuas de ensino e aprendizagem 
ao longo de todo o livro, 


Theodore L. Brown recebeu o título de Ph.D. da 
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GLOSSÁRIO 


ação capilar O processo pelo qual um 
líquido sobe em um tubo em razão de 
uma combinação de adesão às pare- 
des da tubo e coesão entre partículas. 
do líquido. Seção 11.3) 

acelerador de partículas Um dispositivo 
que usa fortes campos magnéticos e 
eletrostricos para acelerar partículas 
carregadas. (Seção 213) 

ácido Uma substância capaz de doar 
um fon H* (um próton) e, por coase- 
uinte, aumentar a concentração de 
Ha) quando se dissolve em água. 
(Seção 43) 

ácido carboxílico Um composto que 
contém o grupo funcional -COOH. 
(Seções 16,10 244) 

ácido conjugado Uma substância formada 
pela adição de um próton a uma base 
de Brynsted-Lowry (Seção 162) 

ácido de Brynsted- Lowry Uma substin- 
cia (molécula ou fon) que atua como 
um doador de prótons. (Seção 162) 

ácido desoxirribonucleico (DNA) Um 
polinucleotídeo em que o compo- 
nente do açúcar é a desoxirribose, 
(Seção 2410) 

ácido forte Um ácido que se ioniza com- 
petamente em água. (Seção 43) 

ácido fraco Um ácido que se ioniza par- 
cialmente em água. (Seção 43) 

ácido poliprótico Uma substância capaz de 
issociar mais de um próton em água; 
H3SO0, é um exemplo. (Seção 166) 

ácido ribonueleleo (RNA) Um polinu- 
cleotídeo em que a ribose é o compo- 
nente de açúcar. (Seção 24.10) 

ácidos nucleicos Polímeros de elevada 


informação genética e controlam a 
síntese de proteínas. (Seção 24.10) 

adsorção A ligação de moléculas a uma 
superfície, (Seção 147) 

afinidade eletrônica A variação de ener- 
gia que ocorre quando um elétron é 
adicionado a um átomo ou fon gasoso, 
(Seção75) 


agente quelante Um ligante polidemado 
capaz de ocupar dois ou mais sítios na 
esfera de coordenação. (Seção 23.3) 


agente redutor, ou redutor A substãn- 
cia que é oxidada e, assim, provoca 
a redução de alguma outra substân- 
cia em uma reação de oxirredução, 
(Seção 201) 

água dura Água que contém concentra- 
ções em grau apreciável de Ca?” e 
Mg?*; estes fons reagem com sabões. 
para formar um material insolúvel. 
(Seção 184) 

alcanos Compostos de carbono e hidro- 
gênio que contêm apenas ligações. 
simples carbono-carbono. (Seções. 
29242) 

alcenos Hidrocarbonetos que contêm 
uma ou mais ligações duplas car- 
bono-carbono. (Seção 24.2) 

alcinos Hidrocarbosetos que contêm 
uma ou mais ligações triplas car- 
beno-carbono. (Seção 242) 

álcool Um composto orgânico obtido pela 
substituição de um hidrogênio porum 
grupo hidroxila (-OH) em um hidro- 
carboneto. (Seções 29 e 244) 

atdeído Um composto orgânico que con- 
tém um grupo carbonila (C=0) a0 
qual pelo menos um átomo de hidro- 
gênio está anexado. (Seção 244) 

alta-hélice (a) A estrutura de proteína 
em que a proteina está enrolada na 
forma de uma hélice com ligações de 
hidrogênio entre grupos C=O e N-H 
em voltas adjacentes. (Seção 247) 


uma quantidade medida são signi 
ficativos, inclusive o último dígito, 
que é incerto. (Seção 1.5) 


amida Um composto orgânico que tem 
um grupo NR ligado a uma carbo- 
nila. (Seção 24.4) 

amido Nome genérico dado a um grupo 
de polissacarídeos que atua como 
substâncias de armazenamento de 
energia em plantas. (Seção 24.8) 

amina Um composto que tem a fórmula 
geral RN, em que R pode ser H ou 
um grupo hidrocarboncto, (Seção 
167) 

aminoácido Um ácido carboxílico que 
contém um grupo amino (-NH3) 
ligado ao átomo de carbono adj 
cente ao grupo funcional do ácido 
carboxílico (-COOH), (Seção 247) 

análise dimensional Um método de 
resolução de problemas em que as 
unidades são carregadas por todos 
os cálculos. A análise dimensional 
assegura que a resposta final de um 
cálculo tenha as unidades desejadas. 
(Seção L6) 

análise qualitativa A determinação da 
presença ou ausência de determi- 
mada substância em uma mistura 
(Seção 17.7) 

análise quantitativa A determinação 
da quantidade de determinada subs- 
lância que está presente em uma 
amostra. (Seção 177) 

anfiprótico Refere-se à capacidade de 
uma substância tanto de receber 
quanto de doar um próton (H°). 
(Seção 162) 

angstrom Uma unidade não pertencente 
ao SI de comprimento, denotada À, 
que é usada para medir dimensões. 
atômicas: IÅ = 10/10 m. (Seção 2.3) 

ângulos de ligação Os ângulos for- 
mados pelas linhas que unem os 
núcleos dos átomos em uma molé- 
cula. (Seção 9.1) 

anidrido ácido (óxido ácido) Um óxido 
que forma um ácido quando adicio- 
nado à água; óxidos não metálicos 
solúveis são anidridos. (Seção 22.5) 

anidrido básico (óxido básico) Um 
óxido que forma uma base quando 


cos solúveis são anidridos básicos, 
(Seção 22.5) 


ânion Um fon carregado negativamente. 
(Seção 27) 

ânodo Um eletrodo no qual ocorre a oxi- 
dação. (Seção 20.3) 

antiferromagnetismo Uma forma de 
magnetismo em que spins dos clé- 
trons desemparelhados em locais 
adjacentes apontam em direções 
opostas e cuncelam os efeitos uns dos 
outros. (Seção 23.1) 

atividade A taxa de decaimento de um 
material radioativo, normalmente 
expresso como o número de desi 
tegrações por unidade de tempo. 
(Seção 21.4) 

atmosfera (atm) Uma unidade de pres- 
são igual a 760 torr; 1 atm = 101,325 
KPa. (Seção 102) 

átomo A menor partícula representativa 
de um elemento, (Seções 1.1 e 2.1) 

átomo doador O átomo de um ligante 
que se liga ao metal. (Seção 232) 

autolonização O processo pelo qual a 
água forma espontaneamente bai 
xas concentrações de fons H'(ag) e 
OH-(aq) por transferência de prótons 
“de uma molécula de água para outra. 
(Seção 16.3) 

banda Um arranjo de orbitais molecu- 
lares estreitamente espaçados, que 
ocupa uma faixa discreta de energia. 
(Seção 12.4) 

banda de condução Uma banda de orbi- 
tais moleculares que têm energi 
maior do que a banda de valència ocu- 
pada e está distintamente separada 
dela. (Seção 127) 

banda de valência A banda de orbitais 
moleculares estreitamente espaçados 
que está, esencialmente, ocupada por 
completo pelos eléirons. (Seção 127) 

banda proibida A diferença de energia 
entre uma banda totalmente ocupada 
chamada banda de valência e uma 
banda vazia chamada banda de con- 
dução. (Seção 127) 

bar Unidade de pressão igual a 10º Pa. 
(Seção 102) 

base Uma substância que é um receptor 
de H"; uma base produz um excesso 
de fons OH (ag) quando se dissolve 
em água (Seção 43) 

base conjugada Uma substância formada 
pela perda de um próton de um ácido. 
de Brønsted-Lowry. (Seção 162) 


base de Brønsted-Lowry Uma subido 
cia (molécula ou fon) que atua como 
um receptor de prótons. (Seção 16.2) 
base de Lewis Um doador de par de clé- 
trons. (Seção 16.11) 
base forte Uma base que se ioniza com- 
pletamente em água. (Seção 43) 
base fraca Uma base que se ioniza apenas. 
parcialmente em água. (Seção 4.3) 
bateria Uma fonte de energia cleroquí- 
mica autocontida, que contém uma ou 
mais células voltaicas. (Seção 207) 
becquerel A unidade SI da radioatividade, 
que corresponde a uma desintegração 
nuclear por segundo. (Seção 214) 
biodegradável Material orgânico que 
as bactérias são capazes de oxidar. 
(Seção 184) 
bioquímica O estudo da química dos sis- 
temas vivos. (Capitulo 24: Introdução) 
bomba calorimétrica Um dispositivo. 
que mede o calor liberado na combus- 
tão de uma substância sob condições 
de volume constante. (Seção 5.3) 
boranos Hidretos covalentes de boro. 
(Seção 2211) 
buraco Uma vaga na banda de valên- 
cia de um semicondutor criada pela 
dopagem. (Seção 127) 
cadeia de decaimento radioativo Uma 
série de reações nucleares que começa 
com um núcleo instável e termina 
com um estável. Também chamada 
série de desintegração nuclear. 
(Seção 212) 
caleinação O aquecimento de um miné- 
rio com a finalidade de provocar sua 
decomposição e a eliminação de um 
produto volátil. Por exemplo, um 
minério de carbonato pode ser calci- 
nado para eliminar CO» (Seção 23.2) 
calor O fluxo de energia que emana de 


tura inferior, quando colocados em 
contato térmico. (Seção 5.1) 


calor de fusão A variação de entalpia, 
AH, para fusão de um sólido. (Seção 
na 

calor de sublimação A variação de ental- 
pia, AH, para vaporização de um 
sólido. (Seção 11.4) 

calor de vaporização A variação de 
entalpia, AH. para vaporização de 
um líquido. (Seção 11.4) 

calor específico (C,) A capacidade calori- 
fica de 1 g de uma substância; o calor 
necessário para elevar a temperatura 
de 1 g de uma substância em 1 *C. 
(Seção 55) 
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caloria Uma unidade de energia; é a 
quantidade de energia necessária 
para clear a temperatura de 1 g de 
gua em 1 °C, de 14,5 °C a 155 °C. 
Uma unidade relacionada € o joule: 
1al =4.184). (Seção 5.) 

calorimetria A medição experimental do 
calor produzido em processos quimi- 
cose fisicos. Geção 55) 

calorímetro Um aparelho que mede o 
calor liberado ou absorvido em um 
procesoquimicocu ico (Seção 5.5) 

camada eletrônica Uma coleção de 
‘orbitais que têm o mesmo valor de n. 
Por exemplo, os orbitais com n = 3 
(orbitais 3s, 3p e 3d) compreendem a 
terceira camada. (Seção 6-5) 

caminho livre médio A distância média 
percorrida por uma molécula de gás 
Entre colisões. (Seção 108) 

capacidade calorifica A quantidade de 
calor necessária para elevar a tempe- 
fatura de uma amostra de matéria em 
1°C (ou 1 K). (Seção 55) 

capacidade calorifica molar O calor 
necessário para elevar a temperatura 
‘de um mol de uma substância em 1 °C. 
Seçõo55) 

capacidade tamponante A quantidade 
de ácido ou base que um tampão é 
capaz de neutralizar antes que o pH 
comece a variar a um grau apreciável. 
(Seção 17.2) 

captura de elétron Um modo de dec: 
mento radioativo em que um elétron 
de orbital de camada interna é captu- 
rado pelo núcleo, (Seção 21.1) 

caráter metálico O grau em que um ele- 
mento exibe as propriedades fisicas 
e químicas características de metais; 
por exemplo, brilho, malcabilidade e 


carbeto Um composto binário de car- 
bono com um metal ou metaloide. 
(Seção 229) 

carboidratos Uma classe de substâncias. 
formadas a partir de aldeídos ou ceto- 
nas polidroxílicas. (Seção 244) 

carbono negro Uma forma microcrista- 
lina de carbono. (Seção 22.9) 

carga eletrônica A carga negativa trans- 
portada por um elétron; tem a magni- 
tude de 1,602% 1019. (Seção 2.3) 

carga formal O número de elétrons de 
valência em um átomo isolado menos o 
número de elétrons atribuído ao átomo. 
na estrutura de Lewis. (Seção 8.5) 

carga nuclear efetiva A carga positiva 
total sentida por um elétron em um 
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átomo polieetrônico; não se trata da 
carga nuclear completa porque existe 
certa blindagem do núcico por outros 
elétrons no átomo. (Seção 72) 

carvão Um sólido de ocorrência natural, 
que contém hidrocarbonetos de alta 
massa molecular, bem como compos- 
tos formados por enxofre, oxigênio e 
nitrogênio. (Seção 5.8) 

carvão vegetal Um forma de carbono. 
produzida quando madeira é aque- 
cida fortemente na ausência de ar, 
(Seção 22,9) 

catalisador Uma substância que ahera 
a velocidade de uma reação química 
sem que ela própria sofra uma modi- 
ficação química permanente durante 
o processo, (Seção 147) 

catalisador heterogêneo Um catalisa- 
dor que está em uma fase diferente 
daquela das substâncias do reagente. 
(Seção 147) 

catalisador homogêneo Um catalisador 
que está na mesma fase das substân- 
cias reagentes, (Seção 147) 

cátion Um fon de carga positiva. (Seção 
27) 

cátodo Um eletrodo no qual ocorre a 
redução, (Seção 20.3) 


somo Hz ou CHa, 

na reação celular. (Seção 207) 

célula de concentração Uma célula vol- 
taiea que contém o mesmo ckeurslito e 
os mesmos materiais do eletrodo tanto 
no compartimento do modo quanto no 
do cátodo. A fem da célula resulta de 
uma diferença nas concentrações das 
mesmas soluções de eletrólitos nos 
compartimentos. (Seção 206) 

célula eletrolítica Um dispositivo em que 
uma reação de osirredução não espon- 
tânea é provocada pela passagem de 
corrente sob suficiente potencial elé- 
trio esterno, (Seção 209) 

célula galvânica Veja célula voltaica. 
(Seção 203) 

célula primária Uma célula voltaica que 
não pode ser recarregada. (Seção 207) 

célula secundária Uma célula volaica 
que pode ser recarregada. (Seção 207) 

célula unitária A menor parcela de um 
cristal que reproduz a estrutura de 
todo o cristal quando repetida em 
diferentes direções no espaço. É a 
unidade de repetição ou o bloco de 
construção da estrutura cristalina. 


(Seção 122) 


célula voltaica (galvânica) Um 
positivo em que ocorre uma reação 
espontânea de oxirredução, com a 
passagem de elétrons através de um 
circuito externo. (Seção 203) 

celulose Um polissacarídeo de glicose; 
E o principal elemento estrutural dos 
vegetais, (Seção 248) 

cetona Um composto em que o grupo 
carbonila (C=0) ocorre no interior 
de uma cadeia de carbono e €, por 
conseguinte, ladeado por átomos de 
carbono. (Seção 244) 

chuva ácida Água da chuva que se tornou 
excessivamente ácida por causa da 
absorção de óxidos poluentes, nota- 
damente SOs, produzidos por ativi- 
dades humanas. (Seção 18.2) 

cielo de Born-Haber Um ciclo termo- 
dinâmico baseado na ei de Hess, que 
relaciona a energia reticular de uma 
substância iônica com sua entalpia de 
formação e outras grandezas memu- 
ráveis (Seção 8.2) 

ciloaleanos Hidrocarbonetos saturados 
de fórmula geral C.Hs, em que os 
átomos de carbono formam um anel 
fechado. (Seção 242) 

cinética química A área da química rela- 
cionada às velocidades com que as 
reações químicas ocorrem. (Capítulo 
14: Introdução) 

clorofila Um pigmento vegetal que desem- 
penha papel importante na convendo 
de energia solar em energia química 
ma folosíntes, (Seção 233) 

elorofluorocarbonetos Os compostos 
formados inteiramente de cloro, flúor 
E carbono. (Seção 183) 

coloides (dispersões coloidais) Misturas 
que contêm particulas maiores doque 
soltos normais, mas pequenas o sufi- 
ciente para permanecerem suspensas 
no meio de dispersão. (Seção 13.6) 

combustíveis fósseis Carvão, petróleo 
e gás natural, que são atualmente 
nossas principais fontes de energia. 
Seção 58) 

complexo ativado (estado de transição) 
Um dado arranjo de átomos encon- 
trado na parte superior da barreira de 
energia potencial à medida que uma 
reação segue de reagentes aos produ- 
tos. (Seção 145) 

complexo de alto spin Um complexo 
cujos cléirons preenchem os orbitais 
dpara produzir o máximo de elirons 
desemparelhados. (Seção 23.6) 


complexo de baixo spin Complexo de 
metal em que os elétrons estão empa- 
‘telhados em orbitais de menor energia. 
(Seçõo236) 

“complexo de metal A montagem de um 
fon metálico com as bases de Lewis 
Jigadas a ele. (Seção 232) 

“composto Uma substância formada por 
dois ou mais elementos unidos qui- 
micamente em proporções definidas. 
(Seção 12) 

composto de coordenação Um com- 
posto que contém um fon metálico 
ligado a um grupo de moléculas ou 
fons circundantes, que atuam como 

ligantes (Seção 23.2) 

composto intermetálico Uma liga homo- 
gnea com propriedades definidas e 
composição fixa, Compostos inter- 
metálicos são compostos estequiomé- 
ricos que se formam entre elementos 
metálicos (Seção 12.3) 

composto iônico Um composto formado 
por cátions e ânions. (Seção 27) 

“composto molecular Um composto que 
consiste em moléculas. (Seção 2.6) 

comprimento da ligação A distân 
entre os centros de dois átomos liga- 
dos (Seção 8.3) 

“comprimento de onda A distância entre 
pontos idênticos em ondas sucessivas. 
(Seção 61) 

“concentração A quantidade de soluto 
presente cm dada quantidade de sol- 
vente ou solução. (Seção 4.5) 

“concentração em quantidade de matéria 
A concentração de uma solução 
expressa como quantidade de matéria 
de soluto por litro de solução; abre- 
viada como M. (Seção 4.5) 

condições padrão de temperatura e 
pressão (CPTP) Definidas como 
OC e pressão de 1 atm; frequen- 
temente usadas como condições de 
referência para um gás. (Seção 10.4) 

configuração eletrônica O arranjo de 
elérons nos orbitais de um átomo ou 
molécula. (Seção 6.4) 

constante de acidez (K,) Uma constante 
de equilíbrio que expressa o quanto 
um ácido transfere um próton ao sol- 
vente água. (Seção 16.6) 

constante de basicidade (K;) Uma 
constante de equilíbrio que expressa 
o quanto uma base reage com o sol- 
vente água, aceitando um próton e 
formando OH-(aq). (Seção 167) 


constante de equilíbrio O valor numé- 
rico da expressão de constante de 
equilíbrio para um sistema em equilí- 
brio, A constante de equilíbrio é mais 
comumente indicada por Xp para sis- 
temas de fase gasosa ou K para siste- 
mas em fase de solução. (Seção 152) 

constante de Faraday (F) A grandeza da 
carga de um mol de elétrons: 96.500 
Cimol. (Seção 20.5) 

constante de formação Para um com- 
plexo de fons metálicos, a constante 
de equilíbrio para formação do com- 
plexo a partir do fon metálico e base 
de Lewis presentes em solução. É um 
indicador da tendência do complexo 
de se formar. (Seção 17.5) 

constante de Planck (h) A constante que 
relaciona a energia a frequência de 
um fóton, E = hv. Seu valor é 6,626 x 
103.5. (Seção 62) 

constante de velocidade Uma constante 
de proporionalidade entre a veloci- 
dade da reação e as concentrações 
de reagentes que aparecem na lei de 
velocidade. (Seção 14.3) 

constante do produto de solubilidade. 
(produto de solubilidade (Apa) Uma 
constante de equilíbrio relacionada 
como equilíbrio enire um sal sólido e 
seus fons em solução. Proporciona uma. 
medida quantitativa da solubilidade de 
um sal pouco solúvel. (Seção 17.4) 

constante do produto tônico Para a água, 
K, € o produto das concentrações em 
solução aquosa do fon hidrogênio e do 
fonhidróxido: [HOH J= K= 10% 
10-14 a25 °C. (Seção 163) 

constante dos gases (R) A constante de 
proporcionalidade na equação do gás 
ideal. (Seção 10.4) 

constante motal de elevação de ponto 
de ebulição (K,) Uma característica 
constante de determinado solvente, 
que dá o aumento no ponto de ebuli- 
ção em função da molalidade da solu- 
São: AT, = Kym. (Seção 13.5) 

constante molal de redução do ponto de 
congelamento (Kp) Uma característica 
constante de determinado solvente, 
que dá a redução do ponto de conge- 
tamento em função da molalidade da 
solução: 47, =—Kgm. (Seção 1355) 

contração lantanídica A diminuição 
gradual nos raios atômico e iônico 
com o aumento no número atômico 
entre os elementos lantanídcos, 
números atômicos de $7 a 70. À 
diminuição ocorre por causa de um 
aumento gradual na carga nuclear 


efetiva através da série dos lantané- 
deos. (Seção 231) 

copolímero Um polímero complexo 
resultante da polimerização de dois 
ou mais monômeros quimicamente 


corrosão Processo pelo qual um metal 
é oxidado pelas substâncias em scu 
ambiente. (Seção 208) 
cristal líquido Uma substância que exibe 
uma ou mais fases líquidas parcial- 
mente ordenadas acima do ponto 
de fusão da forma sólida. Por outro 
lado, em substâncias cristalinas não 
líquidas, a fase liquida que se forma 
mediante a fusão é completamente 
desordenada. (Seção 117) 
cristalização O processo em que molécu- 
as, fons ou átomos se juntam para for- 
mar um sólido cristalino. (Seção 13.2) 
curie Uma medida de radioatividade: 
1 curie = 37 X 10º desinegrações 
nucleares por segundo. (Seção 21.4) 
curva de titulação de pH Um gráfico 
de pH em função do ttulante adicio- 
nado. (Seção 173) 
decaimento alfa Um tipo de decaimento. 
radioativo em que um núclco atômico 
instável emite uma partícula alfa 
transformando-se (ou "decaindo”) 
em um outro átomo com um número. 
de massa 4 unidades menor e um 
número atômico 2 unidades menor. 
(Seção21.1) 
degenerar Uma situação em que dois ou 
mais orbitais têm a mesma energia. 
(Seção 67) 
densidade A razão entre a massa de um 
objeto e seu volume. (Seção 14) 
densidade de probabilidade (4?) Um 
valor que representa a probabilidade 
de um elétron ser encontrado em 
determinado ponto no espaço. Tam- 
bém chamada densidade eletrônica. 
(Seção 65) 
densidade eletrônica. A probabilidade 
“de encontrar um elétron em qualquer 
ponto específico de um átomo; essa 
probabilidade é igual a Y°, o qua- 
drado da função de onda. Também 
chamada densidade de probabili- 
dade (Seção 65) 
dessalinização A retirada de sais de água 
do mar, de salmoura ou de água salo- 
bra para torná-la apta ao consumo 
humano. (Seção 18.4) 
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deutério O isótopo do hidrogênio cujo 
núcleo contém um próton e um nèu- 
tron: H. (Seção 22.2) 

dextrorrotatório ou simplesmente dex- 
trooud Um termo usado para marcar 
uma molécula quiral que gira o plano 
de polarização da luz plano-polari- 
zada para a direita (sentido horário). 
(Seção 234) 

diagrama de fases Uma representação 
gráfica dos equilíbrios entre as fases 
sólida, líquida e gasosa de uma subs- 
tância em função de temperatura é 
pressão. (Seção 11,6) 

diagrama de níveis de energia Um dia. 
grama que mostra as energias de orbi- 
tais moleculares em relação aos orbi- 
tais atômicos dos quais são derivados, 
Também chamado de diagrama de 
orbital molecular. (Seção 97) 

diagrama de orbital molecular Um 
diagrama que mostra as energ 
dos orbitais moleculares em relação 
aos orbitais atômicos dos quais deri- 
vam; também chamado diagrama de 
níveis de energia. (Seção 97) 

diamagoetismo Um tipo de magnetismo. 
que faz com que uma substância sem 
elétrons desemparelhados seja fraca- 
mente repelida por um campo mag- 
nético. (Seção 9.8) 

difusão A difusão de uma substância por 
um espaço ocupado por uma ou mais 
outras substâncias, (Seção 10.8) 

diluição O processo de preparação de 
uma solução menos concentrada 
partir de outra mais concentrada, adi 
cionando-se um solvente, (Seção 4.5) 

dipolo Uma molécula que tem uma extre- 
midade com carga parcial negativa e 
a outra com carga parcial positiva: 
uma molécula polar (Seção 8.4) 

dipolo de ligação O momento de dipolo 
que se deve ao compartilhamento 
desigual de elétrons entre dois átomos. 
de uma ligação covalente. (Seção 9.3) 

dobramento O processo pelo qual uma 
proteina adota sua forma biologica- 
mente ativa. (Seção 247) 

domínio eletrônico No modelo VSEPR, 
uma região ao redor de um átomo 
central na qual um par de elétrons é 
concentrado. (Seção 92) 

dopagem Incorporação de um átomo 
heterogêneo a um sólido para alte- 
rar suas propriedades elétricas. Por 
exemplo, a incorporação de P em Si. 
(Seção 127) 

dupla-hélice A estrutura de DNA que 
envolve duas cadeias de DNA poli- 
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nucicoídicas que se enrolam em uma 
disposição helicoidal. As duas fitas 
da dupla-hélice são complementares 
no sentido de que as bases orgâni- 
cas nelas são pareadas para melhor 
interação da ligação de hidrogênio. 
(Seção 24.10) 

efeito do fon comum O deslocamento de 
um equilíbrio induzido por um fon 
comum ao equilíbrio. Por exemplo. 
a adição de NaSO diminui a solu- 
bilidade do sal ligeiramente solúvel 
BaSO,, ou a adição de NaF reduz 
a percentagem de ionização de HF. 
(Seção 171) 

efeito fotoclétrico A emissão de elétrons 

ir de uma superfície metálica 

induzida pela luz. (Seção 6.2) 

efeito quelato As constantes de forma- 
ção geralmente maiores para ligantes 
polidentados, em comparação com 
os ligantes monodentados correspon- 
dentes, (Seção 233) 

efeito Tyndall O espalhamento de um 
feixe de luz visível pelas partículas de 
uma dispersão coloidal. (Seção 13.6) 

efusão O escape de um gás por um orificio 
ou buraco, (Seção 108) 

elastômero Um material que pode ser 
submetido a uma mudança substan- 
cial na forma por meio de alonga- 
mento, flexão ou compressão e retor- 
nar a0 formato original mediante 
a liberação da força de distorção. 
(Seção 12.6) 

elemento Uma substância composta de 
átomos do mesmo número atômico. 
É historicamente definido como uma 
substância que não pode ser separada 
em substâncias mais simples por 
meios químicos. (Seções LI e 12) 

elemento actinídeo Elemento em que os 
orbitais Sf estão parcialmente ocupa- 
dos. (Seção 68) 

elemento representativo (grupo princi- 
pal) Um elemento no interior dos bio- 
cos p e s da tabela periódica (Figura 
629) (Seção 69) 

elementos de transição (metais de 
transição) Elementos em que os 
orbitais d estão parcialmente ocupa- 
dos. (Seção 6.8) 

elementos do grupo principal Elemen- 
tos nos blocos s e p da tabela perió- 
dica. (Seção 69) 

elementos lantanídcos (terras raras) 
Elemento em que a subcamada 4f 
está parcialmente ocupada. (Seções 
68069) 


elementos metálicos (metais) Elementos 
que normalmente são sólidos à tempe- 
Tatura ambient, exibem alta conduti- 
vidade elétrica e térmica e parecem 
brilhantes. A maioria dos elemen- 
tos da tabela periódica é de metais. 
Geções 25e 121) 

elementos não metálicos (não metais 
Elementos no canto superior direito 
da tabela periódica; os não metais 
diferem dos metais em suas proprie- 
dades físicas e química. (Seção 2.5) 

elementos terras raras Veja elementos. 
lantanídeos. Seções 64 e 6.9) 

elementos transurânicos Elementos que 
se seguem ao urânio na tabela perió- 
dica. (Seção 21.3) 

eletrodo padrão de hidrogênio (SHE) 
Um eletrodo baseado na semirreação 
2H'(1M)+2€— Hal atm). O 
potencial de eletrodo padrão do ele- 
trudo padrão de hidrogênio é definido 
como O V. (Seção 204) 

eletrólito Um soluto que produz fons em 
solução; uma solução eletrolítica con- 
duz uma corrente elétrica. (Seção 4.1) 

eletrólito forte Uma substância ácidos 
fortes, bases fortes e a maioria dos 
sais) que é completamente ionizado 
em solução. (Seção 4.1) 

eletrólito fraco Uma substância que se 
ioniza apenas parcialmente em solu- 
são. (Seção 41) 

eletrometalurgia A aplicação da eletó- 
lise para reduzir ou refinar metais. 
(Seção 209) 

elétron Uma partícula subatômica de 
carga negativa encontrada fora do 
núcleo atômico, é uma parte de todos. 
os átomos. Um elétron tem massa 
de 11.836 da massa de um próton. 
(Seção 23) 

eletronegatividade Uma medida da capa- 
cidade que um átomo ligado a outro 
tomo tem de atrair elétrons para si. 
Seção 84) 

elétrons de valência Os elétrons da 
camada mais externa de um átomo; 
aqueles que ocupam orbitais não 
ocupados no elemento de gás nobre 
mais próximo do menor número 
atômico. Os elétrons de valência são 
aqueles que o átomo utiliza na liga- 
ção. (Seção 65) 

elétrons deslocalizados Elétrons que se 
espalham por uma série de átomos 
de uma molécula ou de um cristal 
em vez de estarem localizados em 
um único átomo ou par de átomos. 
(Seçõo96) 


elétrons do caroço Os elétrons que não 
estão na camada mais externa de um 
somo. (Seção 6.8) 

eletroquímica O ramo da química que 
trata das relações ente eletricidade 
e reações químicas, (Capítulo 20: 
Introdução) 

emissão beta Um processo de de 
mento nuclear em que uma partícula 
beta é emitida a partir do núcleo: 
também chamado decaimento beta. 
(Seção 21) 

emissão de pósitrons Um processo de 
decaimento nuclear em que um pósi- 
tron — uma partícula com a mesma 
massa de um elétron, mas com carga 
positiva, símbolo «fe ou 8° — é cmi- 
tido a partir do núcleo. (Seção 21.1) 

empacotamento cúbico denso Uma 
estrutura cristalina em que os átomos. 
estão empacotados da forma mais 
densa possível, e as camadas empa- 
cotadas de átomos adotam um padrão 
de repetição de três camadas que leva 
a uma célula unitária cúbica de face 
centrada. (Seção 12.3) 

empacotamento denso hexagonal Uma 
estrutura cristalina em que os átomos 
estão empacotados o mais estreita 
mente possível. As camadas den- 
samente empacotadas adotam uma 
segunda camada repetindo o padrão, 
oque eva a uma célula unitária hexa- 
Bonal primitiva. (Seção 123) 

enantiômeros Duas moléculas de ima- 
Bem especular de uma substância 
quiral. Os enantiômeros não são 
superponíveis. (Seção 234) 

energia A capacidade para realizar tra- 
balho ou transferir calor. (Seção S.1) 

energia cinética A energia que um objeto 
possui em virtude de seu movimento. 
(Seção 51) 

energia de ativação (Eu) A encrgi 
mínima necessária à reação; a altura 
da barreira de energia para a forma- 
ção de produtos. (Seção 14.5) 

energia de emparelhamento de spin A 
energia necessária para emparelhar 
um elétron com outro elétron que 
ocupa um orbital. (Seção 23.6) 

energia de ionização A energia neces- 
sária para remover um elétron de um 
átomo gasoso quando o átomo está em 
seu estado fundamental. (Seção 74) 

energia de ligação nuclear A energia 
secessária para decompor um núcleo 
atômico em seus prótons e nêutrons 
componentes. (Seção 21.6) 


energia interna A energia total de um 
sistema. Quando um sistema sofre 
uma mudança, ji 
interna, AE, é 


balho, w, realizado no sistema por sua 
vizinhança: AE = q +w. (Seção 52) 

energia livre (energia livre de Gibbs, G) 
Uma função de estado termodiná- 
mico que fornece um critério para 
a mudança espontânea em termos 
de entalpia e entropia: G = H — TS. 
(Seção 19,5) 

energia livre de Gibbs Função de estado 
termodinâmico que combina entalpia 
e entropia, na forma G= H — TS. Para 
uma mudança que ocorre a tempera- 
tura e pressão constantes, a variação 
na energia livre é AG = AH — TAS. 
(Seção 19.5) 

energia livre padrão de formação 
(86º, A variação na energia livre 
associada À formação de uma subs- 
tância a partir de seus constituintes 
sob condições padrão. (Seção 19. 

energla potencial A energia que um 
objeto possui como resultado de sua 
composição ou de sua posição em 

relação a outro objeto. (Seção 51) 

energia reticular A energia necessária 
para separar completamente os fons 
em um sólido iônico. (Seção 8.2) 

entalpia Uma quantidade definida pela 
relação H = E + PV; a variação de 
entalpia, AH, para uma reação que 
ocorre À pressão constante é o calor 
liberado ou absorvido na reação: 
AH = qp (Seção 53 

entalpia de formação A variação de 
entalpia que acompanha a formação 
de uma substância a partir das formas 
mais estáveis de seus elementos com- 
Ponentes. (Seção 57) 

entalpia de ligação A variação de ental- 
pia, AH, necessária para quebrar uma 
dada ligação quando a substância está 
ma fase gasosa. (Seção 88) 

entalpia de reação A variação de ental- 

pia associada à uma reação química. 

(Sesto s4) 

entalpia padrão de formação (34y) A 
variação de entalpia que acompanha 
a formação de um mol de uma subs- 
tância a partir de seus elementos, com 
todas as substâncias em seu estado 
padrão. (Seção 57) 

entropia Uma função termodinâmica 
associada no número de diversos. 
estados de energia ou arranjos espa- 
ciais equivalentes em que um sistema 


pode ser encontrado. É uma função 
do estado termodinâmico, o que sig- 
nifica que, uma vez que especifica- 
mos as condições para um sistema, 
isto é, a temperatura, a pressão e 
assim por diante, a entropia é defi- 
nida. (Seção 192) 

entropia molar padrão (5°) O valor da 
entropia para um mol de uma substân- 
cia em seu estado normal. Seção 194) 

enzima Uma molécula de proteína que 
atua para catalisar reações bioquimi- 
cas especificas. (Seção 147) 

equação de Arrhenius Uma equação que 
relaciona a constante de velocidade de 
uma reação com o fator de frequência, 
A, a energia de ativação, E, e a tem- 
peratura, T: k = Ae ET, Na forma 
logaritmica, escreve-se In k = E 
RT + In A. (Seção 45) 

equação de Henderson-Hasselbalch A 
relação entre pH, PÁ, € as concentra- 
ções de ácido e base conjugada em 
uma solução aquosa: pH = pk, + log 


[E 
(el, (seção 172) 
iscido SS 


equação de Nernst Uma equação que 
relaciona a fem da célula, E, à fem 
padrão, E”, e ao quociente da reação, 
Q: E = E° — (RTInF) In Q. (Seção 
206) 

equação de van der Waals Uma equa- 
são de estado para gases não ideais 
que se bacia em adicionar correções. 
equação do gás deal, Os termos de 
correção referem-se às forças inter- 
moleculares de atração aos volumes 
ocupados pelas próprias moléculas de 
ás Seção 109) 

equação do gás ideal Uma equação de 
estado para gases, que incorpora a lei 
de Boyle, a lei de Charles e a hipó- 
tese de Avogadro na forma PV =nRT. 
(Seção 10.4) 

equação iônica completa Uma equação 
quimica em que eletrólitos forte dis- 
solvidos (como compostos iðnicos 
dissolvidos) são escritos como fons 
separados. (Seção 4.2) 

equação iônica simplificada A equação 
quimica de uma reação de solução, em 
que os eletrólitos fortes solúveis são 
escritos como fons e os fons especta- 
dores são omitidos. Seção 42) 

equação molecular Uma equação qu- 
mica em que a fórmula de cada subs- 
tância é excita sem levar em conta se 
é um cletrólito ou um não elerólio. 
(Seção 42) 
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equação química A representação de 
uma reação química usando-se as fór- 
mulas químicas de reagentes e produ- 
tos; uma equação química balanceada 
contém números iguais de átomos de 
cada elemento em ambos os lados da 
equação. (Seção 31) 

equilíbrio dinâmico Um estado de 
equilíbrio em que processos opostos 
ocorrem com à mesma velocidade. 
(Seção 11.5) 

equilíbrio heterogêneo O equilibrio esta- 
belecido entre substâncias em duas ou 
mais fases diferentes; por exemplo, 
entre um gás e um sólido ou entre um 
sólido e um líquido, (Seção 154) 

equilíbrio homogêneo O equilíbrio esta- 
belecido entre substâncias reagentes 
e produtos que estã na mesma fase. 
“Seção 154) 

equilíbrio químico Um estado de equit- 
brio dinâmico em que a velocidade de 
formação dos produtos de uma reação 

1 à velo- 

ão dos reagentes a 

partir dos produtos; em equilíbrio, as 
concentrações de reagentes e produ- 
tos permanecem constantes. (Seção 
44: Capítulo 15: Introdução) 

escala Celsius Uma escala de tempera- 
tura em que a água congela a O * e 
ferve a 100 * a0 nível do mar. (Seção 
14 

escala Kelvin A escala de temperatura 
absoluta; a unidade SI para a tem- 
peratura é o kelvin. Zero na escala 
Kelvin corresponde a ~273,15 *C. 
(Seção 14) 

esfera de coordenação O fon metálico 
e seus ligantes circundantes. (Seção 
na 

espectro A distribuição entre os vários 
comprimentos de onda da energia 
radiante emitida ou absorvida por 
um objeto. (Seção 6) 

espectro contínuo Um espectro que tem 
radiação distribuída por todos os 
comprimentos de onda. (Seção 6.3) 

espectro de absorção Um padrão de 
variação na quantidade de luz absor- 
vida por uma amostra em função do 
comprimento de onda. (Seção 23.5) 

espectro de linha Um espectro que apre- 
senta emissão de radiação apenas cm 
determinados comprimentos de onda. 
(Seção 6.3) 

espectrômetro de massa Um jostru- 
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de fons atômicos e moleculares. 
(Seção 2.4) 

estado de transição (complexo ativado) 
O arranjo específico de moléculas. 
de reagente € produto no ponto de 
energia máxima da etapa determi- 
nante da velocidade de uma reação. 
(Seção 14.5) 

estado excitado Estado de energia mais 
alta do que o estado fundamental. 
Seção 63) 

estado fundamental O estado de menor 
energia, ou o mais estável. (Seção 63) 

estados de matéria As três formas que a 
matéria pode assumir: sólida, líquida 
€ gasosa. (Seção 12) 

estequiometria As relações entre as 
quantidades de reagentes e produtos 
envolvidos em reações químicas. 
(Capítulo 3: Introdução) 

éster Um composto orgânico que possui 
um grupo OR ligado a uma carbo- 
nila; é o produto de uma reação entre 
um ácido carboxílico e um álcool 
(Seção 244) 

estereolsômeros Compostos que pos- 
suem a mesma fórmula e disposição. 
de ligação, mas diferem nos arranjos. 
espaciais dos átomos. (Seção 23.4) 

estratosfera A região da atmosfera 
diretamente acima da troposfera. 
(Seção 18.1) 

estrutura de banda A estrutura ele- 
trônica de um sólido, que define as 
faixas de energia permitidas para os 
elétrons em um sólido, (Seção 127) 

estrutura de corpo centrado Uma 
estrutura de cristal em que os pon- 
tos estruturais se situam no centro e 
nos vértices de cada célula unitária. 
(Seção 123) 

estrutura de face centrada Uma estru- 
tura é 
estrutura 
faces e nos vértices de cada célula 
unitária. (Seção 12.2) 

estrutura de Lewis Uma representação 
da ligação covalente de uma molé- 
cula que é desenhada utilizando-se 
símbolos de Lewis. Pares de elé- 
trons compartilhados são mostrados 
“como linhas, e pares de elétrons não 
compartilhados são mostrados como 
pares de pontos. Somente os elétrons. 
da camada de valência são mostra- 
dos. (Seção 8,3) 

estrutura eletrônica O arranjo de elé- 
trons em um átomo ou uma molécula. 
(Capítulo 6: Introdução) 


estrutura primária A sequência de ami- 
nościdos ao longo de uma cadeia de 
proteína. (Seção 247) 

estrutura primitiva Uma estrutura cris- 
talina em que os pontos estruturais 
estão localizados nos vértices de cada 
célula unitária. (Seção 122) 

estrutura quaternária A estrutura de 
uma proteína que resulta do agru- 
pamento de várias cadeias de prote- 
nas em uma forma específica final. 
(Seção 247) 

estrutura secundária A forma pela qual 
uma proteína é enrolada ou esticada. 
(Seção 247) 

estrutura terciária A forma geral de 
uma grande proteína; especifica- 
mente, o modo como seções da pro- 
tefna dobram-se sobre si mesmas ou 
entrelaçam-se. (Seção 247) 

estruturas de ressonância (formas de 
ressonância) Estruturas individuais 
de Lewis nos casos em que duas ou 
mais estruturas de Lewis são descri- 
ões igualmente adequadas de uma 
única molécula. Nesses casos, ira-se 
a “média” das estruturas de ressonta- 
cia para obter uma descrição mai 
precisa da molécula real. (Seção 8.6) 

etapa determinante da velocidade A 
etapa elementar mais lenta em um 
mecanismo de reação. (Seção 14.6) 

éter Um composto no qual dois grupos. 
hidrocarbonetos estão ligados a um 

tomo de oxigênio. (Seção 24, 

expressão da constante de equilíbrio 

À expressão que descreve a relação 


presen- 

tes em um sistema em equilíbrio. O 
numerador é obtido pela multiplica- 
ção das concentrações das substân- 
clas no lado do produto da equação, 
cada qual elevada a uma potência 
igual a seu coeficiente na equação 
química. De modo similar, o deno- 
minador contém as concentrações. 
das substâncias no lado do reagente 
na equação. (Seção 152) 

fase líquida cristalina colestérica 
Um cristal líquido formado a partir 
de moléculas planas, em forma de 
disco, que se alinham por meio de um 
empilhamento de discos moleculares. 
(Seção 117) 

fase líquida cristalina esmética Um 
cristal líquido em que as moléculas. 
estão alinhadas ao longo de seus 
eixos longos e dispostas em camadas, 
com as extremidades das moléculas. 


alinhadas, Existem vários tipos de 
fase esmética. (Seção 12.8) 

fase líquida cristalina nemática Um 
crista líquido em que as moléculas 
estão alinhadas na mesma direção 
“era, ao longo de seus eixos, mas em 
que as extremidades das moléculas 
não estão alinhadas. (Seção 11.7) 

fator de conversão Uma razão que rela- 
ciona a mesma quantidade em dois sis- 
temas de unidades e € usada para con- 
venter unidades de medida. (Seção 1.6) 

fator de frequência (A) Um termo na 
equação de Arrhenius que está rela- 
cionado com a frequência de colisão 
e a probabilidade de que as colisões. 
estejam favoravelmente orientadas 
para a reação. (Seção 14.5) 

fem padrão, ou potencial padrão da 
célula (E°) A fem de uma célula 
quando todos os reagentes estão em 
condições padrão. (Seção 204) 

ferrimagnetismo Uma forma de mag- 
etismo em que os spins de elétrons 
desemparelhados em diferentes tipos 
de fon apontam em direções opostas, 
mas não se cancelam totalmente 
(Seção 231) 

ferromagnetismo Uma forma de mag- 
netismo em que os spins de elétrons 
desemparelhados alinham-se em 
paralelo uns aos outros. (Seção 23.1) 

fissão A separação de um grande nócico 
em dois menores. (Seção 21.6) 

fontes de energia renováveis Energia, 
como a solar a cólica e a hidrelétrica, 
que deriva de fontes essencialmente 
inespotáveis. (Seção 5.8) 

força Uem impulso ou uma ração Goção 

1) 

força dipolo-dipolo Uma força que se 
torna significativa quando moléculas 
polares entram em estreito contato 
entre si. A força é atrativa quando a 
extremidade positiva de uma molé- 
cula polar aproxima-se da extremi- 
dade negativa de outra. (Seção 11.2) 

força eletromotriz (fem) Uma medida 
a força motriz, ou pressão elétrica, 
para a realização de uma reação ele- 
troguímica. A força eletromotriz é 
medida em volts: 1 V = 1 J/C. Tam- 
bém chamada de potencial de célula. 
(Seção 204) 

força fon-dipolo A força existente entre 
um fon e uma molécula polar neutra, 
que possui um momento de dipolo 
permanente. (Seção 11.2) 


forças de dispersão Forças intermolecu- 

lares que resultam das atrações entre 
ipolos induzidos. Também chama- 

das forças de dispersão de London. 
(Seção 112) 

forças Intermoleculares Forças atrativas 
“de curto alcance que atuam entre as 
particulas que compõem as unidades 
de uma substância líquida ou sólida. 
Essas mesmas forças também levam 
os gases a liquefazer ou solidifica 
baixas temperaturas e altas pressões, 
(Capítulo He Introdução) 

fórmula empírica Uma fórmula química 
que mostra os tipos de átomo e seus 
números relativos em uma substância 
com as menores razões possíveis de 
números inteiros (Seção 26) 

fórmula estrutural Uma fórmula que 
mostra não só o número e os tipos 
de átomo na molécula, mas também 
o arranjo (conexões) dos átomos, 
(Seção 2.6) 

fórmula molecular Uma fórmula quí- 
mica que indica o número real de sto- 
mos de cada elemento em uma molé- 
cula de uma substância. (Seção 2.6) 

fórmula química Uma notação que usa 
símbolos químicos com números 
subscritos para expressar as propor- 
ções relativas dos átomos dos dife- 
rentes elementos de uma substância. 
(Seção 2.6) 

fosfolipídio Uma forma de molécula de 
lipídio que contém grupos fosfato 
carregados (Seção 249) 

fotodissoctação A quebra de uma molé- 
cula em dois ou mais fragmentos ncu- 
tros, como resultado da absorção de 
luz. (Seção 182) 

fotolonização A remoção de um elétron 
de um átomo ou uma molécula por 
absorção de luz. (Seção 182) 

fóton O menor incremento (um quantum) 
de energia radiante; um fóton de luz 
com frequência v tem energia igual a 
he (Seção 62) 

fotossíntese O processo que ocorre nas 
folhas de plantas, por meio do qual a 
energia da luz é utilizada para con- 
verter dióxido de carbono e água 
em hidratos de carbono « oxigénio. 
(Seção233) 

fração molar A razão entre quantidade 
“e matéria (em mols) de um compo- 
nente de uma mistura a quantidade 
de matéria total de todos os compo- 
nentes; abreviada como X, com um 


subscrito para identificar o compo- 
nente. Seção 10.6) 

fracking (fraturamento hidráulico) A 
prática pela qual água carregada de 
areia e outros materiais é bombeada 
Sob alta pressão em formações rocho- 
sas, para liberar gás natural e outros 
derivados de petróleo. (Seção 184) 

frequência O número de vezes por 
segundo que um comprimento de 
onda completo passa em dado ponto. 
Seção 61) 


função de estado A propriedade de um 
Sistema determinada por seu estado 
ou condição e não pelo modo como. 
se chegou a esse estado; seu valor € 


função de onda Descrição matemática 
“de um estado de energia permitido 
(um orbital) para um elétron no 
modelo quântico do átomo; normal 
mente simbolizada pela letra grega 
Ye (Seção 65) 

função de probabilidade radial A pro- 
dabilidade de um elétron ser encon- 
trado a uma certa distância do núcleo. 
(Seção 66) 

fusão A união de dois núcleos leves para 
formar um núcleo mais massivo. 
(Seção 21.6) 

gás Matéria que não tem volume ou 
forma fixa; adapta-se ao volume e à 
forma de seu recipiente. (Seção 1.2) 


gás natural Uma mistura natural de 
“compostos de hidrocarbonetos paso- 
sos compostos de hidrogênio e car- 
bono (Seção 5.4) 

gases de efeito estufa Gases em uma 
atmosfera que absorvem € emi- 
tem radiação infravermelha (calor 
radiante), “aprisionando” calor na 
atmosfera. (Seção 182) 

gases nobres Membros do grupo SA na 
tabela periódica. (Seção 78) 

geometria do domínio eletrônico O 
arranjo tridimensional dos domínios 
eletrônicos em torno de um átomo 
de acordo com o modelo VSEPR. 
(Seção 92) 

geometria molecular O arranjo espa- 
cial dos átomos de uma molécula. 
(Seção92) 
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glicogênio O nome genérico dado a um 
grupo de polissacarídeos de glicose 
que são sintetizados em mamíferos e 
usados para armazenar a energia dos 
carboidratos. (Seção 247) 

glicose Um aldeído polidronílico cuja 
fórmula é CH,OH(CHOH),CHO; é 
o mais importante dos monossacari- 
deos. (Seção 24.8) 

gray (Gy) A unidade SI para a dose de 
radiação correspondente d absorção de 
1) de energia por kg de material bio- 
lógico 1 Gy = 100 rads. (Seção 21.9) 

grupo Elementos que estão na mesma 
coluna da tabela periódica; elementos 
no mesmo grupo ou família exibem 
semelhanças em seu comportamento 
químico. (Seção 2.5) 

grupo alquila Um grupo formado pela 
remoção de um átomo de hidrogênio 
de um alcano. (Seção 24.3) 

grupo carbonila A ligação dupla C=O, 
um aspecto característico de vários 
grupos funcionais orgânicos, como 
cetonas e aldeídos, (Seção 24.4 

grupo funcional Um átomo ou grupo de 
átomos que confere propriedades quí- 
micas características a um composto 
orgânico. (Seção 24.1) 

balogênios Membros do grupo 7A na 
tabela periódica. (Seção 7.8) 

hibridização A mistura de diferentes. 
tipos de orbitais atômicos para produ- 
zir um conjunto de orbitais híbridos 
equivalentes. (Seção 9.5) 

hidratação Solvatação quando o solvente. 
€a água. (Seção 131) 

hidretos iônicos Compostos forma. 
dos quando o hidrogênio reage com 
metais alcalinos e também terrosos 
mais pesados (Ca, Sr e Ba); esses 
compostos contêm o fon hidreto, H~- 
(Seção 22.2) 

hidretos metálicos Compostos formados. 
quando o hidrogênio reage com os 
metais de transição; esses compostos 
contêmo fon hidro, H7. (Seção 22.2) 

hidretos moleculares Compostos forma- 
dos quando o hidrogênio reage com 
não metais e metaloides. (Seção 22.2) 

hidrocarbonetos Compostos formados 
apenas por carbono e hidrogênio. 
(Seção 29) 

hidrocarbonetos aromáticos Compos- 
tos de hidrocarbonetos que têm um 
arranjo plano, cílico, de átomos de 
carbono ligados por ligações ore liga- 
ções deslocalizadas. (Seção 24.2) 
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hidrofilico Atraído pela água. O termo é 
frequentemente utilizado para descre- 
ver um tipo de coloide. (Seção 136 

idrofóbico Repolente de água. O termo 
é frequentemente utilizado para des- 
crever umtipo de colide. (Seção 13.6) 

hidrólise Uma reação com água. Quando 
um cátion ou ânion reage com água, 
muda o pH. (Seções 169 e 244) 

hipótese Uma tentativa de explicar uma 
série de observações ou uma lei natu- 
ral (Seção 13) 

hipótese de Avogadro Afirmação 
segundo a qual volumes iguais de 
gases À mesma temperatura € pres- 
são apresentam o mesmo número de 
moléculas. (Seção 10.3) 

indicador Uma substância adicionada a 
uma solução que muda de cor quando 
o soluto adicionado reage com todo 
o soluto presente na solução. O tipo 
mais comum é um indicador ácido- 
«base cuja cor se altera em função do 
PH. (Seção 46) 

inter-halogênios Compostos formados 
entre dois elementos halogênios dife- 
rentes, como IBr e BiF (Seção 22.4) 

intermediário Uma substância formada 
em uma etapa elementar de um meca- 
nismo de múltiplas etapas e consu- 
mida em outra; não é nem um rea- 
gente nem um produto final da reação 
geral. (Seção 14.6) 

fon Um átomo, ou um grupo de átomos, 
eletricamente carregado (on poliatð- 
mico), fons podem ter carga positi 
ou negativa, dependendo de elétrons. 
serem perdidos (positiva) ou ganhos 
(negativa) pelos átomos. (Seção 27) 

ion complexo (complexo) Um agrupa- 
mento de um fon metálico e as bases 
de Lewis (ligante) ligadas a ele. 
(Seção 175) 

fon hidreto Um fon formado pela adição 
de um elétron a um stomo de hidro- 
gênio: H. (Seção 77) 

fon hidrônio (Hs0') A forma predomi 
nante do próton em solução aquosa. 
(Seção 16,2) 

fon poliatômico Um grupo eletricamente 
carregado de dois ou mais átomos. 
(Seção 27) 

fons espectadores fons que passam por 
uma reação sem se alterar e que apa- 
recem em ambos os lados da equação 
iônica completa. (Seção 4.2) 

Isolantes Materiais que não conduzem 
eletricidade. (Seção 127) 


isomeria óptica Uma forma de isome- 


isomeria em que os compostos com 
o mesmo número e tipo de átomos e 
as mesmas ligações químicas apre- 
sentam diferentes arranjos espaciais 
desses átomos e ligações. (Seções. 
BAe) 

ismeros Compostos cujas moléculas têm 
a mesma composição geral, mas dife- 
rentes estruturas. (Seções 29e 234) 

Isômeros de esfera de coordenação Isó- 
meros estruturais de compostos de 
coordenação que diferem nos ligan- 
tes dentro da esfera de coordenação. 
(Seção 234) 

Isômeros de ligação Isôemeros estruturais 
de compostos de coordenação em 
que um ligante difere em seu modo 
de coordenação a um fon metálico, 
(Seção 234) 

Isômeros estruturais Compostos que 
têm a mesma fórmula, mas diferem 
nos arranjos de ligação dos átomos. 
(Seções 234242) 

tsótopos Átomos do mesmo elemento que 
têm números diferentes de nêutrons. 
é, portanto, têm massas diferentes. 
(Seção 2.3) 

Joule (J) A unidade SI de energi 
1 kg-m?h?, Uma unidade relacionada 
En caloria: 4,1843 = I cal. (Seção51) 

lâmina beta Uma forma estrut 
proteína em que duas fitas de 
ácidos são ligadas ao hidrogênio em 
conjunto com uma configuração em 
forma de zíper. (Seção 247) 

Mei científica Uma declaração verbal con- 
isa ou uma equação matemática que 
resume uma ampla gama de observa- 
ções e experiências. (Seção 1.3) 


lei de ação das massas As regras pelas. 
quais a constante de equilíbrio é 


expressa em termos das concentra- 
ções de reagentes e produtos, em 
acordo com a equação química balan- 
ceada para a reação. (Seção 152) 

lei de Avogadro Afirmação segundo a 
qual o volume de um gás mantido 
Sob temperatura e pressão constantes 
é diretamente proporcional à quanti- 
dade de matéria de gás. (Seção 10.3) 

lei de Beer A luz absorvida por uma 
substância (A) é igual ao produto 
de seu coeficiente de absortividade 
molar (e), o comprimento do per 
curso pelo qual a luz passa (b) e à 
concentração em quantidade de 
matéria da substância (e): A = zbe. 
(Seção 142) 

Jei de Boyle Uma lei segundo a qual, a 
uma temperatura constante, o pro- 
duo do volume e a pressão de deter- 
minada quantidade de gás são cons- 
tantes (Seção 10.3) 

Jei de Charles Lei segundo a qual, sob 
pressão constante, o volume de uma 
dada quantidade de gás é proporcional 
À temperatura absoluta. (Seção 10.3) 

Jei de Dalton das pressões parciais A 
Jei segundo a qual a pressão total 
de uma mistura de gases é a soma 
das pressões que cada gás cxerceria. 
se estivesse presente isoladamente. 
(Seção 10,6) 

Jei de Graham Lei segundo a qual a taxa 
de efusão (ou difusão) de um gás é 
inversamente proporcional à raiz 
quadrada de sua massa molecular. 
(Seção 108) 

lei de Henry Lei segundo a qual a con- 
centração de um gás em uma solução, 
Sp é proporcional à pressão do gás 
sobre a solução: S= kP, (Seção 133) 

Mei de Hess O calor desenvolvido em 
um dado processo pode ser expresso 
como a soma dos calores de vários 
processos que, quando somados, 
resultam no processo de interesse. 
(Seção 56) 

Jei de Raoult Lei segundo a qual a pres- 
são parcial de um solvente sobre 
uma solução, Prução É dada pela 
pressão de vapor do solvente puro, 
Pres vezes a fração molar de sol- 
vemte na solução, Xen! Pação 
Neeson (Seção 13.5) 

Hei de velocidade Uma cquação que rela- 
ciona a velocidade de reação às con- 
centrações de reagentes (e, por vezes, 
também de produtos). (Seção 14.3) 


levorrotatória, ou meramente levo ou l 
Termo usado para indicar uma molé- 
cula quiral que gira o plano de polari- 
zação da luz plano-polarizada para a 
esquerda (anti-horário. (Seção 23.4) 

liga Uma substância que tem as propric- 
dades características de um metal e 
contém mais de um elemento. Mui- 
tas vezes, há um componente metá- 
lico principal, com outros elementos 
presentes em quantidades menores, 
Ligas podem ser homogêncas ou 
heterogêncas. (Seção 12.3) 

liga de solução Uma liga homogênca em 
que dois ou mais elementos são distri- 
duídos aleatória e uniformemente por 
todo o sólido. (Seção 12.3) 

liga de substituição Uma liga homogênea. 
Solução) em que átomos de diferen- 
tes elementos ocupam aleatoriamente 
locais na estrutura. (Seção 23.6) 

liga heterogênea Uma liga em que os 
componentes não são distribuídos de 
forma uniforme; em vez disso, duas 
ou mais fases distintas com composi- 
ções características estão presentes, 
(Seção 12.3) 

liga intersticial Uma liga em que átomos 
menores se encaixam nos espaços. 
entre átomos maiores. Os átomos 
maiores são clementos metálicos. 
enquanto os átomos menores são ele- 
mentos tipicamente não metálicos. 
(Seção 12.3) 

ligação covalente apolar Uma ligação 
covalente em que os elétrons são 
mente compartilhados. (Seção 8.4) 

ligação covalente polar Uma ligação cova- 
lente em que 0 elétrons não são com- 
Partilhados igualmente. (Seção 84) 

ligação covalente Uma ligação formada 
entre dois ou mais átomos de um com- 
partilhamento de elétrons. (Seção 8.1) 
ligação de hidrogênio Uma ligação que 
resulta das atrações intermoleculares 
entre moléculas que contêm hidrogê- 
ligado a um elemento eletronega- 
tivo, Os exemplos mais importantes. 
envolvem OH, NH e HF. (Seção 11.2) 
ligação dupla Uma ligação covalente 
que envolve dois pares de elétrons. 
(Seção 83) 

ligação iônica Uma ligação entre fons de 
cargas opostas. Os fons se formam a 
partidos átomos por transferência de 
um ou mais elétrons. (Seção 8.1) 

ligação metálica Ligação, geralmente 
em sólidos metálicos, em que os elé- 
trons igantes são relativamente livres 


para se moverem por toda a estrutura 
tridimensional (Seção 8.1) 

ligação peptídica Uma ligação formada. 
emre dois aminoscidos. (Seção 247) 

ligação pi (=) Uma ligação covalente 
na qual a densidade eletrônica está 
concentrada acima e abaixo do eixo 
internuclear. (Seção 9.6) 

ligação química Uma força atrativa 
intensa que existe entre os átomos de 
uma molécula. (Seção 8.1) 

ligação sigma (0) Uma ligação cova- 
Tente em que a densidade eletrônica 
concentra-se ao longo do eixo inter- 
nuclear (Seção 9.6) 

ligação simples Uma ligação covalente 
que envolve um par de elétrons. 
(Seção83) 

ligação tripla Uma ligação covalente 
que envolve três pares de elétrons. 
(Seção 83) 

ligante Um fon ou molécula que se coor- 
dena a um átomo de metal ou a um 
fon metálico para formar um com- 
plexo. (Seção 23.2) 

ligante bidentado Um ligante em que 
dois átomos de coordenação estão 
ligados a um metal. (Seção 23.3) 

ligante monodentado Um ligante que 
se liga ao fon metálico por meio de 
um único stomo doador. Ocupa uma 
posição na esfera de coordenação. 
(Seção 233) 

ligante polidentado Um ligante em que 
dois ou mais átomos doadores podem 
se coordenar ao mesmo fon metálico. 
(Seção 233) 


líquidos imiscíveis Líquidos que não se 
dissolvem um no outro de man 
significativa. Seção 13.3) 

liquidos misciveis Líquidos que se 
misturam em todas as proporções. 
Seção 133) 

massa Uma medida da quantidade de 
material em um objeto. Mede a resis- 
tència de um objeto para ser movido. 
Em unidades SI, a massa é medida 
em kg. (Seção 14) 

massa atômica A massa média dos áto- 
mos de um elemento em unidades 
de massa atômica (uma); mumerica- 
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mente igual à massa em gramas de 
um mol do elemento. (Seção 2.4) 

massa crítica A quantidade de material 
fssil necessária para manter uma rea- 
ção nuclear em cadeia, (Seção 217) 

massa molar A massa de um mol de uma. 
substância em gramas; é numerica- 
mente igual à massa molecular em uni- 
dades de massa atômica. (Seção 34) 

massa molecular A massa da coleção de 
átomos representados por uma fór- 
mula química, Por exemplo, o peso da 
fórmula de NO; (46,0 uma) é a soma 
das massas de um átomo de nitrogênio 
e dois átomos de oxigênio. (Seção 1.3) 

massa supererítica Uma quantidade de 
material fissil major do que a massa 
critica. (Seção 217) 

matéria Tudo que ocupa espaço e tem 
massa; o material físico do universo. 
«Seção 11) 

mecanismo de reação Um retrato deta- 
hado, ou modelo, de como a reação 
ocorre; isto é, a ordem em que liga- 
ções são quebradas e formadas € as 
alterações nas posições relativas dos 
átomos à medida que a reação pros- 
segue (Seção 14.6) 

meia-vida O tempo necessário para a 
concentração de uma substância 
reagente cair à metade de seu valor 
inicial; o tempo necessário à deterio- 
ração da metade de uma amostra de 
determinado radioisótopo. (Seções 
MA caia) 

metais alcalinos Membros do grupo 1A 
da tabela periódica, (Seção 77) 

metais alcalinos terrosos Membros. 
do grupo 2A da tabela periódica. 
(Seção 77) 

metais do bloco, Elementos lantanídeos. 
e actinídeos em que os orbitais 4f 
ou Sf estão parcialmente ocupados. 
(Seção 69) 

imetaloides Elementos que se encontram 
so longo da linha diagonal que separa 
os metais dos não metais na tabela 
periódica: as propriedades dos meta- 
Joides são intermediárias entre as de 
metais e não metais. (Seção 2.5) 

metalurgia A ciência da extração de metais 
a partir de fontes naturais por meio de 
uma combinação de processos físicos 
e químicos. Também está relacionada 
com as propriedades e as estruturas de 
metais e ligas, (Seção 231) 

método cientifico O processo geral de 
avanço do conhecimento científico, 
fazendo-se observações experimen- 
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tais e formulando-se hipóteses, teo- 
rias e ei. (Seção 13) 

microestado O estado de um sistema 
em determinado instante, uma das 
muitas formas energeticamente equi- 
valentes que são possíveis para orga- 
nizar os componentes de um sistema. 
com o propósito de alcançar determi- 
nado estado. (Seção 193) 

mineral Uma substância sólida, inoçgã- 
nica, que ocorre na natureza, como o 
carbonato de cálcio, que ocorre como 
calcita, (Seção 23.1) 

mistura Uma combinação de duas ou 
mais substâncias em que cada subs- 
ncia mantém sua própria identidade 
química. Seção 1.2) 


trorrotatórias e levorrotatórias de 
uma molécula quiral, Uma mistura 
racêmica não vai girar o plano de luz 
polarizada. (Seção 234) 


modelo de chave e fechadura Um modelo 
de ação enzimática em que a molé- 
cula do substrato é retratada como 
que se encaixando perfeitamente no 
síto ativo na enzima. Supõe-se que, 
ao se Ligar no sto ativo, o substrato 
seja de alguma forma ativado para a 
reação. (Seção 147) 

modelo de colisão Um modelo de velo- 
cidades de reação baseado na ideia 
de que as moléculas devem colidir 
para reagir; explica os fatores que 
influenciam as velocidades de reação 
em termos de frequência de colisões, 
número de colisões com energi 
superiores à energia de ativação e 
probabilidade de as colisões ocor- 
rerem com orientações adequadas. 
(Seção 14,5) 

modelo de repulsão dos pares de elé- 
trons da camada de valência 
(VSEPR) Um modelo que explica os 
arranjos geométricos de pares de elé- 
trons compartilhados e não compar- 
tilhados no redor de um átomo central 
em termos de repulsão entre os pares 
de elétrons. (Seção 92) 

modelo do mar de elétrons Um modelo. 
do comportamento de elétrons em 
metais, (Seção 12.4) 

modelo nuclear Modelo do átomo com 
um núcico que contém prótons e nèu- 
trons e com elétrons no espaço fora 
do núcleo. (Seção 22) 

mol Uma compilação do número de Avo- 
padro (6,022 X 102) de objetos: por 


exemplo, um mol de H30 é 64022 xX 
10? moléculas de H;O. (Seção 34) 

molalidade A concentração de uma 
solução expressa como quantidade 
de matéria de soluto por quilograma 
de solvente; abreviada como m. 
(Seção 134) 

molécula Uma combinação química de 
dois ou mais átomos. (Seções .1€2.6) 

molécula diatômica Uma molécula 
composta por apenas dois átomos. 
(Seção 26) 

molécula polar Uma molécula que pos- 
sui um momento de dipolo diferente 
de zero. (Seção 84) 

molecularidade O número de moléculas 
que participam como reagentes em 
uma reação elementar. (Seção 14.6) 

momento O produto da massa, m, e da 
velocidade, v, de um objeto. (Seção 
64 

momento de dipolo Uma medida da sepa- 
ração e magnitude das cargas positi- 
vas e negativas em moléculas polares, 
(Seção 84) 

monômeros Moléculas com massas 
moleculares baixas, que podem ser 
unidas (polimerizadas) para formar 
um polímero. (Seção 12.8) 

monossacarídeo Um açúcar simples, 
que mais comumente tem seis áto- 
mos de carbono. À união de unidades 
de monossacarídeos por reações de 
condensação resulta na formação de 
polissacarídeos. (Seção 24.8) 

movimento rotacional O movimento 
de uma molécula como o giro de um 
pião (Seção 193) 


em uma direção defis 
193) 

“movimento vibracional Movimento dos. 
átomos dentro de uma molécula em 
que eles se movem periodicamente 
em atração e em repulsão mótuas. 
(Seção 193) 

mudança de fase A conversão de uma 
substância de um estado da matéria 
para outro. As mudanças de fase que 
consideramos são fusão e congela- 
mento (sólido === líquido); subli- 
mação e deposição: e vaporização 
e condensação (líquido = gás). 
(Seção 114) 

mudanças de estado Transformações da 
matéria de um estado para outro dife- 


rent; por exemplo, de um gás para 
um líquido. (Seção 1.3) 

mudanças físicas Mudanças (como a 
mudança de fase) que ocorrem sem 
nenhuma mudança na composição 
química. (Seção 13) 


tidas em outras substâncias; também 
conhecidos como reações químicas. 
(Seção 13) 


nanomaterial Um sólido cujas dimen- 
sões variam de 1 a 100 nm e cujas 
propriedades diferem das de um 
material microscópico com a mesma 
composição. (Seção 12.1) 

não eletrólito Uma substância que não 
ioniza em água e, consequentemente, 
produz uma solução que não conduz 
eletricidade. (Seção 4.1) 

méutron Uma partícula eletricamente neu- 
tra encontrada no nócleo de um átomo; 
tem aproximadamente a mesma massa 
de um próton. (Seção 2. 

nó Pontos em um átomo em que a den- 
sidade eletrônica é igual a zero, Por 
exemplo, o nó em um orbital 2s éuma 
superfície esférica, (Seção 6.6) 

nomenclatura química As regras usadas 
para nomear substâncias, (Seção 2.8) 

núcleo A porção muito pequena, muito 
densa e de carga positiva de um 
Stoa; é composto de prótons e nèu- 
trons. (Seção 22) 

múcicon Uma partícula encontrada no 
núcleo de um átomo (Seção 21.1) 

muclcotídeos Compostos formados por 
uma molécula de ácido fosfórico, 
uma molécula de açúcar c uma base 
orgânica nitrogenada. Nucleotídeos 
formam polímeros lineares chama- 
Sos de DNA € RNA, que estão envol- 
vidos na síntese de proteínas e na 
reprodução de células. (Seção 24.10) 

número atômico O número de prótons 
no núcico de um átomo de um ele- 
mento. (Seção 2.3) 

número de Avogadro (N4) O número de 
“átomos "C existentes em exatamente 
12gde "C; iguala 602210 mor! 
(Seçõo34) 

número de coordenação O número 
de átomos adjacentes aox quais um 
átomo está diretamente ligado. Em 
um complexo, o número de coorde- 
nação do fon metálico é o número de 


átomos doadores aos quais está ligado. 
(Seções 12376242) 

número de massa A soma do número de 
prótons e nêutrons no núcleo de um 
“átomo em particular. (Seção 23) 

número de oxidação (estado de oxida- 
ão) Um número inteiro positivo ou 
negativo atribuído a um elemento em 
uma molécula ou fon, com base em 
um conjunto de regras formais; em 
algum grau, reflete o caráter positivo 
ou negativo desse átomo. (Seção 4.4) 

número quântico magnético de spin 
tm Um número quântico associado. 
ao spin dos elétrons; pode assumir 
valores de + ou H. (Seção 67) 

números mágicos Números de prótons. 
e nêutrons que resultam em núcleos 
muito estáveis (Seção 21.2) 

ondas de matéria O termo usado para 
descrever as características de onda 
de uma partícula em movimento, 
(Seção 64) 

opticamente ativa A capacidade de girar 
o plano da luz polarizada. (Seção 234) 

orbitais de valência Orbitais que contém 
os elétrons da camada mais externa 
de um átomo, (Capítulo 7: Introdução) 

orbital Um estado permitido de energia 
de um elétron no modelo quis 
do átomo; o termo orbital também é 
usado para descrever a distribuição 
espacial do elétron. Um orbital é defi- 
nido pelos valores de três números. 
quânticos: n, le m (Seção 6.5) 

orbital híbrido Um orbital que resulta. 
da mistura de diferentes tipos de 
orbitais atômicos no mesmo átomo, 
Por exemplo, uma hibridização sp’ 
resulta da mistura, ou hibridização, 
de um orbital s é três orbitais p. 
(Seção 9.5) 

tal molecular (OM) Um estado 
permitido para um elétron em uma 
molécula, De acordo com a teoria do 
orbital molecular, um orbital mole- 
cular é inteiramente análogo a um 
orbital atômico, que é um estado per- 
mitido para um elétron em um átomo. 
A maioria dos orbitais moleculares. 
ligantes pode ser classificada como 
orou x, dependendo da disposição da 
densidade eletrônica em relação ao 
ixo internuclear. (Seção 97) 

orbital molecular antiligante Um orbi- 
tal molecular em que a densidade 
eletrônica se concentra fora da região 
entre os dois núcleos dos átomos 


ligados. Tais orbitais, designados o 


ou =, são menos estáveis (de maior 
energia) do que os orbitais molecula- 
res liganes. Seção 97) 

orbita! molecular ligante Um orbital 
molecular em que a densidade eletrô- 
nica se concentra na região internu- 
clear. A energia de um orbital mole- 
cular ligante é menor do que aenergia 
de cada orbital atômico do qual cle se 
forma. (Seção 97) 

orbital molecular pi (7) Um orbital 
molecular que concentra a densidade 
eletrônica em lados opostos de uma. 
linha imaginária que passa através 
dos núcleos. (Seção 98) 

orbital molecular sigma (0) Um orbital 
molecular que centraliza a densidade 
eletrônica sobre uma linha imagi- 
mária que passa por dois núcleos. 
(Seção) 

ordem da reação A potência à qual 
a concentração de um reagente é 
aumentada em uma li de velocidade. 
Seção 143) 

ordem de ligação O nômero de pares 
de elétrons ligantes compartilhados. 
enere dois átomos menos o número de 
pares de elétrons antiligantes: ordem 
de ligação = (número de elétrons 
ligantes — número de elétrons antil 
Eamtesy2. (Seção 97) 

ordem geral de reação A soma das ordens 
de reação de todos os reagentes que 
aparecem na equação da velocidade 
“quando a velocidade pode ser expressa 
como = MAFBI.. (Seção 14.3) 

osmose O movimento do solvente através 
“de uma membrana semipermedvel em 
direção à solução com a maior con- 
cemração de soluto. (Seção 13.5) 

osmose reversa O processo pelo qual 
moléculas de água se movem sob alia 
pressão através de uma membrana 
semipermeável da solução mais con- 
centrada para a menos concentrada. 
(Seção 184) 

oxlácido Um composto em que um ou 
mais grupos OH, e possivelmente sto- 
mos adicionais de oxigênio são liga- 
dos a um stomo central. (Seção 16.10) 

oxiänion Um inion politômicoque con- 
tém um ou mais átomos de oxigênio. 
(Seção28) 

oxidação Um processo em que uma subs- 
tância perde um ou mais elétrons. 
Seção 44) 

óxido ácido (anidrido ácido) Um óxido 
que reage com uma base para formar 
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um sal ou com água para formar um 
ácido (Seção 22.5) 

óxido básico (anidrido básico) Um 
óxido que reage com água para for- 
mar uma base ou com um ácido para 
formar um sal e água. (Seção 22.5) 

óxidos e hidróxidos anfotéricos Óxidos 
e hidróxidos que são pouco sláveis 
em água, mas que se dissolvem em 
soluções ácidas ou básicas. (Seção 
ns) 

cxônio Nome dado a0 0, um alótropo do 
oxigênio (Seção 748) 

par ácido-base conjugado Um ácido 
e uma base, como H30 e OH, que 
diferem apenas quamio à presença ou 
à ausência de um próton. (Seção 16.2) 

par ligante Em uma estrutura de Lewis, 
um par de elétrons que é compar 
hado por dois átomos (Seção 92) 

par não ligante Em uma estrutura de 
Lewis, um par de elétrons completa- 
mete designados a um átomo; também 
chamado de par solitário (Seção 92) 

paramagnetismo Propriedade que uma 
substância possuirá se tiver um ou 
mais elétrons desemparelhados. Uma 
substância paramagnática é atraída 
por um campo magnético. (Seção 9.8) 

partes por bilhão (ppb) A concentração 
de uma solução cm gramas de soluto 
por 10° (bilhões) gramas de solução; 
equivale amicrogramas de soluto por 
Tiro de solução para soluções aquo- 
sas. (Seção 134) 

partes por milhão (ppm) A concentra- 
ção de uma solução em gramas de 
Soluto por 10° (milhões) gramas de 
solução; equivale a miligramas de 
salto por litro de solução de soluções 
aquosas. (Seção 134) 

partículas alfa Partículas que sã idênti- 
cas aos núcos de hélio-4, que consis- 
tem em dois prótons e dois nêutrons, 
símbolo $He ou fa. (Seção 21.1) 

partículas beta Eltrons de alta veloci: 
ade emitidos do núcleo, símbolo fe 
ou pr. (Seção 21.1) 

particulas subatômicas Particulas como 
prótons, nêutrons e elétrons que são 
menores do que um tomo. (Seção 2.2) 

pascal (Pa) A unidade SI de pressão: 
1Pa= 1 Nim? (Seção 102) 

percentual de ionização A percentagem 
de uma substância que sofre ioniza- 
ção quando dissolvida em água. O 
termo aplica-se a soluções de ácidos 
e bases fracos. (Seção 16.6) 
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percentual em massa O número de gra- 
mas de soluto em cada 100 g de solu- 
são. (Seção 134) 

perda de massa A diferença entre a 
massa de um núcleo e as massas 
totais de cada núcleon nele contido. 
(Seção 21,6) 

período A linha horizontal de ciementos 
na tabela periódica. (Seção 2.5) 

peso molecular (massa molecular) 
A massa da compilação de átomos. 
representados pela fórmula química 
para uma molécula. (Seção 33) 

petróleo Um líquido combustível natural 
composto de centenas de hidrocarbo- 
netos e outros compostos orgânicos. 
(Seção 5:8) 

PH O logaritmo negativo na base 10 da 
concentração em solução aquosa de 
fons de hidrogênio: pH = -loglH"]. 
(Seção 164) 

pirometalurgia Um processo em que o 
calor converte um mineral presente 
em um minério de uma forma quf- 
mica a outra e, eventualmente, ao 
metal livre. (Seção 23.2) 

plástico Um material que pode ser mol- 
dado em formas específicas por apli 
cação de calor e pressão, (Seção 12.8) 

plástico termoestável Um plástico que, 
uma vez formado em determinado 
molde, não é facilmente remodelado 
pela aplicação de calor € pressão. 
(Seção 12,8) 

polaridade de ligação Uma medida do 
Erau de desigualdade no compartilha- 
mento de elétrons entre dois átomos 
de uma ligação química. (Seção 8.4) 

polarizabilidade A facilidade com que a 
nuvem eletrônica de um átomo ou uma 
molécula é distorcida por uma influ- 
ência externa, desse modo induzindo 
um momento de dipolo. (Seção 11.2) 

polimerização por adição A polimeri- 
tação que ocorre por meio do acopla- 
mento de monômeros entre si, sem a 
formação de nenhum outro produto 
na reação (Seção 12.8) 

polimerização por condensação A poli- 
merização em que as moléculas são 
unidas por meio de reações de con- 
densação. (Seção 12.8) 

polímero Uma molécula grande de 
massa molecular elevada, formada 
pela união, ou polimerização, de 
um grande número de moléculas de 
massa molecular mais baixa. Cada 
molécula que forma o polímero é 


chamada de monômero. (Seções 12.1 
e128) 

polipeptídeo Um polímero de aminos- 
cidos que possui massa molecular 
inferior a 10.000. (Seção 247) 

polissacarídeo Uma substância com- 
posta de muitas unidades de monos- 
sacarídeos unidos. (Seção 24.3) 

ponto de ebulição normal O ponto de cbu- 
lição à pressão de 1 atm. (Seção 11.5) 

ponto de equivalência O ponto em uma 
titulação no qual o soluto adicionado. 
reage completamente com o soluto 
presente na solução. (Seção 4.6) 

ponto de fusão normal O ponto de fusão 
A pressão de atm. (Seção 11.6) 

ponto triplo A temperatura em que as 
fases sólida, líquida e gasosa coexis- 
tem em equilíbrio. (Seção 11.6) 

pontos da rede cristalina Pontos em um 
cristal em que todos les apresentam, 
ambientes idênticos. (Seção 12.2) 

porfirina Um complexo derivado 
molécula porfina. (Seção 23.3) 

pósitron Uma partícula com a mesma 
massa de um elétron, mas com carga 
positiva, +fe ou B+ (Seção 21.1) 

potencial de célula A diferença de 
potencial entre o cátodo c o ânodo de 
uma célula eletroquímica: medida em 
volts: 1 V= 1 JC. Também chamado 
de forga eletromotriz (Seção 204) 

potencial padrão de redução (Ea) 
O potencial de uma semirreação. 
de redução sob condições padrão, 
medido em relação ao eletrodo 
padrão de hidrogênio. Um potenci 
padrão de redução é também cha- 
mado de potencial padrão de cle- 
trodo. (Seção 20.4) 

precipitado Uma substância insolá- 
vel que se forma em uma solução e 
separa-se dela. (Seção 42) 

precisão O prau de concordância entre 
as várias medições de uma mesma 
quantidade; a reprodutibilidade de 
uma medição. (Seção 1.5) 

pressão Uma medida da força exercida 
sobre uma unidade de área. Em quf- 
mica, a presão costuma ser expressa 
em unidades de atmosferas (atm) ou 
torr: 760 torr = 1 atm; em unidades 
SI, a pressão é expressa em pascal 
(Pa). Seção 10.2) 

pressão atmosférica normal Definida 
como 760 torr ou, em unidades SI, 
101,325 kPa. (Seção 102) 


pressão critica A pressão à qual um gás 
sob temperatura rica é convertido a 
um estado líquido. (Seção 114) 

pressão de vapor A pressão exercida por 
um vapor em equilíbrio com sua fase 
líquida ou sólida. (Seção 11.5) 

pressão osmótica A pressão que deve ser 
aplicada a uma solução para cessar a 
osmose do solvente puro na solução 
Seção 1355) 

pressão parcial A pressão exercida por 
determinado gás em uma mistura 
(Seção 106) 

primeira lei da termodinâmica Uma 
afirmação segundo a qual a ener- 
gia é conservada em todo processo. 
Uma forma de expressar a lei é que 
a variação na energia interna, AE, de 
um sistema em qualquer processo é 
igual ao calor, q, adicionado ao sis- 

tema, mais o trabalho, w, realizado 
po sistema por sua vizinhança: AE = 
atm Seção SD) 

princípio da incerteza Um princípio 
segundo o qual há uma incerteza 
inerente sobre a precisão com que 
podemos, simultaneamente, especi- 
ficar a posição e o momento de uma 
partícula. Essa incerteza é significa- 
tiva apenas para partículas de massa 
euremamente pequena, como os elé- 
tons. (Seção 64) 

princípio de exclusão de Pauli Uma repra 
segundo a qual dois elétrons em um 
átomo não podem ter os mesmos qua- 
tro múmeros quânticos (n, 1, m e m). 
Como reflexo desse principio, não 
pode haver mais de dois elétrons em 
qualquer orbital atômico, (Seção 67) 

princípio de Le Châtelier Um princípio 
segundo o qual, quando perturbamos 
um sistema em equilíbrio químico, as 
concentrações relativas de reagentes 
e produtos deslocam-se de modo a 
desfazer parcialmente os efeitos do 
distábio. (Seção 157) 

processo de Haber O sistema catalisador 
cas condições de temperatura € pres- 
são desenvolvidos por Fritz Haber e 
seus colegas para a obtenção de NH3 
apartir de Ho e Np (Seção 152) 

processo de Ostwald Um processo 
industrial usado para produzir ácido 
nûrico apartir da amônia. NH; oni- 
dado cataliticamente por Oz para for- 
mar NO; NO no ar € oxidado a NO; 
HNO; é formado em uma reação de 
desproporcionamento, quando NO; é 
dissolvido em água. (Seção 227) 


processo endotérmico Um processo em 
que um sistema absorve o calor de 
sua vizinhança. (Seção 5. 

processo espontâneo Um processo 
capaz de prosseguir em determinada 

ção, conforme escrito ou des- 

rito, sem ter de ser impelido por uma 
fonte externa de energia. Um pro- 
cesso pode ser espontâneo, embora 
muito lento, (Seção 19.1) 

processo exotérmico Processo em que 
um sistema libera calor para sua vizi- 
nhança. (Seção 52) 

processo Irreversível Um processo que 
não pode ser revertido para restau- 
rar tanto o sistema quanto sua vizi- 
nhança a seus estados originais. Todo 
processo espontâneo é irreversível. 
(Seção 19.) 

processo isotérmico Aquele que ocorre 
sob temperatura constante (Seção 
194) 

processo reversível Um processo que 
pode ir e vir entr estados ao longo 
de exatamente o mesmo caminho; um 
sistema em equilibrio é reversível se 
o equilíbrio puder ser deslocado por 
uma modificação infinitesimal de 
uma variável, como a temperatura. 
(Seção 19.) 

produto Uma substância produzi 
em uma reação química: aparece à 
direta da seta em uma equação quf- 
mica. (Seção 31) 

je Uma caracteristica que 


identidade única. (Seção 1.1) 
propriedade coligativa A propriedade 
de um solvente (redução do vapor de 
pressão e do ponto de congelamento, 
elevação do ponto de ebulição, pres- 
são ormética), que depende da con- 
centração total de partículas de soluto 
presentes. (Seção 13.5) 
propriedade extensiva Uma propriedade 
que depende da quantidade de mate. 
rial analisado; por exemplo. massa ou 
volume (Seção 1.3) 
propriedade intensiva Uma proprie- 
dade que independe da quantidade 
de material analisado; por exemplo, 
densidade. (Seção 1.3) 
propriedades físicas Propriedades que 
podem ser medidas sem alterar a 
composição de uma substância: por 
exemplo, a cor e o ponto de congela- 
mento (Seção 1.3) 
propriedades químicas Propriedades que 
“escrevem a composição de uma subs- 
ticia e sua reatividade; a forma como 


a substância reage ou se transforma 
em outras substâncias. (Seção 13) 
proteção catódica Um meio de proteger 
um metal contra corrosão, tornando-o 
o cátodo de uma célula voltaca. Isso 
ocorre ligando-se um metal mais 
facilmente oxidável, que serve como 
um ânodo, ao metal a ser protegido. 
(Seção 208) 

proteína Um biopolímero formado de 
aminogcidos. (Seção 247) 

prótio O isótopo mais comum do hidro- 
gênio. (Seção 222) 

próton Uma partícula subatômica de 
carga positiva encontrada no núcleo 
de um átomo. (Seção 2.3) 

quantum O menor incremento de ener- 
ia radiante que pode ser absorvida 

ou emitida; a grandeza da energia 

radiante é hv. (Seção 62) 

(mica A disciplina científica que 

estuda a composição, as proprieda- 

des e as transformações da matéria. 

(Capítulo 1 Introdução) 

química orgânica O estudo de compos- 
tos que contêm carbono e tipicamente 
ligações carbono-carbono, (Seção 
29, Capitulo 24: Introdução) 

química verde Química que promove a 
concepção e a aplicação de produtos 
e processos químicos que são compa- 
tíveis com a saúde humana e que pre- 
serva o meio ambiente. (Seção 18.5) 

l Um termo que descreve uma 

molécula ou um fon que não é super- 
ponível com sua imagem especular. 
(Seções 234 e 24.5) 

quociente de reação (Q) O valor que é 
obtido quando as concentrações de 
reagentes e produtos são inseridas na 
expressão de equilíbrio. Se as con- 
centrações são as do equilíbrio, Q = 
K: caso contrário. Q * K (Seção 1546) 

rad Uma medida da energia absorvida da 
radiação por tecido ou outro material 
biológico; 1 rad = transferência de 
110733 de energia por quilograma 
de material. (Seção 21.9) 

radiação eletromagnética (energia 
radiante) Uma forma de energia que 
tem características de onda e que 
se propaga através de um vácuo na 
velocidade característica de 3,00 X 
108 mis. (Seção 61) 

radiação gama Radiação clctromagné- 
tica de alta velocidade que emana 
do núcleo de um átomo radioativo. 
(Seção21.) 
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radiação ionizante Radiação que tem 
energia suficiente para remover um 
ltron de uma molécula, desse modo 
Jonizando-. (Seção 21.9) 

radiação não ionizante Radiação que 
não tem energia suficiente para 
remover um elétron de uma molécula. 
(Seção 219) 

radical livre Uma substância com um 
ou mais elétrons desemparelhados. 
(Seção 219) 

radioativo Possuindo radioatividade, 
à desintegração espontânea de um 
núcleo atômico instável acompa- 
nhada de emissão de radiação. (Seção 
22; Capitulo 21: Imrodução) 

radioisótopo Um isótopo que é radioa- 
tivo; isto é, ele passa por mudanças 
nucleares com emissões de radiação. 
Seção 211) 

radiomarcadores Um radivisótopo que 
pode ser usado para rastrear a traje- 
tória de um elemento em um sistema 
químico. (Seção 21.5) 

radionuelídeo Um nuclídeo radioativo. 
Seção 211) 

raio atômico ligante O raio de um átomo 
definido pelas distâncias que o sepa- 
ram de outros átomos aos quais está 
ligado quimicamente. (Seção 73) 

raio atômico Uma estimativa do tama- 
nho de um átomo, Veja raio atômico 
ligante. (Seção 73) 

ralos catódicos Fluxos de elétrons que 
são produzidos quando uma aha ten- 
são é aplicada nos eletrodos em um 
tubo evacuado, (Seção 22) 

reação bimolecular Uma reação ele- 
mentar que envolve duas moléculas. 
(Seção 14,6) 

reação de adição Uma reação em que um 
reagente se soma aos dois átomos de 
carbono de uma ligação múltipla car- 
bono-carbono. Seção 24.3) 

reação de combinação Uma reação quf- 
mica em que duas ou mais substân- 
cias se combinam para formar um 
único produto. (Seção 3.2) 

reação de combustão Uma reação quí- 
mica que transcorre com a evolução 
do calor e geralmente também uma 
chama: a maioria das combustões 
envolve reação com oxigênio, como 
na queima de um fósforo. (Seção 3.2) 

reação de condensação Uma reação quí- 
mica em que uma molécula pequena 
como a de água) é dividida entre 
duas moléculas reagentes. (Seções 
12628) 
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reação de decomposição Uma reação 
química em que um único composto 
reage para gerar dois ou mais produ- 
tos. (Seção 32) 

reação de deslocamento Uma reação em 
que um elemento reage com um com- 
posto, deslocando um elemento dele. 
Seção 44) 

reação de eletrólise Um tipo de reação. 
na qual uma reação redox não espon- 
tânea é provocada pela passagem 
de corrente sob suficiente potencial 
elétrico externo. Os dispositivos nos 
quais as reações de eletrólise ocor- 
rem são chamados células eletrol 
cas (Seção 209) 

reação de metátese (troca) Uma reação. 
em que duas substâncias reagem por 
meio de uma troca de seus íons com- 
ponentes: AX + BY —» AY + BX. 
Reações de precipitação e neutraliza- 
ção ácido-base são exemplos de rea- 
ções de metátese. (Seção 42) 

reação de neutralização Uma reação 
em que um ácido e uma base rea- 
gem em quantidades estequiometri- 
camente equivalentes; a reação de 
neutralização entre um ácido e um 
hidróxido de metal produz água e 
um sal. (Seção 4.3) 

reação de oxirredução (redox) Uma 
reação química em que os estados de 
oxidação de certos átomos mudam. 
(Seção 44; Capítulo 20: Introdução) 

reação de precipitação Uma reação que 
ocorre entre substâncias em solução. 
em que um dos produtos é insolúvel. 
(Seção 42) 

reação de primeira ordem Uma rea- 
ção em que a velocidade da reação é 
proporcional à concentração de um 
único reagente, elevada à primeira 
potência. (Seção 14.4) 

reação de segunda ordem Uma reação. 
em que a ordem da reação global (a 
soma dos expoentes dos termos da 
concentração) na li da velocidade é 
2. Seção 14.4) 

reação de troca (metátese) Uma reação. 
entre compostos que, quando escrita 
como uma equação molecular parece 
envolver a troca de fons entre os dois 
reagentes. (Seção 4.2) 

reação elementar Processo em uma rea- 
ção química que ocorre em uma única 
etapa. Uma reação química geral con- 
siste em uma ou mais reações ou eta- 
pas elementares, (Seção 14.6) 


reação redox (oxirredução) Uma rea- 
São em que certos átomos sofrem 
alterações nos estados de oxidação. 
A substância que aumenta no estado 
de oxidação é oxidada; a substância 
que diminui no estado de oxidação 
é reduzida (Seção 4.4; Capítulo 20: 
Introdução) 

reação termolecular Uma reação ele- 
mentar que envolve três moléculas. 
Reações termoleculares são raras. 
(Seção 14,6) 

reação termonuclear Outro nome para as 
reações de fusão, reações em que dois 
núcicos leves são unidos para formar 
outro mais massivo. (Seção 21.4) 

reação unimolecular Uma reação cle- 
mentar que envolve uma única molé- 
cula. (Seção 14.6) 

reações de substituição Reações nas quais 
um átomo (ou grupo de átomos) subs- 
titui outro átomo (ou um grupo) dentro 
de uma molécula; reações de substitui- 
ção são típicas de alcanas e hidrocar- 
bonetos aromáticos. (Seção 24.3) 

reações em cadeia Uma série de reações. 
em que uma reação inicia a reação 
seguinte (Seção 217) 

reações químicas Processos em que 
uma ou mais substâncias são conver- 
tidas em outras substâncias; também 
conhecidas como mundaças quími- 
cas. (Seção 1.3) 

reagente Uma substância inicial em uma 
reação química; aparece à esquerda 
da seta em uma equação química. 
(Seção 31) 

reagente limitante O reagente presente 
em menor quantidade estequiomé 
Mrica em uma mistura de reagentes; a 
quantidade de produto que pode for- 
mar é limitada pelo consumo com- 
fio do regente lume (Seção 


rede cristalina Uma rede imaginária de 
pontos em que se pode imaginar que 
0 padrão de repetição de um sólido 
seja disposto de modo a obier a estru- 
Nura cristalina. O padrão de repetição 
pode ser um átomo isolado ou um 
Erupo de átomos. Cada ponto estrutu- 
al representa um ambiente idêntico 
no cristal. (Seção 122) 

redução O processo em que uma subs- 
tância ganha um ou mais elétrons 
Seção44) 

regra de Hund Uma regra segundo a 
qual os eléirons ocupam orbitais 
degenerados de forma a maximizar 


o número de elétrons com o mesmo 
spin. Em outras palavras, cada orbital 
tem um elétron colocado nele antes 
que ocorra o emparelhamento de clé- 
trons em orbitais. (Seção 68) 

regra do octeto Uma regra segundoa qual 
átomos ligados tendem a possuir ou 
compartilhar um total de oito elétrons. 
de camada de valência. (Seção 8.1) 

rem Uma medida dos danos biológicos. 
causados pela radiação; rem = rads X 
RBE. (Seção 21.9) 

rendimento percentual A razão entre 
o rendimento real (experimental) de 
um produto e seu rendimento teórico 
(calculado), multiplicada por 100. 
(Seção 37) 


produto que se calcula que se forme 
quando todo o reagente limitante 
reage. (Seção 37) 

sal Um composto iônico formado pela 
substituição de um ou mais átomos. 
de hidrogênio de um ácido por outros 
cátions (Seção 4.3) 

salinidade Uma medida do teor de sal na 
água do mar, salmoura ou água salo- 
bra. Equivale à massa em gramas de 
sais dissolvidos presentes em 1 kg de 
água do mar. (Seção 18.3) 

saponificação A hidrólise de um éster na 
presença de uma base. (Seção 244) 

segunda lei da termodinâmica Trata 
de nossa experiência de que há uma 
direção na forma como eventos ocor- 
rem na natureza. Quando um pro- 
cesso ocorre espontaneamente em 
uma direção, ele é não espontâneo na 
direção inversa, É possível afirmar a 
segunda lei de diversas formas, mas 
todas elas remontam à mesma ideia 
de espontaneidade, Uma das decla- 
rações mais comumente encontradas 
em contextos químicos é a de que 
em qualquer processo espontânco a 
entropia do universo aumenta. (Seção 
193 

“semicondutor Um material que apre- 
senta condutividade elétrica entre 
a de um metal e a de um isolante. 
(Seção 127) 

semicondutor composto Um material 
semicondutor formado de dois ou 
mais elementos. (Seção 12.7) 

semicondutor elementar Um material 
semicondutor composto de apenas 
um elemento. (Seção 12.7) 


semlrreação Uma equação que, seja para 
uma oxidação, seja para uma redução, 
mostra explicitamente os elétrons. 
envolvidos; por exemplo, Zn% (aq) + 
2e” — Zn). (Seção 202) 

série de atividades Uma lista de metais 
dispostos por ordem decrescente de 
facilidade de oxidação. (Seção 4.4) 

série de desintegração nuclear Uma 
série de reações nucleares que 
começa com um núcleo instável e ter- 
mina com um estável; também cha- 
mada de série radioativa. (Seção 21.2) 

série espectroquímica Uma lista de 
ligante dispostos por ordem de sua. 
capacidade de desdobrar as energias 
do orbital d (usando a terminologia 
do modelo de campo cristalino). 
(Seção 23.6) 

série isoeletrônica Uma série de átomos, 
fons ou moléculas que possuem o 
mesmo número de elétrons (Seção 7.3) 

sílica Nome comum do dióxido de silício. 
(Seção 224) 

silicatos Compostos que contém silício 
e oxigênio, estruturalmente baseados 
em IO, tetruédrico. (Seção 22.10) 

símbolo de Lewis (símbolo de elétron- 
ponto) O símbolo químico de um 
elemento, com um ponto para cada 
elétron de valência. (Seção 8.1) 

sistema Em termodinâmica, a porção do 
universo que destacamos para estudo. 
Devemos ter o cuidado de indicar exa- 
tamente oque o sistema contém e quais 
transferências de energia ele pode ter 
com sua vizinhança. (Seção 5.1) 

sistema métrico Um sistema de medição 
usado em ciência e na maioria dos 
países O metro e o grama são exem- 
Plos de unidades métricas. (Seção 1.4) 

sítio ativo Local específico em um atali- 
sador heterogêneo ou em uma enzima 
onde ocorre a catálise. (Seção 147) 

smog fotoquímico Uma mistura com- 
plexa de substâncias indesejáveis 
produzidas pela ação da luz solar em 


pais ingredientes iniciais são óxidos. 
de nitrogênio e substâncias orgāni- 
as, notadamente olefinas e aldeídos, 
(Seção 182) 

sobreposição O grau em que orbitais 
atômicos em diferentes átomos com- 
partilham a mesma região do espaço. 
Quando a sobreposição entre dois 
orbitais é grande, uma ligação forte 
pode ser formada. (Seção 94 


sólido Matéria que tem tanto uma forma. 
definida quanto um volume definido. 
(Seção 13) 

sólido amorfo Um sólido cujo arranjo 
molecular não tem o padrão de orde- 
namento e repetição 20 longo da estru- 
tura como em um cristal. (Seção 122) 

sólido cristalino (cristal) Um sólido cujo 
arranjo interno de átomos, molécu- 
tas ou fons apresenta um padrão que 
se repete regularmente em qualquer 
direção través do sólido. (Seção 12.2) 

sólidos de rede covalente Sólidos em 
que as unidades que compõem a rede 
tridimensional são unidas por liga- 
ções covalentes. (Seção 12.1) 

sólidos lônicas Sólidos que são compos- 
tos de fons. (Seção 12.1) 

sólidos metálicos Sólidos que são com- 
postos por átomos de metais, (Seção 
em 

sólidos moleculares Sólidos que são 
compostos de moléculas. (Seções 
1216126) 

solubilidade A quantidade de uma 
substância que se dissolve em dada 
quantidade de solvente em uma dada 
temperatura para formar uma solução 
saturada. (Seções 42e 132) 

solução Uma mistura de substâncias que 
tem composição uniforme: uma mis- 
tura homogênea. (Seção 1.2) 

solução aquosa Uma solução em que a 
água é o solvente. (Capítulo 4 Imro- 
dução) 

solução ideal Uma solução que obedece 
Ali de Raoult. (Seção 13.5) 

solução insaturada Uma solução que 
contém menos soluto do que uma 
solução saturada. (Seção 132) 

solução padrão Uma solução de concen- 
tração conhecida. (Seção 4.6) 

solução saturada Uma solução em que 
um soluto não dissolvido e um soluto 
dissolvido estão em equilíbrio. 
(Seção 132) 

solução supersaturada Uma solução que 
contém mais soluto do que uma solu- 
ção saturada equivalent. (Seção 132) 

solução tamponada (tampão) Uma solu- 
ção que sofre variação limitada de pH 
mediante adição de pequena quanti- 
dade de ácido ou base. (Seção 172) 

soluto Uma substância dissolvida em 
um solvente para formar uma solu- 
ção; normalmente é o componente de 
uma solução presente na menor quan- 
tidade. (Seção 8.1) 
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solvatação O agrupamento de moléculas 
de solvente em torno de uma partí- 
cula de soluto. (Seção 131) 

solvente O meio de dissolução de uma 
solução; normalmente é o compo- 
nente de uma solução presente em 
maior quantidade. (Seção 4.1) 

spin eletrônico Uma propriedade do clé- 
tron que o leva a comportar-se como 
um ímã mindsculo. O elétron com- 
porta-se como se girasse sobre seu 
eixo, o spin eletrônico é quantizado, 
(Seção 67) 

subcamada Um ou mais orbitais com o 
mesmo conjunto de números qui 
cos n e L Por exemplo, temos a sub- 
camada 2p (n = 2, [= 1), que é com- 
posta de três orbitais (2. 2p, € 2PX. 
(Seção 6,5) 

substância pura Matéria que tem uma 
composição fixa e propriedades dis- 
tintas. (Seção 1.2) 

substrato Uma substância que sofre uma 
reação no sítio ativo de uma enzima. 
(Seção 147) 

tabela periódica O arranjo de clementos 
por ordem crescente de número atd- 
mico, em que os elementos com pro- 
priedades semelhantes são colocados 
na coluna vertical, (Seção 2.5) 

temperatura crítica A temperatura mais 
ala à qual é possível converter a forma 
gasosa de uma substância em líquido. 
A temperatura erica aumenta com o 
aumento na grandeza das forças inter- 
moleculares, (Seção 114) 

tensão superficial A atração intermo- 
lecular, coesa, que leva um liquido 
a minimizar xua área superficial. 
(Seção 113) 

teoria Um modelo ou uma explicação 
testada que explica satisatoriamente 
um determinado conjunto de fen- 
menos. (Seção 1.3) 

teoria cinético-molecular Um conjunto 
de pressupostos sobre a natureza dos 
gases, Esses pressupostos, quando 
traduzidos em termos matemáticos, 
produzem a equação do gás ideal. 
(Seção 107) 

teoria da ligação de valência Um 
modelo de ligação química em que 
uma ligação de par de elétrons é for- 
mada entre dois átomos pela sobre- 
posição de orbitais nos dois átomos. 
(Seção94) 

teoria do campo cristalino Uma teoria 
“que explica as cores e as propriedades. 
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magnéticas, entre outras, dos comple- 
xos de metais de transição em termos 
da separação das energias dos orbitais 
d dos fons metálicos pela interação 
eletrostática com os ligantes. (Seção 
36) 

teoria do orbital molecular Uma teoria 
que explica os estados permitidos para 
elérons em moléculas. (Seção 97) 

terceira lei da termodinâmica Lei 
segundo a qual a entropia de um 
sólido puro e cristalino, sob a tempe- 
ratura zero absoluto, é igual a zero: 
SO K) = 0. (Seção 193) 

termodinâmica O estudo da energia e 
de sua transformação. (Capitulo $: 
Introdução) 

termoplástico Um material polimérico 
que pode ser facilmente remodelado 
pela aplicação de calor e pressão. 
(Seção 12.8) 

termoquímica A relação entre reações 
químicas e variações de energia. 
(Capítulo S: Introdução) 

titulação O processo de reagir uma solu- 
são de concentração desconhecida 
com outra de concentração conhecida 
(uma solução padrão. (Seção 4.6) 

torr Uma unidade de pressão (1 torr = 
1 mm Hg). Seção 102) 

trabalho O movimento de um objeto con- 
tra alguma força. (Seção 5.1) 

trabalho pressão -volume (PV) Traba- 
iho realizado pela expansão de um 
gás contra uma pressão de resistência. 
Seção53) 

transição d-d A transição de um eléion 
em um composto de metal de transi- 
são de um orbital d de baixa energia 


para um orbital d de mais alta ener- 
gia. (Seção 236) 

transmutação nuclear Uma conversão 
de um tipo de núcleo para outro. 
(Seção 21.3) 

trítio O isótopo de hidrogênio, cujo 
núcleo contém um próton e dois nèu- 
trons, (Seção 222) 

troposfera A região da atmosfera da 
Terra que se estende desde a superfi- 
cleaté cerca de 12 km altitude. (Seção 
181 

unidade de massa atômica (uma) Uma 
unidade baseada no valor de exata- 
mente 12 uma para a massa do isó- 
topa de carbono que tem seis prótons. 
e seis nêutrons no núcleo, (Seções 2.3 
e33 

unidades SI (Sistema Internacional de 
Unidades) As unidades métricas pre- 
ferenciais para aplicação em ciência. 
(Seção 14) 

valor do combustível A energia liberada 
quando 1 g de uma substância é quei- 
mado. (Seção 58) 

“vapor Estado gasoso de qualquer subs- 
tância que existe normalmente sob 
a forma de um líquido ou sólido. 
(Seção 101) 

variação de entalpia padrão (A7) A 
variação de entalpia em um processo, 
quando todos os reagentes e produ- 
tos estão em suas formas estáveis sob 
pressão de 1 atm e uma temperatura 


velocidade da reação Uma medida da 
redução da concentração de um rea- 
geme ou do aumento da concentração. 


de um produto ao longo do tempo. 
(Seção 142) 

velocidade instantânea A velocidade de 
reação em um determinado tempo, 
em oposição à velocidade média em 
um intervalo de tempo. (Seção 14.2) 

velocidade média quadrática (RMS) 
(ui) A raiz quadrada da média das 
velocidades quadráticas das molécu- 
las de gás em uma amostra gasosa. 
(Seção 107) 

vetores de rede Os vectores a, be que 
definem uma estrutura cristalina. A 
posição de qualquer ponto estrutural 
em um cristal pode ser representada 
pela soma de múliplos inteiros dos 
vetores de rede. (Seção 12.2) 

vidro Um sólido amorfo formado pela 
fusão de SiOz, CaO e Naj0. Outros 
óxidos também podem ser utilizados 
para formar vidros com diferentes 
características. (Seção 22.10) 

viscosidade Uma medida da resistência. 
de Muidos ao escoamento. (Seção 11.3) 

vizinhança Em termodinâmica, tudo que 
se encontra fora do sistema estudado. 
(Seção 51) 

volátil Tendência à evaporação rápida. 
(Seção 11.5) 

vuleanização O processo de formação 
cruzada de cadeias de polímeros na 
borracha. (Seção 12,6) 

watt Uma unidade de potência; 1 W = 
134. (Seção 20.5) 

aero absoluto A menor temperatura atin- 
vel; O K na escala Kelvin e —273, 
15°C na escala Celsius, (Seção 14) 
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(9), 4,7 arsênio na | secas de óxido de (mica, Ver 
e = miga s 
1050 1083 Bar. 424, 366m Hana, 1106 Mosan 
emennqinicore st — Bário (Ba). 296 Banita, 192793, 932 Bioquimica, 1089, 1111 
a =P rr 
sata o, onto emoção Bopa (Dq 563 dimaarideos, 117 
mida aa da 296 Begerel, Henri, 47, 964 smonovacarídeos, 1117. 1118 
polieletrônicos, 245-247 Barômeto, 423-426 Benzamida, 1109 Aon 
Enanos de, 16282 Benreno, 78, 96, 020.5, Fara A20 
teoria de Dalion de, 44 1090, Mioi- no2 
Atom de cloro, expectômetro tomaçã do, 1103 Semmosen. S0 
de massa, S3 do Consan melado  Bipiridina (py ou by), 1050 
Momos poicierôico, 245247 Pp AS Mr tom elevação do pontode Bismuto, 253254, 301, 314 
presented pia cbolição eredçãodo propriedades do, 1016 
de orbitais para, 246 conjugadas, 710 ponio de congelamento  Bissulfatos 
principio de esclusão de Pauli Se ipenios 708 do. s9 bideógemosslftoo, 1011 
e 46M Gabo estala padão de formação Bissulftos 1011 
phidaya Suma MINE do 196 Bienda de zinco AS) 325-326. 
Momos, A? ea bidrogenação do, 1102 Sa 2, s88 
Alorvastatina. Ver Lito, forças relativas das INI fran OTIS Bloom Energy, 21 
ATP inato de adenoina, fot 134, 719231 testo li Béco.10m 
SIS RL IODO em olgder-umpão, Et Babs, Nils, 29, 29122224, 
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Aurora boreal, 13 tipos de, 730271 Benzoato de colesierita, 49) Bombacalorimérica 
Amoionização da água, 713-715 ção com bei fonte. era, 976 Tealorimerria a volume 
produto iônico, 714-715 780-781 “isidade eletrônica do. 286. Constante) 190-191 
ni. Ver Caros. Basey fraca 134.438.730- carga ucer eletiva do 234. Bombade 16 quilotons, 970 
Avogadro, Amedeo, 95 bor configuração eletrônica do, Bomba de hidrogênio, 975, 9754 
“Aida de bário, 357 E aii ES Boranos, 1027 
; energia de olução do, 214 
Ada da gi DI, tipos de, 731733 Den SCRAP a 
Aidas, em química verde, titulação com ácido forte, do, 470 i 
IAS ert i Born, Max, 322,323 
Abma O maerones asoa Modelar Pa 2 
 bromotimol adicionadas a tampões, Bernoulli, Daniel, e » 
Al de mel, 19 mas DECS Soares menta: 
Bases luminosos da Bee, Jons lato 533 istspondo 256 
B Cratune 623 BHT idroilueno abolo de Lewis para, 318 
Bacias, metibotisinodo temro seria de chamo did, lado 00 Boreidreto de sódio, 1027 
cm, 1054-1055 vasos Bicarbonato de sódio, 133, Borracha, 509, 535, 539 
Balanceamento de equações, Bateria de níquel-cádmio 139, 1022 vulcanização da, 539, 1010 
sets (ca 396,923 etapa de formação porão Bosch Karl, 667 


formações, para, 196 Boyle Rober 426 
partir de, 104-107 alcalinas, 923-924 Big Bang. 976 Bragg. Lawrence, 556 


Bragg. William, 356 
Brometo de hidrogênio, entalpia 

padrão de formação para. 196 
Brometo de iodo, 412 
Brometo de metila, 622, 819 
Brometo de nitrosila, 
decomposição do, 702 
Brometo de sódio, 1004 
Brometo, na água do mar, 328 
Bromo (Be). 8, 319, 339, 

1001, 1005 

estado em temperatura 

ambiente e pressão. 


propriedades do, 300 
reação com óxido nico, 634 
Bromobenzeno, 1103 
Bronsted, Johannes, 709 
Bronze, 517 
beu (unidade térmica 
britânica, 210, 220 
Buckminsterfulereno (fulereno). 
$42,556 
Buraco na camada de ozônio, 
ER 
Bureta, 18, 19 
Butadieno, 414 
Butano, 04, 1090, 1092 
combustão do, 105, 825 
estrutura de Lewis e fórmula 
estrutura condensada 
para, 1090 
Do pás natural, 203 
Butanol, solubilidade do, 566 
Butirato de etila, 117 


c 


Cadaverina, 117,734 
Cade, John, 295 
Cadeia literal, aminoácido, 
1091, 1114 
Caeira, 117,398,734 
Cal (óxido de cálcio) 91, 196, 
822. 538, 1023 
entalpia padrão de formação 
par, 196 
Cal viva (nido de sea, 
ms 
entalpia padrão de formação 
da, 196] 
Caleário em pó, 822 
Calcário. Ver Carbonato de 
cábeio(aeário 
Cálcio (Ca). 8, 524, s50 
como essencial para os 
‘organismos vivos, 297 
configuração eletrônica do. 
250 


elementar, 2967 
na água do mar, 828 
oxidação do, 140, 141 
propriedades do, 296 
reação com a água, 296 


Calcita, 786, 1022 
Cakcocita, 878 
Calcogênios (grupo 6A). S6, 
310, 1009-1012 
Cálculos 
algarismos significativos nos, 
2526 
que envolvem muitas 
variáveis 432 
Cálculos biliares, 1106 
Calibrador de poeus, 425 
Calor especifico, 186-188 
Calor, 170, 173. Ver também 
Entalpiao (1) 
“convenções de sinais para o, 
né 
de combustão, 190 
de condensação, 481, 483 
de congelamento 
de deposição, 481, 483 
de formação, 196 
de fusão, 481, 482 
de reação, 184-186 
de sublimação, 482 
de vaporização. 482 
especifico, 185-187 
Puno reversível de, 835 
transferindo energia e, 173 
variação de energia interna e, 
nem 
Caloria, 172 
nutricional (cal), 173 
Calorimetria a pressão 
constante, 188-189 
Calorimetria a volume constante 


“de copo, 189-190 
Camada de ozônio, 269, 817-818 
moléculas contendo halogênio. 
62 
redução da, 818-819 
Camada eletrônica, 240 
Camadas de valência 
expandida, moléculas com, 
369371 
Caminho livre médio, 590.591 
de metais, S41 
difusão e, 445-447 
Campo cristalino octaárico, 
1064 
Cana de açócar, bioetanol da, 
294 
Câncer 
decorrente de exposição à 
radiação, 977,979 


Carboidratos, 200.202, 204- 


296, 431, 782, 788 

calor especifico do, 186 

corrosão pela chuva ácida, 
520 


decomposição do, 91, 674 


precipitação do, 782 


fuleremos, $42 
Erafeno, $11, $30, $43 
isótopos de, S1, S2 
ligações em torno do, 1091 
negro, 1020 
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outros elementos do grupo 4A 
vs, 1023 
óxidos de, 1021-1022 
símbolo de Lewis para, 316 
Carbono-11, 966 
Carbono-14, 961 
Carga de elétrons, 49 
Carga formal, 334-336 
cálculo da, 334-335 
definição, 334 
para a molécula de HCI, 336 
uma estruturas de Lewis 
alternativa, 334.336 
Carga nuclear 
efetiva, 273-275, 274 
analogia com, 273 
carga nuclear real e, 273 
para elementos do segundo 
e terceiro períodos, 275 
para elétrons de valência, 
23214 
raio atômico c, 278 
Carga nuchear efetiva (Zy). 
2325 
analogia para a, 2747 
carga nuclear real e, 272 
para elementos do segundo e 
do terceiro períodos, 273 
para elétrons de valència, 272 
Cargat 
alômicaçg, 42 
conservação de, 132 
elérica 
quantidade de eletrólise e, 
931-932 
eletrônica 49 
em complexos de metais, 
1045 
formal, 394.336 
iðnica, 60.61 
parcial, 322, 327, 395 
Cirie dentária, 782, 789, 790 
Carnot, Sadi, 855, 891 
Carros 
air bags, 91 
bateria, 923 
padrões de emissão para, 823 
Carso 
antracito, 203 
baixo teor de enxofre, 820 
betuminoso, 203 
combustão de, 820 
poder calorifico € componição. 
do, 203 
Carvão ativado, 1020 
valor do combustível e 
composição de, 203 
Carvona, 106 
Casas decimais, em adição e 
subtração, 25 
Catalase, 640, 1009 
Catalisadores de 
craqueamento, 63% 
Cali, 605, 636-643 
nição, 636 
em química vende, 835 
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a partir de átomos de metal, 64 
a partir de átomos de não 
metais, 64 
acidez de, hidratados, 744 
análise qualitativa do grupo, 
16 
com Anions, 738 
comuns, 64 
em água doce, 128.429 
em líquidos iðnicos, 479 
fórmulas químicas e, 128-129 
nomes e fórmulas de, 64-66 
reação com água, 736-737 
sódio, 60 
tamanho dos, 279 
Citions de metais, constantes de 
acidez para, 736-737 
Cátodo, 201, 902-904 
Cavendish, Henry, 996 
Cavernas, de caleári, 1022 
Celofane, 581 
Ceuta a combustivel de 
hidrogênio-PEM, 926 
Célula unitária cúbica 
de corpo centrado, S14 
de face centrada, $14, 516 
primitiva, S14 
Célula voltaicas, 902.905 


Ceuta unitária, 509 
e redes cristalinas, 509-511 
para estrutura metálica cúbica 

empacotada, 516. 
para estrutura metálica 


Células eletricas, 928 
Cétulas fotovoltaicas, 168, 261 
Cétulas primárias (baterias), 922 
Células secundiári 
(bateria), 922 
Células solares (dispositivos 
fotovoltaicos), 168, 204 
Células voltaicas (gulvânica) 


força eletromotriz (fem) em, 
904.912 
agentes oxidames e 
redutores, 911-913 
efeitos da concentração 
sobre a, 916-922 


equilibrio e, 917 
potenciais padrão de 
redução (meiarcélula), 
905-906 
ponto de vista molecular do 
processo do eletrodo, 934 
potencial padrão de célula 
das, 905,909 
trabalho feito por, 915 
Celulose, 533, 658, 118 
Cementita, S18-519 
Centimetro cúbico, 18 
Cério (Ce). 251 
CERN (Conseil Européen pour 
a Recherche Nucléaire), 958 
Césio (Cy, 228, 251, 292,312 
propriedades do, 292 
Cetonas, 844, 1106-1107 
CFCs (eloroflvorearbonos), 500, 
622,518,826 
Chadwick, James, 48 
Chapaffilme fotográfico, 964 
Charles, Jacques, 428, 458 
Chumbo (Po, 8, 1023 
oxidação em solução 
aquosa, 43 
Chumbo tetraetila, 1096 


Citoplasma, 1119 
Ciosina, 303, 1121, 1122 
Clausius, Rudolf, 439, 442 
Clanstatita 852 
Clima 

densidades de ar, 434 

gases e, 420,422 
Clima, 823.426 
Clorato de potássio, 105, 1006. 
Cloreto, 

alcalinos, energias reticulares 

de, 301 
de amnia, 463 
de bário, relações molares 
do,97 

de bunila, 609 

de cálcio, 580 

de chumbo), 674 

de cobalio(TN), 686 

e etila, 500 

de nigucl(1I) hexa-hidrato, 


metila, 342343, 819 
na água do mar, 828 

Cloreto de césio, 525 

Cloreto de hidrogênio, 336, 342, 


momento dipolo do, 330, 136 
do, 470 


1001-1003 


com magnésio, 297 
“com metano, 342 
“com óxido nico, 702 
“com oeônio, 819 
com sódio, 319 
símbolo de Lewis para, 319 
usos do, 299 
venda do, 6 
Coro 36,990 
Cloroamina, 1013 
Clorofila a, 1052 


Ciorofilas, 1052, 1053 


Cobako(I1N), 1050, 1067 
complexos de amnia e, 1047 

Cobalto, oxidação em solução 
aquosa, 44 

Cobako-60, 959, 986 


configuração eletrônica 
do 254 

em ligas, $17,520 
extração da calcocita, 878 
oxidação do, 139, 144-145 
reação com ácido nítrico, 12 

Cobrett) ou foncóprico 
Cao 

Cocaina, 758 

Codeína, 734,754 

Coeficiente, 92, 104 
subscrito vr, K6 

Cofator FeMo, 641 

Colesterol, 1105 

Colisões moleculares, 623- 
624,625 


movimento coloidal em 
liquidos, 590.591 
tipos de, S86 
Coluna de troca iônica, 842 


Combinação 
construtiva, 390, 397 
destrutiva, 390, 397 

Combustão, 1096 
calor de, 190 
dealeanos, 1096 
de gasolina, 177 
diagrama de entalpia para o 

propano, 198 
do gás metano, 192 
emtalpias de, 195, 196 

Combustíveis, 203 

crescimento da população 
global e a demanda por, 
204 


de foguetes, 97, 1005, 
1003, 1036 
sc 203, 204, 823-826 
tesmoquímicados 203, 
20205 
Combustíveis fósseis, 203, 204 
erescimento da população 
“oba ea demanda 
por 204 
efenpetuae combustão 
de 325 
Complexo 
ativado (estado de ração, 
cas, 644 
Creta Tah, 1081 
de spin aho, 1067 
de spin baixo, 1067 
enima-subtao, 60 


Complexos. Ver Complexos de 
metais. 


“e metais de transição, 
1045-1050 
oeinédricos, configurações. 
eletrônicas em, 1067-1068 
quadráicos planos, 
1069-1073 
terraédricos, 1069-1073 
Complexos metálicos, 
1044-1047 
ateoria de Werner dos, 
1045-1047 
cargas, números de 
coordenação e geometrias, 
1048-1049 
ligação metaigant, 
1047-1048 
Componente 
de mistura, 10 
de solução, SSN, S62 
voláteis, separando, 578 
Comportamento ondulaório da 
matéria, 233-236 
Composição percentual, 94 
fórmula empírica da, 100 
Compósitos de carbono, 1021 
Composto(), 8-10. Ver também 
Química orgânica. 
binários de hidrogênio, 
999-1000 
com o grupo carbonila 1105 
ácidos carbonlicos e 
ésteres, 1106.1108 


aldeídos e cetonas, 1108- 
1106, 1130 
aminas e amidos, 1108. 


HFC-134a, 819 

ter halogênios, 412, 
1004-1005 

iatermetálicos 517, 519 

idaicos (Ver Compostos 
iônicos). 

de metaloides, 291 

de metais com não metais, 
com 288,289 

moleculares binários, nomes 
e fórmulas dos, 69-70 

nomeando (Ver 
Nomenclatura). 

orgânicos, 64, 70:71 
(Ver também Química 


estrutura, 1057 
ligante, 1045, 1050-1055 
bidentados, 1050 


energias reticulares para, 320 
força eletolíica de, 128, 133 
formação de, 62-63, 320 
ma água, 126-127 
momes e fórmulas de, 63-67 
admeros de coordenação em. 

sus 
solubilidades de, 130-131, 570 

Compostos moleculares, 57 
binários, 69:70 
comportamento eletrico 

de 136 
em água, 127 

Compostos orgânicos, 64, 70:72 
voláteis, 836 

Compostos semicondutores, 
20.52 
bandas de condução de, 532 

Compressas 
geladas, $62 
quentes, S62 

Comprimento de onda, 224 
monocromático, 230 

Commprimento() da Ligação, 330, 
pren 
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Concentração de fo, medido 
usando a condutividade, 126 
Concentração em quantidade de 
matéria (M), 146, 569, S73- 
514,576 
calculando, 146 
csleulo da, 576 
conversão da, 575 
definição, 574 
interconveriendo mols, 
volume e, 149-150 
temperatura e, 574 
volume da solução e, 574 
Concentração(ões), 125, 146- 
152, 571-376 
cálculo de fon, 762 
conversão de unidades de, 
575-576 
de eetólio, 147 
de substância sólida, 674 
definição, 146 


células de concentração, 
919922 

equação de Nernst, 917.919 

em fração molar, 573-574, 575 

em partes por bilhão (ppb), 
MS 

em partes por milhão (ppm), 
MNS 

em porcentagem de massa, 
NST 

em quantidade de matéria, 
146-147, 569, 579-574, 576. 

equilíbrio calculando, 
680.682 

interconvertendo 
concentração em 
quantidade de matéria, 
mols e volume, 148-149 

molalidade, 573-576 

no reagente ou produto, 
mudanças em, 683-634 

percentual de ionização e, 
m 


titulação dido ane para 
determinar, 153-154 

variação de energia livre e. 
875-875 

velocidades de reação e, 606, 
607, 611-617 
eis de velocidade, 613-617 


Condutividade, 126-127 
de metais, 514, 521, 523-524 
elétrica, $14, $33, 555 
térmica, 514, 521, $42 

Condutividade eléirica, S13, 
S3555 
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de metais, S13 
do alumínio, $55 
dopagem e, 533 
Condutividade térmica, SM, 
S1, 2, 542.543 
de metais, 514, S21 
do grafeno, 42.543 
Conectores, 
médicos) 5 
Cones, 389 
Configuração(ões) eletrônica 
248-251, 397-401 
anðmalas, 254 
condensadas, 249-250 
e lons, 285.286, 323-324 
de latanídeos, 250-251 
e metais de transição, 250, 
1040-1042 
de valência, 252, 253, 254 
diagramas de orbitais e, 
248249 


dos actinides, 250-251 
em complexos octadricos, 
1067-1060 
ps nobre, 288 
moléculas diatômieas 
ħomonuclearen, 393 
propriedades moleculares e, 
E 
regra de Hund, 248.250 
tabela periódica e, 251-254 
Congelamento da água, 186 
Congelamento, calor de, 481, 483 
Conselho Nacional de 
Pesquisa, 21 
Conservação da massa, lei 
da lei de comervação da 
42,86 
Conservação de energia, 852, 857 
Constantes de van der Wan 449 
Constante molar de elevação de 
posto de ebulição, S80 
Constante molar de redução de 
posto de congelamento, S80 
Constantets) 
estate, 640 
alei de Henry, 309-570 
de blindagem (5). 274 
de Boltzmann. 860 
de decaimento, 962 
de Faraday, 914 
de formação (Kj). 191 
de gån, 429 
de Planck, 228 
de produto iðnico, 714,733 
de Rydberg, 231, 232 
e van der Waals, 449 
“molar de elevação de ponto de 
ebulição, $80 
molar de redução de ponto de 
congelamento, 580 
Constante do produto de 
saublidade (Ky), produto de 
solubilidade, 8746 
limitações da, 86 
Constante de acidez (Ka) 
m 


calculando a partir do pH a. 


magnitude da, 670-671 
quociente de reação, 678-679 
termodinâmico, 669-670 
unidades de, 669-670 
Constante do pás ideal, S81 
de acideztVer Constante de 
acidez (K) 

de basicidade, 730, 733-735 

de decaimento, 962, 962 

de equilíbrio (Ver Constante 
de equilíbrio). 

de Faraday, 914 

de formação, 791 

de gás, 429 


itroglicerina e, 1015 

Corais duros, 760, 788 

Corantes, 136, 137, 154, 708 
220,415 


Corrosão, 139-139, 927-928 
de ferro, 139, 927-928 
Coster, D., 269 
Coulomb (C), 930 
CPTP (Condições de 
temperatura e preuão 
padrão, 431 
Craqueamento 999, 1096 
CRC Handbook of Chemisry 
and Physics, 32, 308, 309, 12 
Crenação, 582 
Criolita, 933, 1001 
Crigtðaio (Kn). 250, 301-302 
configurações eletrônicas. 
condensadas do, 250 
na atmosfera, 813 
propriedades do, 301 
Crista, 1025 
Cristais 
difração de raios X por, $12 
micos, 524, 526 
Líquidos, 490.493 
propriedades dos, 492 
tipos, 490-492 
Cristais líquidos, 490-493 
propriedades de, 492 
tipos de, 490-492 
Cristal de chumbo, 1026 
Cristalinidade de polímeros 538 
Cristalização, 563-564, 662 
Cristalografia de raios X, 512 
Cromo de peata, 783 
Cromatografia, 13 
em papel, 14 
Cromo (Ci). 254, 288, 309. 31, 
S13, S18, 1044 
configuração eletrônica 
40,254 
oxidação em solução 
aquosa tia 
Cromo(tt, 65, 1049 
Crustáceos, 788 
Crutzen, Paul, NIK 


Cunhagem, 56 
metais para, S6 

Curie (C), 962 

Curie, Marie, 47 

Curie, Pierre, 47 

Cório-242, 960 

Curl, Rober, $42 

Curat) 
da pressão de vapor, 488 
de fusão, 488 
de sublimação, 488. 
de titulação do pll, 773,776 
de aquecimento 483-484 


D 


Dalton, John, 42, 436-437 
Darmsácio-273, 960 
Dasgão 
por radiocarbon, 961-962 
radiométrica, 961-962 
Datando, radiocarbono, 961-962 
de Broglie, Louis, 
233235, as 
Debate "Alimento versus 
204 


Debyes (D). 329 
Decaimento radioativo, 949, 

951954 

cslulo da idade de objetos 

utilizando, 962 

tasas de, 960.963 

tipos de, 951-954 

tipos de, 951.954 

velocidades de, 960.063 
Decano, 1091 

Viscosidade do, 480 
Defeito de mama, 6.069 
Degradação, desenvolvendo 

para após o uso, 83S 
Deka (3), 175,608 
Demócrito, 42 
Densidade 

da água do mar, 828 

“as fases quida e sólida, 475 


em orbitais p, 244 
em orbitais s, 241-245 
Departamento de Energia, 974 
Deposição, calor de, 481, 486 
Derivados, redução de, 83$ 
Desenho em perspectiva, 54,60 
Desidratação, 1011 
Deslocalização, 384-385, 
noto? 
Desoxi-hemoglobina, 1052 


Desonirribose, 1121 
Dessalinização, 891-832 


Diagrama de energia, 1 
Diagrama de entalpia, 184-185, 
192, 199, 198 
diretrizes para o uso, 185 
ilustrando a lei de Hess, 193 
para a combustão de | mol de 
metano, 192 
para a combustão de 
propano, 198 
Diagrama de nível de energia 
(diagrama de orbitais 
moleculares), 391, 392 
Diagrama de orbitais, 248-230 
configurações eletrônicas e, 
248250 
Diagramas de fase, 488-490, 
575-580 


ilustrando a elevação do 
ponto de ebulição, 578 
ilustrando a redução do ponto 
de congelamento, 580 
Diamagnctismo, 399.400 
Diamante 
entalpia padrão de formação 
para, 196 
estrutura do, 329 
para fins industriais, 329 
ponto de ebulição do, 529 
Pontos de fusão e de ebulição 
do, 410 
sintético, 1021 
Diamina, 536-537 
Diazina, 382 
Diborano, 77, 1026 
Diciclopentadieno, 656 
Diclorobenzeno, 408 
Diclaroetileno, 408 
Diclorometano, 501-502 
Dicromato de potássio, 1107 
Dietienotriamina, 1049 
Diferença de potencial, 906 
Dilvocometano, 406 
Difosfato de adenosina, (ADP). 
$78, 91, 1019 
de baixa energia, 878 
interconversão de ATP 
em 878 
Diração, 234, 237, 259, 262, 
$11.555 
da laz, 237 
de nêutrons, 262 


de raios X, 234,511 
definição, S11 
elétrons, 234 
padrão de, S11 

Difratômetros de raios X, S12 

Difusão, 442-447 
caminho livre médio e. 

445-447 
molecular, 442-447 

Di-Gel, 135r 

Diluição, 149-150 

Diuída, solução, $82 

Dimeros, ligados ao 
hidrogênio, 704 

Dimetilfosfinociano 
(DMPE), 1080 

Dimetil-hidrazina, 1012 

Dinamite, 345 

Dinitrvbenzeno, isômeros de, 
noz 

Diodo pa, 533 

Diodos emissores de kuz 
(LED9, 5,222, 506, SI3.S34, 
9,39 

Dionano, 95 

Dióxido 
de silicio, 992, 995, 1024 
de manganês, 1006 
de itânio, 402 

Dióxido de carbono, 58,422, 
as9,485, 1022 
absorção de, pelo oceano, 528 
calor específico do, 186-187 
como gás de efeito estufa20, 

461, 823-826 
“como solventes de fluidos 
supererticos, 836 
diagrama de fases, 488-491 
em oceano, 760 
entalpia padrão de formação 
para, 196 
ligação do, 994 
modelos moleculares do. 4 
mudanças climáticas e, 203 
mota cimíúa gotas 
na água do mar 827 
na atmosfera, 752, 758, 


422, 813, 820, 887, 100, 1010 


nitrogênio, 666-667, 670 
fotodissociação do, 823 
no smog, 823 
Dioxigênio, 296, 1005 
Dipolo, 329, 3297 
da ligação, 373 
Diretrizes de solubilidade, para 
compostos iônicos, 130-130 


em água, 126, 127-128 
Dissulfeto de carbono, 601, 892. 
Distórbio Ver Entropia. 
Divisão, algarismos 
significativos em, 24 
DNA (cido 
desoniribonseteico, 1121 
fitas amtiparalelas, 1131 
ligações de hidrogênio no, 
n 
replicação do, 1121 
Doadores de prótons, 134 
Dobramenio, 1114 
Doença descompressiva (os 
“bend, ST 


Dopagem, definição, 832 
Dopantes, 291, SM 
Doses, radiação, 978.979. 
Drogas 

aminas, 735 

anticancerípenas, 413 

cisplatina, 413 

hio, 295,296 

quiralidade e, 110 

transplatina, 413 
Ductilidade, 513, 521 
Dupla hélice do DNA. S01 
Dupla hélice, 1121-1122 
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Economia de átomos, 815.837 

Economia do hidrogênio, 356 

Edema, S34 

EDTA (ion 
etilenodiaminotetracetato), 
1050, 1051 

Efeito cinético de isótopo, 997 

Efeito de nivelador, 712 

Eleito do fon comum, 761-763, 
786-787 


solubilidade e, 787.788 
Eleito estufa, 825,826 
dióxido de carbono e, 461, 
6 
metanoe,826 
Efeito fotoelétrico, 227, 228-229 
Eleito quelto, 1051 
Eleito Tyndall, S88 
Efeitos biológicos das radiações, 
975, 978, 982 
doses e, 978-979 
radioterapia, 980 
radônio, 979 
Eficiência biológica relativa 
(RBE) 977 
Eficiência do empacotamento, 
S14, 516.517 
calculando, 516-517 
definição, $16 
Eficiência energética, 
desenvolvimento para, 83$ 
Elusão, 442-447 
ei de Graham de, 444-445 
molecular, 442-447 
Einstein, Albert, 228-230, 238, 
262, 891,97 
Eino internuclear, 383 
Eta-alumínio, 272 
Ela manganês, 306 
Etasilício, 272, 306 
Elastômeros, 893 
Elemento, 8, 1. Ver 
também Elementos e prupos 


26327 


Elemento de terras raras, 
250-251. Ver também 
Lamanídeos. 
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Elementos do bloco p, 
configurações eletrônicas de 
fons dos, 323 

Elementos do bloco s, 
afinidades eletrônicas para. 
256 

Elementos do bloco s, 
configurações eletrônicas de 
Sons dos, 323. 

Elementos do combustivel, 971 

Elementos do grupo IA. Ver 
Metais alcalinos (grupo 1) 

Elementos do grupo 2A. Ver 
Metais alcalino-erronos. 
(grupo 2A). 

Elementos do grupo 4A, 1023- 
1026. Ver também Carbono 
(Ok Silício S). 
Características gerais do, 1023 

Elementos do grupo SA, 1016- 
1019. Ver também Nitrogênio 
CNY: Fósforo (P) 
afinidades eletrônicas dos, 

286287 
características gerais dos, 
1016 

Elementos do grupo 6A 
Calcogênion) 54, 1009-1012. 
Ver também Oxigênio (O). 
características gerais dos, 

1009 


ocorrências e produção dos, 
1009-1010 
propriedades dos, 1987 
propriedades e usos dos, 1010 
tendências de grupo para. 
297298 
Elementos do grupo 7A. Ver 
Halogênios, 53, $4. 
Elementos dos grupo principal 
(representativos), 251 
Elementos metálicos, 56. Ver 
também Metals. 
Elementos não metálicos, $3, $6 
Elementos p, afinidades 
eletrônicas para, 286 
Elementos representativos 
(grupo principal), 252 
Elementos transurânicos, 960 
Eletricidade 
a partir da isso nuclear, 972 
a partir de reações 
nucleares, 948 
Eletrocantiograma, 920-921 
Eletrodots), 902 
eletrólise com eletrodos 
ativos, 928 
padrão de hidrogênio, 905- 
906 


ponto de vista molecular 
dos934 
Eletrólie, Ver Eletroquímica. 
Eletrólito). 126 
concentração de, 148 
eleito do fon comum, 761-762 


fortes e fracos, 127-129.719 
identificação, 136. 
na célula voltaica, 903 
propriedades coligativas de, 
579-580, 583-587 
Eleuólos fores, 127-128, 719 
identificando, 136 
Eletrólitos fracos, 127-129 
identificação, 136 
Eletrometalurgia do alumínio, 
92933 
Eletronegatividade 
comprimentos de ligação e, 
no 


de oxiácidos, 740-741 


comportamento, 
da matéria e, 239-236 
Se átomos polieletrõnicos, 
usam 
espectros de linha e, 230-231 
fótons e, 228229 
modelo de Bohr e, 230 
estados de energia de um 
Momo de hidrogênio. 
m 
limitações do, 239 


estados de oxidação, 894-895 
fem da célula, 904-913 
agentes oxidantes e 
redutores, 911-913 
efeito de concentração 
sobe, 916-922 
potenciais padrão de 
redução (meiacélut), 
905.912 
movimento de elétrons na, 
594925 
voltaica (células galvânicas). 
902.905 
trabalho feito por, 916 


Empacotamento denso, S14.517 
cúbico, SH-SI6 
de esferas de mesmo 
tamanho,51$ 
em metais, S14-316 
hexagonal, 515.516 
Enantiðmeros (isômeros 
 ápticos), 1059-1060, 1110, 
ms 
Eancsômeros de 
2bromopentano, 110 
Energética, da formação da 
ligação iônica, 320.323 
Energia cinética, 170-172 
temperatura e. 626 
Energia de ativação, 624 
catálise e, 636, 640 
determinação da, 627-629 
Energia de biomassa, 204 


Energia de desdobramento do 
campo cristalino, 1064-1065 
orbitais de, 1064-1065 
Energia de dissociação, 814-815 
Energia de emparelhamento 
spin, 1068 
Energia de ionização, 282-286, 
39 
afinidade eletrônica vs, 
286287 

configurações eletrônicas de 
fons, 285-256 

de elementos alelino- 
terrosos, 296-297 

de metais a, de não 
metais 268. 

eleuronegatividade e, 326 

primeira, 282 

segunda, 282 

tendências periódicas na, 
283-285, 284 

variações em sucessivas, 
282283 

Energia de ligação, 813,816 

Energia cólica, 204 

Energia peotérmica, 204 

Energia hidrelétrica, 204 

Energia interna (E), 175-176 


definição, 175 
variçiode, 175, 176-177 
reativa a calore wrabalho, 
men 
Eee ve, 873-880 
constant de equilvioe, 875- 
ao 
començões atadas no padrão 
estabelecido, 872 
de Gibbs e, 872.873 
abordagem do 
equilíio, 871 
energia potencial e, 870 
espontaneidade e, 70 
metabolismo cchilar e878 
padrão de formação, 571-572 
rações redor e, 913.916 
sob condições não padrão, 
visam 
temperatura e, 873475 
variações de energia ivre 
padio e, 372.873 
Energia livre de Gibbs (G), 
sosi 
constante de equilitrio e, 
E 
definição, 869-870 
soci potencial e, 570 
espomanidade , 870 
5b condições não padrão 
DSST 
temperatura e, 873475 
variação de energia livre 
padro, 872.873 


Energia potencial, 170-172, 174 
eletrostática, 170-172 
energia livre e, 869 

Energia reticular, 120-324 
csleulo da, 321-322 
definição de, 320 
magnitudes da, 320.321 
valor da, 320 


Energia, 170-174 
biomassa, 204 
cinética, 170-172 
combustiveis fósseis e, 203, 
w 
conservação de, 853, 857 


de orbitais, 245-246, 400-401 

definição, 170 

descrevendo e calculando as 
variações de, 174 

desdobramento do campo 
cristalino, 1064-1065 

dissociação, BIS 

eletrostática, 170-172 

emparcihamento de spin, 
1067 

estrutura, 320323 
magnitudes da, 320-323 

fontes de, nos EUA, 203 

função trabalho, 228 

geotérmica, 204 

hidrelétrica, 204 

interna, 179-176 

ionização, 282-286, 319 
afinidade eletrônica vs. 

286247 

configurações leróica 


tendências periódicas da 
primeira, 283-285, 284 
variações em jonização 
sucessiva, 282-283 
ligação nuclear, 968.969 
movimento molecular e, 


quant 
quantiação da, 227 
objetos quentes e, 227 
química, 171-172, 174,200 
radiante, 224, Ver também 
Radiação eletromagnética. 
jhança, 173 


traasferindo, 173-174 
nidades de, 172173 
vem, 208 
renovável, 204 

Enferjar Ver Corrosão. 

Ensaio, 1023 

Enaliao N. 179-183 
como função de estado, 179 
decomnã, 196 
de formação, 195200 

moçada com, 
197. 198 
padeto, 196-197 
Para calcular as elias 
de reação, 197.200 
de fusão, 193381 
de vapoizção 193 
definição, 179 
energia livre e, 874 
lação 340 
comprimento da iação e. 
piin 
ip de resserc. 


etalpias de reações e, 341- 
w 
médias, 342, 349, 358 
Entropia, 833, 856 
absoluta, 867 
bioquimica e, 1111 
de ativação. 892 


segunda kei da 
termodinâmica, 857-858 
temperatura e, 66 
terceira ei da 
termodinâmica, 866, 
transferência de calor e 
temperatura relacionada a, 
856-857 
valor absoluto da, 867 
variações na vizinhança, 
367.868 
vidae, 867 
Entropias molares, 867 
de subntâncias selecionadas a 
317K, 866 
padrão, 866 
Enxofre (S), 8, 290,294, 297, 
299, 520, 532, 539, 1009-1010 
elementar, 299, 402 
ocorrências e produção do. 
1009-1010 
didos, axidcidos e oxiânions 
de, 1010-1011 
propriedades e usos do, 297, 
too 
ímbolo de Lewis para, 316 
Enxofre elementar, 299 
Enxofre rômbico, 1010 
Enzimas, 312, 639-642, 1117- 
ms 
eficiência das, 640 
especificidade das, 639.640 
inibição das, 640 
na fixação do nitrogênio, 641 
EPA (Environmental Protection 
Agency - Agência de 
Proteção Ambiental dos 
Estados Unido), 19,979, 
1019 
Epinefrina (adrenalina), 117 
Equação de Arrhenius, 626 
catáise e, 637 
Equação do gás ideal, 429-433, 
442.578 
densidades dos gases e massa 
molar, 432-434 
eis dos gases e, 430.432 
volumes de gás em reações 
químicas, 435-436 
Equação iônica completa, 132 
Equação(ões) iônica), 132-133 
completas, 132 
simplificadas, 132 


Inpice 


de Henderson -Hasseltach, 
66, 167-768, 770 
de Nernst, 916-918 
de Rydberg, 231 
de van der Waals, 449-450 
estados de reagentes e 
produtos, 89 
Henderson-Hasselbach, 766, 
767-168, 770 
iðnicas, 132-133 
moleculares, 132 
nuclear, 949.950 
para reação de neutralização, 
137-138 
sentido de, 670 
termoquímicas, 184 
Equações de axirredução, 
397.903 
termoquímica, 184 
Equações iðnicas 
simplificadas, 132 
escrevendo, 133 
para reações de 
onirredução, 142 
Equações moleculares, 132 
para reações redox, 142 
Equações nucleares, 949.951 
dalancendas, 987 
representando, 954,957 
Equilibrio, 128, 662.705 
ácido-base (Ver Equilibrio 
ácido-base). 
conceito de, 664-666 
concentração calculando, 
680.682 
de explosão, 344 
dinâmico, 486, S64, 661 
em solução aquosa (Ver 
Equilíbrio em meio 
aquosa, 
estático, 662 
energia livre e, 871 
estático 662 
fem da célula e, 917 
heterogênco, 674-676 
bomogêneo, 674 
Princípio de Le Chiteter, 682- 
693,761 
controle de de 
óxido nhirico e, 691 
eleitos catallticos, 690.693 
mudança. 
concentrações do 
reagente ou do produto, 
680.681 
mudanças de volume e 
pressão, 685-686 


tetróxido de dinitrogênio- 


dióxido de nitrogênio, 
665,670 
Equilíbrio ácido-base, 706-759. 
Ver também Equilfbrios em 
meio aquosa. 
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ácidos e banes de Bd 
Lowry, 708713 
ácidos e bases de Lewis, 
HANG 
fons metálicos e, 744 
o conceito de apto! 
doador de pares de 
eléirons, 44:75 
dedos e bases fontes, 719:721 
em soloções-tampão, 
Tom 
ácidos e bases fracos, 721- 
9,070 
ácido polipúico, 
NUTS, 
constante de acidez, 722, 
NENI 
efeito do fon comum sobre 
05,1606 
percentual de ionização 
dos 74 


autoionização da água, 
MNS 
conceito de Arrhenius, 708 
de soluções salinas, 736-739 
efeito combinado do cótion 
e do Anion, 738-739 
tação do ânlon com a 
água, 6 
reação do cdtion com a 
água, 67737 
equilíbrios de solubilidade 
e 786 
escala de pH, 715.719 
medição, 718719 
outras escalas "p", 717718 
estrutura química e, 739:43. 
ácidos binários, 40 
ácidos carbonílicos, 742- 
E 
fatores que afetam a forga 
do ácido, 739 
oniácidos, 740-741 
pares ácido-base conjugados, 
Er 
forças relativas de, 711713 
fons H” em água e, 708-709 
reações de transferência de 
prótons, 709-710 
produto único, 714 
relação entre a constante de 
acidez e a constante de 
basicidade, 733735. 
tipos de, 730-731 
Equilíbrio em meio aquosa, 
760-3509 
constante de produto de 
solubilidade (Kp), 782-786 
efeito do on comum em, 
7607764 
solubilidade e, 746-787 
equilíbrios de solubilidade, 
E 
na análise qualitativa de 
elementos metálicos, 


Espectroscopia de fotoeétroas. 
(PES). 312,314 


Estalactites e stalagmites, 217 
Estanho (Sn), 8, 285, 1023 S1 
afinidade eletrônica do, 286 


oxidação em solução 


reações de combustão, 91 
pesos fórmula, 92-94 
“composição percentual a 
partir de fórmulas, 94 
procedimento de resolução de 
problemas para, 152 
reações limitantes (reagente 
limitante), 107-112 
rendimentos teóricos, 110-111 
solução, 152-156 
titulações, 153-156 
velocidades de reação e, 
10-61] 
Esequiometria de solução, 
182.156 
ttulações, 153-156 
ácido-base, 773-782 
Estereoisômeros, 1057, 
1057.1060 
Ésteres, 883, 1007-1010 
Estimando respostas, 28 
Estimativa aproximado, 28 
Estireno, 115, 116, 838-836 
demanda global pelo, 83$ 
produção do, K35-536 
Estratosfera, 812 
‘ciclo do ozônio na, 817 
ozònio na, 16-16 
Estrela do mar, 788 
Estrela, formação da, 976 
Erôncio (50,296, 308 
Esrôncio-93, 960, 962.961, 966 
configuração eletrônica do, 
252,254 
na água do mar, 828 
propriedades do, 296 
Estrutura) 
atômica. Ver também 
Estrutura eletrônica 
da fluorita, 551 
de cristal, 509.511 
de inha, 1095 


em anel da glicose, 1117 

primária, de proteínas, 
nu, ms 

quaternária, de proteína. 
ms, mi6 

química, comportamento 
ácido-base e, 739:747 

secundária de proteínas, 
nua, 1115 

terciária, de proteinas, 1114- 
ms 


Estrutura atômica, Ver Estrutura 


visão moderna da, 49.51 
números alômicos, 
números de massa, 
isótopos, S1-52 
Estrutura de banda, 522 
de semicondutores com 
estrutura cristalina de 
diamante, 530 
do níquel, 22 
Estrutura química, 4 
ácidos binários, 740 
ácidos carbonlicos, 742-743 
equilíbrios ácido-base e, 
TIWI 
fatores que afetam a força do 
ácido, 739140 
oxiácidos, 40-741 
Estruturas de Lewis, 324- 
alternativas, 334-336 
carga formal, 134-336 
dominantes, 335 
estruturas de ressonância e, 
37 
ilustrando, 332.334 
com ligações múltiplas, 
WIM 
para um fon politômico, 
E 
procedimento adotado para a 
representação de, 33233) 
Estruturas de ressonância, 336- 
398, 384-385 
no benzeno, 398 
no fon nitrato, 337 
no orônio, 96 
Etanal(acetalde(do, 1104, 1106 
Etanamida (acetamida), 1104, 
109 
Etano, 70,71, 1090, 1091 
combustão do, 1095 
conversão do metano em, 156 
emalia padedo de formação. 
196 
formação do, 639 
no gás natural, 209 
Etanoato de metila, 1104 
Etanol (álcool de etilo), 4, 70, 
71, 204-205, 216, 1096, 1105, 
1107, 108 
como biocombustível, 203- 
205, 216-217 
constantes molares de 
elevação do ponto de 
ebulição e de redução do 
ponto de congelamento 
do, 580 
densidade do, 20 


Eteno (etileno, 57,422, 699, 
1090, 1096, 1097, 1104 
bier 
dimetíicoeilenoglicol 498 
dimetflico, 1103 
Etil-metilico, 498 
Éter fico, 215, 1105 
pressão de vapor de, 487 
Éreres, 1106 
Esilamina, 1104, 1109 
Esilbenzeno, 1103 
na produção do estireno, 835. 
Etileno (etena), 57, 422, 629, 
1090, 1096, 1097, 1104 
dupla ligação carbono- 
carbono no, 49 


Etiemodiamina (en). 1051 
Etileoglicol, 4, 102, 498, s03, 
576, $80, 1103 
densidade do, 20 
modelo molecular do, 4 
pressão de vapor do, 487 
Eino (acetileno), 384, 458, 887, 
1023, 1090, 1099, 1104 
Evealipto, 121 


Explosão de supernova, 976 


sensíveis ao choque, 344 


Faraday (F). 914 
Faraday, Michael, $41, $42, 
600,914 
Fase 
condensadas, 468 
de gigante vermelha, 976 
em orbitais atômicos e 
moleculares, 395.397 
Aiquida cristalina colestérica, 
49,492 
líquida cristalina 
nemática, 491 
liquidas cristalinas 
esméticas, 491 
Fator 
de frequência, 626 
de orientação em velocidades 
de reação, 624 
de van't Hoff (D, 380-381, 
386-587, 591 
Fatores de conversão, 27.28 
que envolvem volume, 28-29 
usando dois ou mais, 28 
FDA, Ver Food and Drug 
Administration (FDA). 
FEC (ido extracelular), 919 
Fem da célula, 905-912 
agentes oxidantes e redutores, 
ERA 
efeitos de concentração sobre, 
mm 
equilibrio e, 918 
Potenciais de redução sob 
condições padrão (meia- 
célula), 905-912 
variação de energia livre e, 
914916 
Fem padrão, 906-913 
Fem. Ver Fem da célula 
Fenilalanina, 1412, 1113 
Fenilamina, 109 
Fenilmetanamido, 1109 
Fenol ácido, 722 
Fenol, 105 
propriedades do, 528. 
Fenolftaleina, 153, 153,719, 
780781 
Fermi, Enrico, 971 
Férmio-253, 959 
Ferrieromo, 1054, 1055 
Ferrimagnetismo, 1044 
Ferro (Fe). 8, $13, 517-519 
cator especifico do, 186 
corrosão da, 140, 927-929 
densidade do, 20 
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em mioglobina e 
hemoglobina, 1054 
galvanizado, 92% 
molecular, 911 
oxidação do, 140, 143, 855 
Ferrol) ou fon férrico (Fe™), 
6 


Fereoçt, 1050 
Ferro-58, 959 
Ferro-59,966 
Ferrocromo, $17 
Ferromagnetismo, 1043 
Fertlizames, 666, 667 
fósforo, 1019 
nirogêndo, 1011 
Fibras, 1022 
de carbono, 1021 
FIC (fluído intraceluta, 920- 
m 
Filme dosimétrico, 964 
de bolso, 964 
Filiração, 13 
Filtro de gua LifeStraw, 832 


dona 
reatores que utilizam, 971- 
m 
resíduos de, 973.974 
Fitoplâncon, 788 
Fixação de nitrogênio 641 
Fluídoço, 
biológicos, pH dos, 716 
extracelular (FE), 920:921 
intracelular (FIC), 920921 
supererhico, 485, 488, 490 
Fido (F), 8, 299-300, 1000, 
1001 
apolaridade do, 375 
eleronegatividade do, 326- 
E 
número de oxidação do, 141 
propriedades do, 299-300 
símbolo de Lewis para, 316 
Fiöor-18,966 
Fioorapatita, 1001 
Fivorescência, 44 
Flvoretação, 789,809 
Fluoreto 
de cálcio (Cas), 783,785, 
156 
de escândio, 526 
de ferro), 933 
de magnésio, 526 
de sódio, 526, 789 
estanoso, 789 
na água do mar, 528 
Flvoreto de hidrogênio, 998 
emtalpia padrão de formação 
para, 196 
pontos de fusão e de ebulição 
do, 470 
Fivoreto de lo (LiF) 
pontos de fusão e de ebulição 
do, 470 
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Fivorita, 1001 
Fiorvapotia, 789, B08 
Flvorocarbonos, 602 
Fogos de artifício, 296 
Folha de ouro, 513 
Folhas (beta), 114 
Fonte de combustível 
sustentável, 204 
Food and Drug Administration 
(FDA). 295 
Forças, 50, 170-171, 173 
adesivas, 481 
coesívas, 481 
definição de, 173 


“ipolo-dipolo, 470, 472-473, 
AT 


fon dipolo, 470, 477,477 
moclear, 50 

fraca, S1 

fonte, 51 


Forças de dispersão, 
410-472, 416 
“de London, 471-472, 477 
formação de solução e, 
563-564 


dispersão de London, 471-472 
fon-dipolo, 470 
ligação de hidrogênio, 473- 
Es 
na água, 474, 475.376 
tendências em, 473-474 
raio de van der Waals (raio 
attmico não ligante), 276 
Forças intermoleculares, 


isxograma para a 
determinação das, 477 

forças de van der Waals. 
comparação de, 477 
dipolo-dipolo, 470 
dispersão de London, 471 
ligação de hidrogênio, 

473.477 

geometria molecular, 472 

foo-dipolo, 470 

lei de Raoult e, 578 

ligação covalente vs. 469 

na formação de solução, 
560-561 

pressão, 469-470 


tensão superficial e, 481 
Forgas ooo, 470,477 
formação de solução e, 
seoser 
Forma elementar, tiomo ns, 141 
Forma molecular. Ver 
Geometria molecular. 
Formaldido (metana), 386, 
1006, 1088, 1106 
nos gases de escapamento 
ecl 343 
Formas moleculares, 162364 
Formato de sódio, 108 
Fórmula 57 
composição percentual 
das 100 
empirica, 57:38, 100-104 


reativos de cátions e 
dios de, 128-129 
subscritos em, 86,92 
Fórmulas empíricas, 57.58, 
100-104 
análise de combustão, 104 
ealeulando, 101-102 
fórmula molecular a partir de, 
102.103 
para o composto iônico, 
63-64 
Fóemulas estruturais, S8 
Fórmulas estruturais 
condensadas, 1091, 1093, 


alótropos do, 1017 
branco, 1017 


propriedades de, 1016-1017 


propriedades do, 1016-1017 

símbolo de Lewis para o, 316 

vermelho, 814, 1017 
Fosco 32,966 
Fongênio, 345, 364, 670 
Fotocopiadoras, 1010 
Fotodissociação, 814-819, 842 

definição, 515 

éo C10,519 

SONO, 

So oxigênio, 815, 817 

o ozðnio, 817 
Fotoionização, 814, 816, 842 
Fotoluminescência, $41, $47 
Fronds), 228-229 

de raios X, 229 
Fotorreceptores, 389 
Fotosintese, 168, 179, 204, 2 

220, 1054 


Fraturamento hidráulico, 833. 
Ver também Esquema de 
raturamento hidráulico de 
um poço empregando, 833 
qualidade da água e, 833 

Frisch, Oo, 971 

Frase, 1116 

Fulerenos, 542, 1020 

Puller, R. Buckminster, $42 

Fenção de probabilidade radial 
242,243,275 

Função trabalho, 228 

Função(ões) de estado, 178-179. 
s 


e onda, 238 
energia interna como, 178-179 
entalpia como, 179, 182, 195 

Fondo das Nações Unidas para a 
Infiocia (UNICEF), 1020 

Foracão Wilma de 2005, 455. 

Furchgott, Robert F, 1015 

Fasso 451 
calor (entalpia) de, 481, 482 
algas de, 193 
nuclear, 969, 974-975 


G 
Galactose, 1134 


Galera, 1010 
Gálio (Ga), 273, 288, s01 
configuração eletrônica do, 


kei de Raoult, 578 
Gás natural, 203, 278, 463, 826, 
835, 845, 867. Ver também 

Metano, 
combustão de, 845 
conversão de, 892 
extração e transporte de, 826 
mdecano, fórmula molecular 
do, 551 
valor do combustivel e 
composição de, 203 
Gás nitrogênio, em airbags, 436 
Gases, 7, 420-465 
característica dos, 422-423 
de água, 98, 997.998 
de efeito estufa, 21, 823- 
826. Ver também gases 


em nível molecular, 858-899 
equação de van der Waals, 
449-451 
refrigerantes e 
condicionador de ar, RIS 
equação do pás ideal, 
430.432 
densidade de gás nas 
reações e, 434-435 
leis dos gases e, 430-432 
relação entr a massa molar 
ea densidade dos pases 
6, 432-434 
estado gasoso, 426 
expansão dos, 857, 838-899 
expansão isotérmica dos, 857 
ideais, 429, 560, S78 


leis dos gases dat 
misturas de 422, 436439 
enc 22 
atuo 20, 278, 463, 838, 
S67 Cer tin Mano 
comendo de, 92 
86 a ii 


valor do combustível e 
“composição dos, 203 


nobres, $4, 813, 1000-1001 

afinidades eletrônicas para, 
246247 

pontos de ebulição dos, 471 


sanguíneo, mergulho em 
vas profundas, 871 
separações dos, 446 
sólidos e líquidos comparados 
ao á 
solubilidade dos, 565, 568- 
570,571 
temperatura absoluta dos, 439 
teoria cinéico molecular ds, 
asso 
trabalho pressão volume, 
m 
variação de entropia 
pano ioécmica 
dos,857 
vukânico, 20 
Gases nobres (raros) (grupo BA 
34, 1000-1002 
afinidades eletrônicas 
dos, 286 
pontos de cbuligão do, 41 
tendências de grupo dos, 
301303 
Gases reais, 447-450 
equação de van der Wasis, 
aspas 
Gard, 463 
Gasolina, 363, 578, 1096 
“combustão de, 473 
craqueamenocualico para 
formar, 638 
de destilação direta, 1096 
Poder calorifico e composição 
tda, 203 
eima de, 873 
Cay-Lussac, Joseph Louis, 458 
Geim. Andre, S43 
Gelo. 7474-475 
estruturado, 3 
Fosto do, 177.178, 189, 893. 
E84, 835, 8S6, 74 
Gelo seco, 1022 
Geometria 
adotada pelo carbono. 1088 
angular, 362, 363,367, 372 
368, 370, 375,1081 


ocinédrica, 363-364, 366, 
370, 375, 1050 

piramidal quadrática, 
mMm 


piramidal trigonal, 363-364, 
366,367 
quadrática plana, 370, 371, 
375, 1050, 1053 
tetraédrica, 362, 363, 364, 
365, 366, 366, 368, 372. 
375, 1050, 1085 
trigonal plana, 363-364, 365, 
366, 367, 375, 383, 1088 


Geometria molecular, 360-417 


angular, 363, 64, 367,372 

atração intermolecular e. 472 

bipiramidal irigonal, 363, 
369, 370, 315 

de complexos metálicos, 1050 

de gangorra, 370 

Sefinição, 365 

em forma de T, 363, 370 

envolvendo orbitais d. 
351,3854 

forças de dispersão e, 472 

formas moleculares, 362-368 

ligação covalente e, 376-377 

linear, 363-364, 365, 366, 
367, 370, 95, 378, 379, 
105 

modelo de repulsão de pares 
de elétrons da camada 
de valência (VSEPR) de, 
3653 
elétrons não games e 

ass média 368- 


fundamentos do, 365 
para moléculas com 
camadas de valència 
expandidas, 369371 
para moléculas maiores, 
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teoria da ligação de 
valência e, 376, 377, 382 
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163, OS, 1118, 1119 
Giicilalanina, 1113 
Glicina, 410, 742, 757, 1112, 
ma 
Anion de, 1082 
Glicogênio, 1117, 1118 
Glicose, 76, 98, 1089, 116 
a partir da fotossíntese, 219 
ciclica, 116 
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para, 196 
estrutura da, 1116 


osmose e, SR 
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(MSG), 117 
Glutamina, 1112 
Ghutationa, 1133 
GMS (glutamato monossódico), 
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Gorduras, 1118-1119 
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Propriedades do, S11, S43 
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em baterias, 923 
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estrutura do, 529 
wsos do, 529 
Graham, Thomas, 444 
Grama (9), 17 
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amina, 743 
busit, 1093 
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do grupo 6A (calcogênios) 
eia, 639, 1093 
hidro 


OM, equilíbrio ácido-base e, 
TONI 
propila, 1093 
R, 742, 1112 
tere-butla 1093 
Grupo carbonila, compostos. 
com, 1105 
ácidos carbonflicos e ésteres, 
1106-1108 
aldeídos e cetonas, 1105-1106 
aminas e amidos, 1108-1110 
Grupos alquila, 1093, 1103 
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103-110 
ácidos carbonflicos c ésteres, 
1107-1110 
álcoois, aldeidore 
cetonas 1103-1106, 1106- 
1107 
aminas e amidos, 1109 
Gieres, 1106 
Guanina, 503, 1121, 122 
Guldberg. Cato Maximilian, 
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Maletos de hidrogênio, 301, 
1003-1004 
comprimentos de ligação e 
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“separação de carga em, 331 
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Malogencios 
‘fósforo, 1017 
halogênios, 302, 308 
hidrogênio, 1003-1004 
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como agents oxidantes, 911 
compostos iteialogêio 
1004-1005 
elementares, 3007 
ħalogenetos de hidrogênio, 
1003-1004 
ámero de oxidação dos, 1 
oxicidos e oxiânions 
ds, 1005 
ponto de ebulição, 471 
propriedades dos, 300 
e produção do, 
1001-1003 


Heisenberg, Werner, 238,237 
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Meio (e 8, 53, 1000 
configuração eletrônica 
do, 48 
formação do, 976 
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propriedades do, 300r 
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OS 287 TI, 1082-1083 
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Heraftuorvbenzeno, 504 
Hexao, 1091 
solubilidade do, 366 
iscosiade do. 480 
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Hexatrieno, 338 
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119,26 
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Hidratação, $61, 144 
guns de, 63 
Hidrto de ioral, 357 
Hidratos, 65,924 
Hidrazina 93,103, 1036 
Hidrazobenseno 415 
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519.826 
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e ésteres, 1108 
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so 
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Hipótese (ientaiva de 
explicação, 15 
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Indicadores, dido-hase, 154- 
155,7780 
ttulando com, 774-780 
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ácido, 139 
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padrão de formação para, 
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de metila, 504 
“de potássio, 129-130 
Todo(, 8, 276, 300, 1001, 1002, 
1003 
estado à temperatura 
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propriedades do, 300 
raio atômico de ligação do, 
26 
reação com o metano, 700 
Todo-131,966, 947 
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alumínio, 64 
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‘loreto, 67, 709, 
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ferro) ou ferroso (Fe 64 
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idreto, 292, 297 
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escala de ph, 715717 
Jei de velocidade c, 716 
ma água, 708 
fons hidreta, 67, 292,297,997, 
999-1000 
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combinada, 432 
equação do ps deal e, 429- 
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E 
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volume), 426-427, 429 


Leite de magnésia, 138, 140 
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Leucina, 1112 


levorotatória, 1060 
Lewis, G. N, 316, 323,743 
Liga de cobre níquel, $4 
Ligação de hidrogênio, 473-477 
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ma água, 474-475 
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tendências em, 473-474 


metab ligam, 1047-1048, 


1063 

peseídicas, 113-114 

“ carbono-carbono, 994 

quimica, 317, Ver também 
Ligaçãoções) e formação 
deligação 

sigma (or), 382-383, 384, 
386387 

triplas carbono-carbono, 
1099 


covalents), 
317, 323-326. Ver também 


Lição) e formação de 
tação 


em hidrogênio, 997 
emalpias de ligação e força 
das, 341342 
exceções à regra do teto, 
338340 
forças imermolecuares 
11,460 
polar vs. apolar, 327 
pontos fortes das, 341-346 
sobreposição orbal e. 
328377 
Ligaço(tes) e formação de 
ligação, 16:35. Ver também 
Orais moleculares 
casbono-catbono, 29, 533, 
538, 1021, 1088, 1089, 
toi, 1119 
cartono-hidrogtnio, 1088. 
ovalentes, 316, 324-326 


fónicas, 319-324, 508, 524 
configurações eletrônicas. 
de fons e, 323.324 
energética da formação, 
320.323 
fons de metais de 


wrassiçio3%4 
fons poliatômicos, 332, 
39,340 
metálica, 316, 318, $08, S13- 
S14, 20.524 
modelo de orbital 
molecular para (teoria de 
bandas), 521-524 
modelo do mar de cléiroms 
para, 520-521 
metal-ligamte, 1047-1048, 
1061 
momentos de dipolo, 328-331 
múltiplas, 326 
Angulos de ligação, 
368309 
domínios eletrônicos para, 


polaridade das, 326-332 
regra do octeo, 318-319 
exceções à, 339:341 
sigma (0), 382-383, 384, 385 
símbolos de Lewis, 316-315 


simples, 326 
“comprimento de, 344 
rotações em torno, 1091 

tripas, 326, 384 
comprimento de, 344 
orbitais híbridos e, 384 

Ligações carbono-carbono, 529, 

533, S38, S43, 1021, 1088, 

1089, 1094 

em alcenos, 096 

em polímeros, S33 

rotação em torno de, 1091 


Ligações duplas carbono- 
carbono 


em lipídios, 1119 
rotação em torno da, 1098 
vulcanização da borracha 

eso 

Ligações duplas, 325, 995, 1088 
comprimento da ligação. 

EEN 
no retinal, 389 
rotação em torno, 1098 
Ligações iônica, 9324, 47, 
305, S4 
configurações eletrônicas de 
fons e, 21224 

esergética de formação, 
320323 

fons de metais 
transição, 32 

fons poliatômicos, 332, 334 

gações metálicas, 314, 316, 

20.524, 

modelo do mar de elétrons, 
sos 

modelo do orbital molecular, 
su 

Ligações múlplas, 326 
ângulos de ligação e, 368-369 
dominios de elétrons para, 

3 
etapas de ligação de, 341 
estrutura de Lewis com, 


Ligações pi (7), 383-390, 994 
deslocalizada, 387 
em alcenos, 1098-1099 


, 1101-1102 
em ligações duplas, 383 
em ligações triplas, 383 


entatpias de ligação de, 341 
rotações em torno das, 1091 

Ligações triplas, 325, 1088. 
comprimento das, 44 
orbitais híbridos e, 384 

Ligantes, 1044, 1050-1055 


bidentados, 1050 
campo fraco e campo forte, 
1067 


polidentados (agentes 
quelantes), 1050-1052, 
1076 
Ligas, 36, 517-820, 1040 
compostos intermetálicos, 
sto 
comuns, $17,520 
de aço, 518 
de cobre e níquel, S6 
de ouro, 519 
de substituição, 517-520 
definição de, SIT 
Peterogêncas, 18-319 
intersticiais, 517 
soluções de, 517 
substitucionais, 317-520 
Linhas de Fraunhofer, 268 
Lipidios, 1118-119 
Lipitor, 360, 362 
Liquido de resfriamento, em 


forças atrativas 
Intermoleculares em, 468 
imisefveis, $65 
iônico, 479-480 
miscíveis, 565 
mudanças de fase em, 481- 
E 
nemáticos, 491 
polares, solubilidade de, $65 
pressão de vapor e, 485-488 
propriedades de, 468 
tensão superficial dos, 481 
viscosidade de, 480-481 
volátil, 486 
Liina, 1112 
Lisozima, 600, 640 
Lio (L), 8,33 
TUP (refrigerante) e, 295 
ação bioquímica do, 296 
configuração eletrônica 
do, 248 
descoberta do, 296 
drogas de, 296. 
formação do, 976 
orbitais moleculares para o, 
393,52 
oxidação em solução aquosa 
do, 143 
propriedades da, 292r 
símbolo de Lewis para, 316 
Liro (t), 19 


Luzes de vapor de sódio de, 
227.20 


M 


Maalox, 140 
Macromaléculas, 538 
Madeira balsa, densidade da, 19 
Madeira, poder caloífico e 
composição da, 203 
Magnésio (Mg) 8, 296, 458, 
520, 523, 926 
afinidade eletrônica do. 286 
“com tetracloreto de 
titânio, 938 
“combustão de, 89.90 
como nutriente essencial, 296 
configuração eletrônica 
do, 251 
na água do mar, 828 
oxidação do, 143, 145, 


Maleabilidade, 513,521 
Manganês, 54 
oxidação em solução 
aquosa, 143 
Manômeiro, 425-426 
Mansfield, Peter, 247 


resção de neutralização e. 153 
suberitica, 970 
supereritico, 970 
unidade SI da, 17 

Massas atômicas, S2-54, 272. 
Ver também Estequiometria 

Massa crtica, 969 

Massas moleculares, 72, 93 
ponto de ebulição e, 473 

Matéria 
classificações da, 6-11 

810 
misturas, 7, 8, 10-11 


‘cristais líquidos, 490-493 
tipos de, 490-492 

para a nanotecnologia, 508, 
Sost 
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metais em namoescala, 
Salsa? 
nanotubos de carbono, 
S2583 
semicondutores em 
manoescala, 540.541 
para a ótica 
cristais líquidos, 490-493 
diodos semicondutores 
de emissão de luz, 506, 
53544,5599 
polímeros e plásticos, 506, 
SOB, 539-540 


produzindo polímeros $35- 
sm 
tecelagem, 537 
semicondutores. 
Materia biodegradável, 830 


Mecânica quântica, 222, 236. 
Ver também Mecânica. 
ondulatória, 

Mecanismo, de reações de 
adição, 1100-1101 

Mecanismos de reação, 606, 
629.616 


“com a upa inicial rápida, 
634-636 
de várias etapas, 630-631 
“com a etapa inicial Jenta, 
633-634 
etapa determinante da 
velocidade para, 632-633) 
definição, 629 
reações elementares, 629 
Jeis de velocidade para, 
6632 
Mecanismos em várias etapas, 
630-631 
etapa determinante da 
velocidade, 632-633 
Medicamentos. 
agentes quelantes em, 1052 
fármacos quirais em, 1110 
radioisstopos utilizados em, 
966 


Medida, 14.32 
análise dimensional, 27.31 
conversões que envolvem 

volume, 29:30 
fatores de conversão em, 
E 
incerteza em, 22-27 
algarismos significativos, 
nn 
precisão e exatidão, 22 
princípio da incerteza e, 
235236, 
unidades SI de, 15-18 
comprimento e massa, 
1517 
de volume, 19 
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densidade, 20 
derivadas, 19 
para a velocidade, 19 
temperatura, 17-18 
unidades básicas, 17 
Medidor de pH, 718, 919 


Meitner, Lise, 971 

Membrana celular, lipídios em, 
mo, nar 

Membranas semipermetreis, 
S81:582,920 

Mendeleev, Dmitri, 2724273, 
306 

Menisco, 481 

Mentol, 117 

Mercúrio (Hg. 8, 56,455 
calor especifico do, 186 
menisco, 481 
onidação em solução aquosa. 

do. 143 

tensão superficial do, 481 

Mergulho em águas profundas, 
gases sanguíneos e, S71 

Mesitileno, 102 


da glicose, 
de proteínas, 201 
do óxido nítrico e, 400 
subproduto do, do fon 
peróxido, 1009 
Metabolismo celular, energia 
livree, 878 
Metais 
ativos, 143-144 
cúbico de face centrada, 513- 
314,516 
de Wood, 517 
do bloco. 251, 254 
magnésio, combustão do, 
89.90 
nobres, 142 
Metais alealinos (grupo 1A). $4, 
141, 248, 250, 252, 202-295 
“como agente redutor, 911 
configurações eletrônicas. 
condensadas de, 250 
em hidretos idnicos, 999 
hidróxidos micos de, 721 
múmero de oxidação de, 141 
tendências dos, grupo, 
22295 
Metais aleaino-terrosos (grupo. 
24), 56, 143, 252, 292, 296 
como agente redutor, 911 
em hidretos únicos, 999 
hidróxidas idnicos de, 721 
número de oxidação de, 141 
tendências de grupo para, 


Metais cúbicos de corpo. 
centrado, 513-514, S17 
estruturas de, S14 

Metais de transição, 64-65, 
1040-1063 
cobre (Ver Cobre (Cu 


250, 1041-1044 
cromo, 1063 
estados de oxidação dos, 
1041.1044 
ferro (Ver Ferro (Fe)) 
fontes minerais dos, 1040 
magnetismo, 1044-1045 
posição na tabela periódica, 
1040 
propriedades físicas dos. 
1040-1041 
raios de, 1041 
Metais) 53, 36, S08, S12:520, 
1098-1085, Ver também 
Setidos metálicos. 
análise qualitativa de, 796- 
m 


ativo, 142,297 
bandas de energia em, 523 
compostos únicos e, 62 
condutividade de, S13. 
DEN 
corrosão de, 927.929 
ferro, 921.929 
deficiências de, 1052 
do bloco f.251,254 
em nanoescala 84.542 
em sistemas vivon, 10521085 
empacotamento em, S4 17 
estruturas de, S13-S14 
fons de, 60 
ligas, 517-520 
compostos inermeático, 
simsis 
comuns, 517,520 
desça, 317 
de ouro, 520 
de substituição, 517-519 
definição de S17 
eterogêneas, 517.518 
imersiciio, 517 
loção, S17 
metais alcalinos, 292.295. 
propriedades dos, 292 
reações dos, 295 
tendências de grupo para, 
292295 


oxidação de, 927 
por ácidos e sais, I-12 

propriedades características 
dos, 257 


com água, 292 
com halogênios, 301 
com hidrogênio, 292 
com não metais, 89-90, 290 
com oxigênio, 292,293 
potenciais de redação 
padrão e séries de 
atividade, 93-914 
séries de atividade, 142-144 
tendências de grupo para. 
292296 


predador de, 
Metalurgia 
definição, 1040 
elesrometalurgia do alumínio, 
932933 
Metanal (formaldeído, 386-387, 
1006, 1088, 106 
Dos gases de escapamento 
veicular, 843 
Metano, 57, 70, 71,422, 463, 
1058, 1091. Ver também Gás 
natural. 
calor especifico do, 186 
combustão de, 192, 1090 
como componente do ar seco 
perto do nível do mar, 813 
como pás de efeito estufa, K26 


temperatura e pressão criticas 
00,485 
Metanol (álcool metlico), 70, 
1,196, 216, 697, 887, 1104, 
nos 
combustão do, 106. 
como combustível de carro de 
corrida, 216 
dissolução do, 127 
entalpia padrão deformação 
para, 196 
hidrogênio na produção. 
40,999 
reação com a água, 127 
solubilidade de, $66 
solução de, 127 
Metlamina, 732, 732, 757, 1084 
Metilbenzeno (tolueno), 117, 
576. 578, $97, 600, 836, 1101 
Metiletilectona 
Gbutanona) 1106 
Metil-hidrazina, 190-191, 
1013, 1036 
“combustão da, 190-191 
Metilmercaptana, 278 
Metilpropeno, 1097 


quimicos por via úmida, 796 
Metro (m), 15, 17 
Meyer, Lothar, 272 
Microestados, 862-863 
Microscopia de tunelamento 
com varredura (STM), 4$ 
Microscópio eletrônico, 234, 
263 


Miliampêres-hoca (mAh), 948 
Mililitro, 19 
Milimetro de mercúrio (mmHg). 
EN 
Miivoltímetro, 718 
Millikan, Rober, 46 
Minéris, 1040 
Mioglobina, 1082, 1115 
Mistura homogênea, 10, 1. Ver 
também Solução(ões 
Mistura, 7,8, 10-11 
componentes da, 10 
de gases, 422 
de gases, 560 
equilíbrio em, 664-665 
heterogênea, 10, 11 
homogênea (Ver Solução(ões) 
racêmica, 1060, 1110 
separação de, 13-1 
tendência natural para, 560. 
Modelo 
atômico do pudim de 
ameixas, 48 
chave e fechadura, 640 
de bola e vareta, $9, 383 


decoião, 624 
de níveis do núcleo, 955 
de preenchimento espacial, 
s8-59, 362 
do mar de elétrons para a 
ligação metálica, 520-521 
do orbital molecular para 
metais, 521-524 
nucleado do tomo, 48-49 
Modelo de Bohr, 231 
tados de energia do stomo 
de hidrogênio, 231 
limitações do, 234 
três postulados do, 231 
Modelo de repulsão dos pares 
de elétrons da camada de 
valência (VSEPR), 365.373 
elétrons ão ligantes e 
ligações múltiplas, 368-369 
fundamentos do, 365 
para moléculas com camadas 
de valència expandidas, 
369.371 
para moléculas maiores, 
mm 
teoria de igação de valência 
€, 395-376, 377,381 
Modelo do “pudim de ameixas” 
Colum pudins 
radicaividade 47-48 


número de partículas e, 
99-101 
inereonvertendo molaridade, 
volume e, 149-150 
massa molar, 96.97 
Molalidade, 573-576 
esleulo da, 574-576 
conversão da, 575-576 
massa de solvente e, 574 
temperatura, 574 
Molécula(o) 4, 87.58 
aromáticas, 338 
de composto, 8 
de substância simples, & 
densidade eletrônica em, 324, 
738 
dliatômicas, 57 
heteronucleares, 399-401 
homonucleares, 392-401 
fórmulas químicas e, 57 
graus de liberdade de, 865 
ilustrando, S8 
opticamente ativa, 1060 
orgânicas, 1088-1089 
polar 329, 471472 
porfina, 1133 
propriedades das estados e, 7 
Molecularidade, 629, 630-631 


hipervalentes, 340 
não polares, 373-374 
opicamente ativas, 1060 
orgânicas aromáticas, 338 
orgânicas, estruturas de, 1085 
polares, 329, 373-58, 471-472 


Molibdënio, 261 
Molina, Mario, 818 
Momenio magnético, 1044 
Momento de um objeto, 234 
Momentos de dipolo, 328-332, 
m,m 
de hidrogênio 
alogenetos, 330 
de moléculas distômicas, 328 
definição, 330 
magnitude dos, 328 
Monaftvorofasfato de sódio, 789 
Monofosfato de adenosina, 
(AMP). 1134 
Mondmeros, 533 
Monossacarídeos, 1117-1118 
Monóxido de carbono, 58, 416, 
an, 02 
“como poluente, 820. 823 
entalpia padrão de formação. 
para, 196 
na atmosfera, 813 
no escapamento dos 
automóveis, 639 
reação de óxido de ferro com, 
m 
tonicidade do, 1084 
Monórido de cloro (CIO), 
355,819 
Montanha Yucca, 974-975 
Monte Pinatubo, erupção do, 
518,845 
Moseley, Henry, 273,303 
Motivo, SIL 


Multiplicação, algarismos 

significativos na, 25 
Murad, Ferid, 1015 
Mylanta, 140 


N 


moctilgluconídeo, $95 
Naftaleno, 352, 417, 1101 
Naftalina, 352 

Náilons, $35, 536-537 


símbolo de Lewis para, 316 
elementos do grupo 4A. 1023- 
1026 (Ver também Carbono 
(0): Silko (Si) 
Caracteristicas gerais 
dos, 1023 
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elementos do grupo SA, 
1016-1020 (Ver também 
Nitrogênio (N); Fósforo 
«e 
características gerais dos, 

1016 
elétrons adicionados a. 323 
grupo 6A, 1009-1012 (Ver 


ocorrências e produção da, 
1009-1010 
óxidos, oxiácidos e 
oxiánios de enxofre, 
1010-1012 
propriedades e usos 
do, 1010 
sulcios, 1010 
tendências de grupo para, 
297298 
Erupo TA (halogênio) 
tendências de grupo do, 
299301 
krupo BA (gases nobres), 
1000:1002 
composto, 1000-1002 
tendências de grupo do, 
301303 
krupo oxigênio (64), 
tendências de grupo do, 
297298 
hidrogênio, tendências de 
grupo do, 296297 
tos. 60 
número de oxidação de, 60 
propriedades caracteristicas 
de, 287 
propriedades periódicas de, 
287, 992.906 
reações de, 995-996 
com hidrogênio, 296-297 
com metais, 89:90 
National Aeronautics and Space 
Administration (NASA). 18 


Nebulosa, 976 


diagrama de fases para, SOL 
emissão alômica de, 230 
espectros de linha do, 230 
luz emitida por, 230 
na atmosfera, 813 
propriedades do, 301 
símbolo de Lewis para, 316 

Neopestano 
(E dimetipropano, 472, 
382,1092 

Nernst, Walther, 916 

Netúnio, 959 

Neurotransmissor, óxido nitrico 
como, 1015 

Nèutrons, 47, 48, 49, 948, 950, 
952,999 
massa de, 49 

Newton (N), 423 
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Newton, Isaac, 442 
Niacina, 724,726 
Nicotina, 117 
Níquel (Ni) 
como agente redutor, 914 
sutura de bandas 
lerônicas para, 523 
galvanoplastia com, 928.929 
Tiga com ferro, 517 
reações de 
com ácido clorídrico, 363- 
sea 
como onigênio, 248 
teracatonio, 462 
mn, 1050 
Núrato 
de amônia, 562-363 
de chumbo, 129 
de cuilamônio, 479 
de potássio, 130 
Núreto de boro (BN), 529 
Nro isâmero, 105% 
Nurobenzeno, 1102 
Nirocellose, 1015 
Nirogenae, 641 
Nitrogênio (N), N, 325.326, 344, 
357488, 1011-1015 
compostos de idroênio de. 
toros 
configuração eletrônica do. 
248 
Sistriuição de velocidades 
moleculares para, 39 
energia de dissociação de. 
515.316 
esgoto doméstico e, 831 
tados de oxidação do, 1011 
fixado, 1011 
mergulho em águas 
profundas e, 571 
molecular, 398 
alor especifico do, 186 
estrutura de Lewis do, 325 
fotodinociaşn do, 816 
ligação em, 125-326 
propriedades do. 813 
reações de fooioniração 
do, 816 
temperatura e presto 
catia no, 485 
na atmosfera, 420,422,813 
ido e oniácido do, 1014- 
1015 


produção e usos do, 1011-1013 
propriedades do, 10 
redução do, 641 
relações molares do, 97 
símbolo de Lewis para, 316 

Nitrogênio-13,966 

Nitrogênio-14, 961 


Nitroglicerina, 204-205, 
344, 1015. Ver também 
Trinitroglicerina. 

Nobel, Alfred, 204, 344, 1015 


viscosidade do, 480 
Nós, 297, 241.202 
em ondas, 236, 237 
Novoselov, Konstamin, S43 
n-pentano, 472, 882 
Núcleo (atômico, 48 
modelo de camada de, 955 
Nócleo de gás nobre, 249 
Nócleons, 950 
Nocleossomo, 850 
Nucleotídeos, 1121 
Nuclídeo, 949 
Número 
arredoodamentos, 25 
atômico, 31-52, $4, 273,950 


principal (o). 232, 239, 240, 
DMI, 245, 246, 248, 253- 
254 

principal (n). 232, 239-240, 
246, 248, 253.254 


funções de onda de, 395-397 
interações entre, 2s e 2p, 
397398 


Ortanagem, 1096 

Otano, 70, 71, 213, 216, 480- 
41,887, 1091 
formação de solução e, $62 
viscosidade do, 480-481 

Oteto, 250, 

Cores, 738,756 
ésteres e, 1108 

Olefinas, 1090 

Óko 
bruto (petróleo), 203, 1096 
combustão do, 820 

Óleo combustível, 1096 

Oleoduios, gás, 463 

Óleos de motores, 480 

Oligoelementos, 62 


Ortitas d, 244-245, 380, 383 
em complexos quadráticos 
planos, 1067-1069 
em complexos tetraédricos, 
1069-1074 
em metais de transição, 
1039-1040 


energia de desdobramento do 
campo cristalino c, 
1064-1065 
fases nos, 396 
Orbitais hibridos 
geometria molecular e, 
mam 
que envolvem orbitais d. 
381, 384 
ap TIIN 
ap eap, YIT 
ligações triplas e, 384 
Orbitais moleculares (MO), 
39093 
a partir de funções de onda 
“o orbital atômico, 396 
amiligane, 390.391 
energia e, 402 
fases em, 395-380 
geometria molecular e ordem 
de ligação e, 391392 
a partir de orbitais atômicos 
2p. 03:06 
absorção de luze, 400 
em moléculas diatðmicas do 


pi (m). 394-395 
sigma (o), 391 

Orbitais moleculares pi (r). 
IWS 
em hidrocarbonetos. 

aromáticos, 1101-1102 

Orbitais moleculares sigma (0) 
30 

Ortitais p, 244 
diagramas de nível de 


cnergialconfigurações 
eletricas, 397398 

em fases, 395.397 

funções de probabilidade 
radial de, 275 

tendências periódicas e, 992- 
996 


Ortitais s, 241-244 


diagramas de nivel de 
energintonfigurações. 
eletrônica, 397-86 
fases em, 395397 
Orbital molecular aniligante, 
390.391 
Orbital molecular ligante, 391 
Orbital molecular não ocupado 
de menor energia (LUMO — 
lowest unoccupied molecular 
orbital, 400-401 
Orbital molecular ocupado de 
maior energia (HOMO - 
highest occupied molecular 
orbital), 400-401 
Orçamento do dióxido de 
carbono, 841 
Ordem das ligações, 392 
Ordem geral de reação, 614 
Ordens de reação, 614 
Organização Mundial da 
Saúde, 834 
Ono-diciorobenzeno, 356 
Orto-enantrolina, 1051, 1073 


celulares dos glóbulos 
vermelhos, S83 
definição, 541 
em sistemas vivos, 382-387 
exemplos biológicos de, S84 
reversa, 831-832 
Ouriços do mar, 788 
Ouro (Au), $4, 56,843 
cor do, 520 
densidade do, 20 
descoberta do, 272 
em nanoescala, $41:342 
estados de oxidação do, 948 
ligas de, 520 
oxidação em solução aquosa, 
w 
propriedades do, 517-518 
vermelho ou rosa, 520 
Ouro dos tolos (pirita), 1010 
Ouroiti), 1050 
Oxi compostos de fósforo, 1017- 
1020 
Oxiacetileno, 1099 
Oniácidos, 740.741, 1005 
de enxofre, 1010-1011 
de halopêncos, 1005 
de nitrogênio, 1014-1015 
Oxidnioas, 64, 66, 1005 
como agente oxidante, 911 
comuns, 64 
de enxofre, 1010-1011 
Balogêneos, 1005 
Oxidação, 139-140 
da glicose, 878 
de álcoois, 1106 
do cálcio, 140, 144 
do cobre, 139, 144-145 
do ferro, 139, 144, 854 
do metano, 887 
dos metais, 142-141 


Oito, 1007-1007 
ácidos, 1007 
anforéricos, 792-793 
anfóteros, 792.793. 
básicos, 1007-1007 
bórico, 1027 
de alumínio, 932 
de bário, 1007 
de boro, 1026 
de carbono, 1021-1022 
de cromo, 1008. 
de deunéro, 752, 996 
de encare, 1010-1011 
“de estrôncio, 308, 311, 857 
de etileno, 602 
e ferro, 928, 1007 


“e metais de transição, 639 
de nitrogênio, 1014-1015 
de rênio, 556 

Óxido de cálcio (cal ou cat 
viva, 822, 1022 
entalpia padão de formação 

para, 196 

Óxido nitro, 422 1014 
como gás de efeito estufa, 21 
decomponção do, 634 
na atmosfera, 813 

Óxidots) africa, 702, 1014 
diagrama de niveis de energia 


temperaturas, 653 
Önidos metálicos, 288-290 
basicidade de. 289 


ma atmosfera, 422,813 
mo sangue, 772 
mómero de oxidação do, 141 
“idos de, 1007-1007 
paramagnetismo da, 199-400 
peridos, 1007-1008. 
preenchimento do orbital 

2p, 284 


vos, 184 


símbolo de Lewis para, 316 
solubilidade do, 575 
superónidon, 1007-1009 
usos do, 1006 
Oxigênio molecular, 818 
Onihemoghobina, 1052, 
1053, 1082 


Oximioglobina 1053 
Ozônio, S8, 197, 212, 297-299, 
415, 1006-1007, 1107 
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monitoramento por satélite 
de 818 

na atmosfera, M 
318, 1007 


16- 


no Hemisfério Sul, 24 de 

setembro de 2006, 818 
no smog, 823 
odor de, 299 

A 


Mudanças Climáticas, 21 

Paládio(I1), 1046 

Papel eletrônico (e-paper), 492 

Par de elétrons ligante, 364, 368 

Par de fons, $86-587 
e propriedades coligativas, S86 

Par não ligante, 365, 368-369 

Parafinas, 1096 

Paralelepípedos, $10 

Paramagnetimo, 399-400, 
1044, 1063 

Paraxileno, 836 

Pares conjugados ácido-base, 
10, 733-734, 735 

Pares de bases 
complementares,1122 

Pares isolados, 365,730 

Partes por bilhão (ppb). 571 

Partes por mil (ppm). 571, 
sis sta 

Partículas carregadas, 
acelerando, 958.959 

Partículas subatômicas, 48 

Pascal (Pa), 424, 866n 

Pascal, Blaise, 424 

Pauli, Wolfgang. 246 

Pauling, Linus, 326 

PEAD (polietileno de ala 
densidade), 537,538 

PEBD (polietileno de baixa 
densidade, 537,538 

Pedras nosrins, 782 

Pentacloreto de fósforo, 697 

Pentanluoreto de fósforo, 340 

Pentafluoreto de iodo, 463 

Pentano, 1091, 1092 

Pentanol., 566 

Penteno, isômeros de, 
1098-1099 

Pentôxido de nitrogênio, 
658, 1013 
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Perclorto, 1005 
Períodos, 85.56 
Perlita, $17,518 
Peroxidase, 1009 
Peróxido de hidrogênio, 57, 299, 
1009, 108 
decomposição do, 639 
fórmula estrutural, 58 
reação com bromo, 637 
Perónidos, 299, 1007-1009 
Perspectiva 
atômica, 2.4 
molecular, 4-5 
PES (espectroscopia 
fotoeletrônica), 312, 314 


densidade vs, 20 
molecular (Ver Pesos 

moleculares) 

Pesos fórmula (ver massa 
molecular), 92:94 
composição percentual a 

partir de, 94 
massa molar e, 96:97 

PET (politereftalato de etileno), 
536,537,836 

PET Qomografia por emissão de 
pósitrons), 966 


Equilíbrio ácido-base; 
Equilíbrio em meio aquosa 
caleulando a partir da 
constante de acidez, 723- 
n6 
caleulando a partir de um 
ácido poliprático, 729-730 
cabeulando, envolvendo fon 
“comuna, 761-762 
cslculo da constante de 
acidez, 723724 
curva de titulação, 773 
de ácido forte, 720 
de base forte, 720-721 
de substâncias comuns, 718 
determinando, usando células 
de concentração, 921-922 
do tampão, 766-769 
efeitos do sal na água do mar, 
736:739,788, 
medindo, 718-719 
solubilidade e, 788-789 
usando a equação quadrática 
para calcular, 727-730 
Pilha 
alcalina, 923 
de células a combustível, 926 
Pipeta. 18 
Pireno, OL 
Pirex, 1026 


Piridina, 731, 1078 

Pirimidinas, 1131 

Pirita (ouro dos tolos), 1010 

Pirita de ferro (ouro dos olos). 
509. 1010 

Planck, Mas, 227-228, 230, 231 

Piano nodal, 395, 396 

Plantas celulósicas, bioetanol 
de,204 

Práticos, 334-535 
elastðmero, 834.535. 
eletrônicos, 539-540 
plástico termoestável, S34- 

ss 


policarbonato, 36 
reciclagem, 837 
termoplásticos, 534-535 
tipos de 534-535 
Pão, 42 
Platina, 659 
eniação em vç qu, 
Piatina(, 1050 
Piutônio (Pu), 252, 960 
Piutônio-239,969, 973-974 
Poços quânticos, 41 
pon. mms 
Poiaridade 
acidez para ácidos binários. 
E 
ligação, 326-332 
molecular (ligação), 373-375 
reações de transferência de 
prótons, 709-710 
solubilidade e, 765-367 
Polaridade da ligação, 326-332, 
MNS 
eleronegatividade e, 327:328 
Polarizailidade, 471-472 
Poli leo vinilico). 372 
Poliacetileno, 342-544 


Polinscleotidco, 1121 


Politereftalato de etileno (PET). 
536, 537,436 
Politerafivoretíleno (Teflon). 
836, 1003 
Poliuretano, 536, 848 
Polônio (Po), 47, 297, 1009 
Poltaio-218,979 
Polocates. 
ambientais, 829 
atmosféricos, 820 
CFCs, 622, 818, 826 
diónido de enxofre, K20 
pases, 812,820 
hidrocarbonetos não. 
queimados como, 623 
hidrocarbonetos, 820, 823 


de gases nobres, 471 
de halogênios, 471 
forças intermoleculares e, 470 
normal, 487, 854 
So benzeno, 574 
do etanol, 857 
do tetracloreto de carbono 
liquido, 875 
peso molecular c, 472 
pressão de vapor e, 487 
Pontos da rede cristalina, $09 
padrão de repetição e, S11 
vetores de rede e, 509 
Pontos de fuso, 487,488 
de benzeno, tolueno, e fenol, 
sos 
de compostos intermetálicos, 
s9 


de metais, 522, 524, 529 
“de metal de Wood, 517 
de polímeros, S08, 538 
“e solda de encanador, 317 
de sólidos de rede 
covalente, $29 
de sólidos moleculares, 
508, 528 
de sólidos, 508, 528, 529 
forças intermoleculares e, 470 
normais, 488 
Pontos quânticos, 121, 540.541 
População, crescimento global 
da, 204 
Porcentagem de massa, 5715572 
Porfirinas, 1052 
Psion, 952 
Potássio (K), 8, $4, 222, 250 
configuração eletrônica 


Potencia de semicélula, 905- 
a 

Potenciais padrão de redução 
mes célula 906-91 

Potencial ds célula (E 905- 
a 
fora das condições padrão, 

917922 

Potencial de oxidação, 947 

Potencial padrão de célula, 906 

pb (ares por tio 371 

pomares por milhão, 571, 
513.814 

Prascodimio (P, 252 

Prata (Ap). 8, $4, 57.323 
como ageme redutor 914 
Soon da, 139-140 


em nanoescala, S42 critica, 484-485 
esterlina, 558 definição. 423 
ligas de, 517,517, 920 Siastólica, 426 
oxidação da, 141-145 equilíbrios e, 684-686 
reação com cobre, 144-145 forças intermoleculares e, 
relações molares da, 97 469-470 
Prata esterlina, 517, 558 gasosa, 423-426 
Prática, a importância da, 31 osmótica, 576, 581-582, 
Precipitação, 129-133 mesas 
de compostos inicos, 782 padrão, 866m 
diretrizes de solubilidade parcial, 436-495 
para, 130-131 frações molares e, 438-439 
de tons, 793-796 principio de Le Chtielier 
equações lônicas, 131-132 683 
reações de troca (metátese), processos expontâncos e, 854 
130-131 sanguínea, 426 
seletiva, 794-796" solubilidade c, 568-370 
seletiva de fons, 794-796 vapor, 485-488 
variações de temperatura 
na, 433 
Pressão atmosférica, 179, 180, 
196, 212, 423-426 
padrão, 424 
Pressão de vapor, 485-436 
cálculo da, 576-378 
definição, 576 
explicação do nível molecular 
da, 486 
ponto de ebulição e, 487 
redução, 576.578 
volatilidade, temperatura e, 
486-487 
Pressão osmótiea, 76, 81.582, 


"hipo", 65, 66,68 
“iso, 1092 


“mega”, 16 
peer calculando, 583 


Pressões parciais, 436-438 
definição, 436 
frações molares e, 438-439 
variações de pressão e 
volume e, 686 


Prevenção de acidentes, química 
inerentemente mais segura 
para, 805 

Priestley. Joseph, 1005 

Primeira energia de ionização. 


Pré-polurização de RMN, 247 
Pressão, 179, 183, 423-426 
atmosférica, 180, 183, 196, 
212, 423.426 
comportamento do gás ideal 
vs. comportamento do gás 
teal e, 447.449 
constantes de equilíbrio em 
termos de, 668-669 


Princípio de exclusão de Pauli, 
627 
Principio de Le Chttelier, 682- 
693.761 
controle da emissão de óxido. 
nitrico c, 69-692 
efeitos cataliticos, 690-693 
variação na concentração. 
de reagentes ou pročuo, 
680.681 
variações de temperatura, 
687.690 
variações de volume e 
pressão, 681-63 
Probabilidade, entropia e, 859 
Processo 
da cal sodada, 844 
de Claws, 121 
de Oswald, 1014 
triplo alfa, 976 
endotérmicos, 177, 183%, S61- 
563, 687, 635 
isotérmico, 855 
Hall-Hérouh, 932-933 
Irreveríve, 835-857 


definição, A52 

energia livre e, 869-871, 872 

expansão de um pás em 
Sireção no vácuo como, 
as 


formação de solução e, S60- 
561,562 


de, 184-185, 192-195, 196, 
198-199 
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“variação na concentração de, 
683-684 
Programa Americano de 
Pesquisa em Mudanças 
Climáticas Globais, 21 
Projeto de usina nuclear, 973 
Projeto do reator refrigerado a 
E63 
Projeto Manhattan, 971 
Prolina, 1112 
Propano, 70, 71, 422, 460, 485, 
1090, 1091 
combustão do, 92, 198- 
200,872 
diagrama de entalpia para a 
combustão do, 19% 
em gás natural, 203 
entalpia padrão deformação 
para, 196 
esqueleto carbono-carbono 
de, 1088 
estadas do, 470 
propriedades do, 473 
rotação em torno de Ligações 
simples de carbono~ 
carbono do, 1091 
temperatura e pressão criticas 
do 485 
Propanol, $66, 886 
Propanona (acetona), 61, 1104, 
1106, 1106 
Propeno propileno), 6, 410, 
1096, 1097 
Propileno, 6, 410, 1097 
Propino, 373 
Propionato de metila, 1108 
Propionato de sódio, 108 
Propofol, 21 


constantes, Ji das (lei de 
Proust), 10,42 
definidas, ei das (lei da 


orgânicas, 1088-1089 
eletroltica, de solução 
aquosa, 126 


intensivas, 11 
quantitativas, 14 
químicas, 11,42 
Propriedades coligativas de 
soluções, 576-589 
de soluções de eletróitos, 
585-586 
determinação da massa molar 
a partir das, 584-585 
elevação do pomo de 
ebulição, 578-579 
osmose, SHI-SB4 
redução de pressão de vapor, 
576-578 
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redução do ponto de 
“congelamento, 579-581 


energia de ionização, 282-286 
configurações eletrônicas. 
de fons e, 285-286 
tendências periódicas na 


rupo do oxigênio (grupo 
6A). 297-299 
hidrogênio, 296-297 
metais, 289-290 
metaloides, 291 
não metais, 290:291 
raios atômicos, 278-279 
tendências periódicas dos, 
2829 
ralos únicos, 279-281 
tendências de grupo para 
metais ativos, 292-297 
metais alcalinos (grupo 
14) 292296 
metais alealino-terrosos 
(grupo 2A), 296 
tendências de grupo para não 
metais, 296-302 
variação em sucessivas, 
28228 
Proteção catódica, 928 
Proteínas), 201, 539, 553, 
mnie 
aminoácidos, 1111-1113 
cadeia lateral dos, 114 
comportamento anfótero 
dos, 142-743 
como enzimas, 639 
composição e valor do 
combustível das, 201 
definição, IL 
e polipeptideos, 113-1114 
estrutura das, 1114-1116 
estrutura de DNA e síntese 
de 1121-1122 
fibrosa, 1115 
Elabolare, 1052, 1115 
rupo de carbono em, 62 
metabolismo das, 201 
Pró 996 
Protocolo de Montreal sobre 
Substâncias que Destroem a 
Camada de Orônio, 819 
Prétonis), 48, 49, 50, 950, 951 
massa do, 30 
razão entre nêutrons e 
prótons, 954-955 


Q 


Qualidade da água, 130-134 
atividades humanas e, 830- 


su 

Sessalinização, 831432 

faturamento hidráulico e, 
ss 

oxigénio dissolvido e. 830- 
E 


Quantum. 228 
Quartzo, S09, 529, 54, 1025, 
w% 


Queima avançada, 976 
Querosene, 1096 
Quilograma (kg), 15, 17 
Quilojoutes (J) 172 
Quilowatt-hora (kW) 915 
Química 
definição, 2 
descritiva 992 
estudo da. 2-6 
raaões para, 5-6 
indóstria química e, 6 
perspectiva atômica e 
molecular da, 2-6 
Quimica biológica. Ver 
Bioquímica. 
Química de coordenação, 1040 
Química nuclear, 948-991 
decaimento radioativo, 


aromáticos, 1090, 1101 
de cadeia linear, 1091 
de cadeia ramificada. 1091 
saturados (aleanos). 71-72, 
1090, 1091-1095 
guiralidade em, 1108 


em Química orgânica, 1110 
mos sistemas vivos, 11-1112 


Quociente de reação (Q). 678- 
N.I 


Radiação beta, 47-48, 951,975, 
m 
Radiação de corpo negro, 227 
Radiação de fundo, 97% 
Radiação do micro-ondas, 
225,269 
Radiação eletromagnética, 224, 
Ver também Energia radiante. 
comprimento de onda e 
frequência da, 225 
luz visível, 225 
unidades de comprimento de 
“onda comuns para, 226 
Radiação gama (0), 46-47, 952, 
915.977 
terapèutica, 9KO 
Radiação ionizante, 975 
Radiação monocromática, 230 
Radiação não ionizante, 975 
Radiação policromática, 230 
Radiação, 191 
alfa (a), 47-48, 949, 9S1, 952, 
95,976,977 
beta (8), 47-48, 9S1, 975,977 
de fundo, 978 
Se micro-ondas, 225, 269 
efeitos biológicos da, 973, 975 
dosagem c, 977-978 


terapêutica, 906, 980 
pama (9 47-48,982,975, 
77,980 


Radicais livres, 977 
Radical hidroxila, 846, 977,988 
Rádio (Ra) 47 
configuração eletrônica do, 
22 


Rádio 226, 951, 986 
Radioatividade, 47-48, 950-954 
detecção de, 964-965 
Radioisótopos, 949, 980 
Readiomarcadores, 965-966 
aplicações médicas dos, 966 
Radionuclídeos, 949 
Radônio (Rn), 252, 300, 601. 
979.1000 
propriedades do, 300 
radioatividade do, 300 
Radônio-222,979 
Raio atômico, 276 


comprimentos deligaçãoe, de descarbonilação, 857 clero, 136 
m.m de deslocamento, 142 fase gasosa, 709 
ligação covalente), 276 de despoponiooamemo 96 reaget de eiçãoe 
não games (van der Waals). sis, 136-138 
26 de Fredet-cnts, 103 Reações de adição 
previsão dos tamanhos de metátese, 131-132 em alcenos e alcinos, 1099- 
relativos de, 278-279 de roca de ligas, 1084 100 
tendências periódicas do. de alcanas, 1095 mecanismo de, 1100-1101 
27278280 de ordem zero, 621 cs di comeco 37; 
Raio atômico ligante (raio de onidação, 92 sa 
covalente), 276 deprimente 14.67. com oonigtnio 95 
Raio covalente (raio atômico equações Þalanceadas para, 92 
ligante), 276 de segunda ordem, 619- eugenio como reagente em 
Raio metálico, 307 Da RE Epil 
Raio. er Raiostômico: Ro Ge wanaenda dedos, Reações de pearalização, 
3 com formação de pés 139 
escrevendo equações 
químicas para, 137-138 
usando relações de massa 
em. 153 


inoeletrônica, 281 em cadeia, 969 
revendo tamanhos relativos cm fase gasosa, 710 
de raios micose, 279 codorémicas, 178, 182. 189 
tendências periódicas do. 'entalpias de, 184-186, 
mam E 
Raios x, 225,229 entre um seido e que 
Razão entre nbutron e próton, so3.564 
984986 envolvendo não metas, 
RBE (eficiência biológica mm 
pra espontaneidade das (Ver 
RDX Processos espontâneos). 


enotérmicas, 178, 182. 


(ietotcimeienotriniramina. — mS 


as7 


Resçoçe 12,86 ape spas > 
dba TIM (er po 
be ipi o Pd Cn 10 
dare, nismos de reação) 
com formação de pá 130 Atendo de 
elit 36 Deieeidado 5.403 
Candes de nuno Tetida de S4503 
sais, 136-138 nucleares (Ver Química 
água, 124 nuclear, 
anaeróbia, 204 Es A 
bimolecular, 629 = Taan 
calor das, 184-186 quimioluminescente. 623 
noniação 100, 107 Ped (Ver Resções de 
click, 838 onirredução (redor 
de combinação 9091 Beena 
ambustio, 6,92 s 
com vita 995 termo 1, 24 
equstes balanceadas dermeecaac 629 
de termos 74 
condenação, 19,06 troca do ligame, 4083 
com oe, 1107 vaimlecuars.629 
clique 838 variações demos em. 
date, 21615, E 
Seos velocidades de (Ver 
de ação Velocidades de reçõe, 
'denkcenoseakinos, NO1 volumes de gás em. 35.436 
mecanimode OL Rengões deidobane, 3313 
de Baeyer- Vigor 144 Tir também Eqiios 
de condenação. 1019.1106 eido ome. 


de decomposição, 89-91 com formação de gás, 138 


Reações de oxirredução (redau), 
139-145, 896.903 
balanceando, 897.903 
corrosão, 921.928 

do ferro, 927.924 
de nitrogênio, 641 
definição, 139 
Sesproporcionamento, 
944, 1015 
Seterminando a ocorrência. 
de 145 
em baterias, 922 
em células votacas, 903-906 
células de concentração, 
919.922 
fem em, 906-913 
em solução básica, 901-903 
energia livre e, 916-916 


oxidação de metais por ácidos 
e sais, 142-141 
séries de atividade e, 141-145 
Reações de primeira ordem, 614, 
617-619, 622 
meia-vida de, 621-623 
Reações elementares, 629 
eis de velocidade para. 
61462 
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reações de neutralização e 
sai, 136-138 
reações ácidos, base e, 
133.139 
molaidade Ver concentração 
em quantidade de matéria, 
569, 573-574, 575 
oxiredução 139-146 
definição, 139 
equações liquidas iðnicas 
e equações moleculares 
cias 
mms de onidação 
(estados de oxidação 
1-2 
oxidação de metais por 
ácidos e sais, 14-13 
séries de atividade, 
13.146 
precipitação, 129-133 
equações únicas, 132-133 
ações de toca 
Cmeátee, 131 
regras de solubilidade para 
“compostos iônico 130-131 
Reações não espontânas, KTK 
Reações nucleares. Ver 
Química nuclear 
Reações químicas. Ver 
Reação(õe) 
Reações redox, 896.903 
Ver também Reações de 
nirredução (redon). 
Reações termoleculares, 629 
Reações termonvclare, 
oas 


Reações unimoleculares, 629 
Reagentes, 86 
calculando a quantidade do, 


imitantes, 107-112 
mais verdes, A 
rendimentos teóricos, 110-111 
variação de emalpia e estado 
dos, 184-185, 192-195, 196, 
198-199 

variação na concentração dos, 
683-684 

Reagentes em excesso 
(reagentes), 108 

Reagentes limitantes 
(reagentes), 108-112 
rendimentos teóricos, 110-111 

Reatividade, padrões de, 89.92 
reações de combinação e de 

decomposição, 89-91 
reações de combustão, 92 
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Reator 
de ata temperatura 
refrigerado a gás, 973 
Reator refrigerado a gás. 972 
regenerador rápido, 974 
de água leve, 972 
mucicares, 972-973 
Reator de água 
fervente, 973 
pesada, 972 
pressurizada, 973 
Recifes de coral, 760 
Rede cristalina cúbica, S11 
de corpo centrado, S11, S14 


retangular, 509-510 
Rede cristalina tetragonal, 855 
de corpo centrado 555 
de face centrada, 555. 
trinca, 510 
Rede cúbica 
de face centrada, SH, S13, 
ss 
primitiva, S11, 514, 525 
Rede monoclnica, S10 
Rede oblíqua, $09.510 
Rede oriorròmbica, S10 
Rede primitiva, S10 
Rede romboédrica, $10 
Redução do ponto de fusão, 
SISS 


Regra) 
“de Hund, 248-250 
de Slater, 276, 305-306, 309, 
m 
de Troton, 90 
Regra do octeto, 316-319 
eceções 358341 
Reinitzer, Frederick, 490 
Reno macroscápico. 5 
Reino submirosópico, 5 
Relação 
prsso-volume, 526-327 
quamidade-volume, 428-429 
Relativistic Heavy lon Collider 
RHIC. 939 
Fem (equivalente roentgen por 
der vio). A 
Remsen, Ira, 12 


Rendimento 
percentual, 110-111 
rea, OIN 
teórico, 110-111 
Representações de superficies 
Himites, 242, 243, 244, 245 
Repulsão elétron-eláron, 274, 
29,284,287 
Resfriamento, 482-486 
equilíbrios e, 686 
super-resfriamento, 486-484 
Residuos 
nucleares, 974-974 
que requerem oxigénio, 831 


Revolução Industria, 825 

RHIC (Relativistic Heavy Ion 
Collider), 959 

Ribonuelesse A, 1139 

Ribose, 1121 

RMN (ressonância magnética 
nuclear) 47 

rms, 439-441, 442, 443.444 

RNA (cido ribonucleico}, 1119 

Roda de cores, 1062 

Rodopsina, 389-390 

Rola, 139 

Roosevek, Franklin D., 972 

Roth, Bruce, 360 

Rotulagem nutricional, 201, 216 

Rótulos de alimentos, 201 

Rowland, F. Sherwood, 

Royal Institution of Great 
Britain's Faraday Museum, 
s 

Rubidio (Rb). 250 

Rubidio, 293 
propriedades do, 292 
reação com o oxigênio, 293 

Rubígio-87, 975 

Rutherford, Ernest, 47-49, 273, 
957 


Ruth, 51,852 


s 


Sabão, 708, 1089, 1 
Sabor, 706, 708 
Sacarina, 754 
Sacarose, 1147-1148 


stor de van't Hoff para, 580 
propriedades da, 528 


reações de neutralização e, 
136137 
relação solubilidade pH 
em. 789 
Salinidade da água do mar, 828 
Salir, 101 
o Chile, 1012 
Sangue 
como solução tampão, 
764,77 
“complexos de fons metálicos. 
no, 1082 
escala de pH do, 716 
Suponificação, 1108 
Schrödinger, Erwin, 236, 
23827 


Selênio (Se, 1009-1010 
configuração eletrônica 
do,254 
propriedades de, 297 
-Semelhante dissolve 
semelhante”, $67, 592 
Semicuodutores, 291 312, 506. 
sos 
compostos, 312, 530-532 
de silício, 29, 12 
diodos emissores de luz, 506, 
539-534, 553 
do tipon, 533.535 


Sotipo p, 533535 
opagem de, 533-533 
elementares, 530-532 
elétricos, 291 
em nanoescala, 540.541 
estrutura de banda, 530 
exemplos de, 530 
identificando tipos de, 533 
silicio em, 1023 
tipon, 533-534 
tipo p, Ses 

Silício elementar, 291 

Semicondutores elétricos, 291 

Semimetais, $42 

Semirreação, 897.698, 926 

Semirreaeção com 
permanganata, 898 

Separação, de lons, 793-796 

Sequência de proteina, 1131 

Série 
Se atividades, 143-145, 914 
de desintegração nuclear, 955. 
de Lyman, 263 
espeetroquímica, 1065 
isocletrônicas de fons, 280- 


Serina, 1112, 1M3 
Seringas, 18-19 
Serotonina, 121 
serpentina de amianto, 1025 
Seven Up. 296 
Sh 340 
SHE (eletrodo padrão de 
hidrogênio), 906-907 
Siderita, 1023 
Sideróforo, 1054-1055 
Sílica, reação com ácido 
fuorídrico, 1004 
Silicatos, 1024-1026 
de sódio, 117 
Siliceto de manganês, 1036 
Silicio "move noves", 533 
Silicio (Si), 4, 282, 291, 520, 
530, 533-533, S48, 552, 1023 
dopagem do, 539-593 
elementar, 2917 
ocorrência e preparação do, 
1023-1024 
pares de elétrons não ligamos. 
10,520 
propriedades eletrônicas 
do. S0 
semicondutor, 291 
símbolo de Lewis para, 316 
superficie, 45 
Silicones, 1026 
Simbolo) 


“de elétrons por pontos de 
Lewis, Ver Símbolos de 
Lewis 

de Lewis, 316317 
de reciclagem, $37 
químicos, 8 
sigma (0), 199 
Sincrotron, 957 
Sindrome maníaco- 
depressiva, 296 
SiOz, 1025, 1026 
Sistema) 
aberto, 173 
fechado, 179,834 
isolado, 173 
métrico, 4 
tampão de ácido 
carbônico, 788 
tampão de ácido carbônico 
bicarbonato, 772 
biológicos, compostos de 
fósforo, 1018. Ver também 
Bioquímica; Sistemas 
Sistemas vivos. Ver também 
Bioquímica, 
ferro em, 1054-1055 
metais e quelatos em, 
1052-1055 
quiralidade em, 1112-113 
radiação em, 975-982 

Site “Ozone Hole Water, 818 

Shio ativo, 616 

Stater, John, 276 

Smalley, Richard, $42 

Smog, 699, 822-823 

definição, 822 

fotoquímico, 639, 822.823 

ingredientes principais do, 
ns 

redação ou eliminação do, 
ss 


Sobreposição orbital, 375:377 
Sociedade humana, entropia 
e367 
Sociedades dos Engenheiros 
Automotivos dos Estados 
Unidos (SAE), 480 
Soda cáustica 
titulação de ácido acético 
com, 776-778 
titulação de ácido cloridrico 
com, 773-775, 776 
Sódio (Na). 8, 54, 509, 514, 
520,550 
carga nuclear efetiva do, 274 
configuração eletrőnica 
condensada do, 274 
configuração eletrônica. 
do, 248 
estrutura cúbica do, 525 


Sol, como fonte de energia, 948 
Solda do canalizador, $17 
Soldagem, 1006 
Soldas, encanador, $17 
Sólido, 7 
amorfos, 509 
classificações dos, 506-508 
comparação molecular enre 
liquidos e, 468-470 
concentração dos, 674 
cristalinos, 469, 497, 508.509 
de rede, 567 
covalente, 308, 514, 529.533 
Siamagnético, 1044 
em água, 560-362, 570 
estruturas dos, S08-S12 
células unitárias, $09.511 


iônico, $08, 524-528 
estruturas dos, 524-528 
fórmula empírica e 

densidade do, $27.525 
moleculares, 508, 28 
propriedades dos. $25 
polimérico, 534-535 
propriedades dos, 468, $12- 
S14, 517, 524, 528, S37-540 
rede covalente, 508, 529-533 
Sólidos amorfos, 509 
cristalino e, 508-509 
exemplos de, 509 

Sólidos cristalinos, 469, 497. 

s09 


células unitárias e, 09 
e sólidos amorfos, 508-509 
entropia dos, 867 
estrutura de, $09, 522 
exemplos de, 509 

Slidos ilicos, 508, 524-528 
estruturas dos, 524-527 
Eóemala empirica e densidade 

de, 521-528 
na água, 562, 865 
propriedades dos, 508, 524 

Sólidos metálicos, S08, 512-520. 
Ver também Metais). 
empacotamento em, S14-517 
estruturas de, S13-S14 
liga, 517.520 

Sólidos moleculares, 508, 528 


propriedades dos, 528 
Solubilidade, 130, 563-564 

caráter anfóteme, 792-793 

“constante do produto de 
solubilidade e, 782-786 

constante do produto de 
solubilidade vs., 783-786 

de substâncias orgânica, 
1089 

efeito do fon comum e, 
786-787 

efeitos da temperatura 
sobre, STO 

efeitos de pressão na, 568.570 

fatores que afetam, $65.571 


ácidas, 738,739 


Soluções neutras, 714, 738 
dei 738, 739 
aos (Ver Soluçotões) 

aosan. 
basicas, 738,739 
balanceamento de 
equações para reações 
em, 901-903 
cotides, 587.502 
idoíico e hidrofóbico. 
E 
movimento coloidal em 
liquidos, 590-392 
remoção de particulas 
coloidais 39 
tipos de, S87 
concertação de, 146-152, 
STS 
converso de unidades de, 
5953% 
e elesróiino, 147 
dihigão, 149-152 
em fração molar, 573-574, 
ss, 
em partes por bilhão (pp). 
SAS 
em partes por milhão. 
(ppm), 571-573 
em porcetagem de massa, 
SST 
em quamidade de matéria, 
146-147, 569.573- 
pre 
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interconverendo 
concentração em 
quantidade de matéria, 
mois e volume, 148-149 
imalidade, 735576 
concentrada 71 871582 
"definição, 10, 126 
estoque, 149 
Formação de, 558, 560 
energética de, 561-562 
espomaneidade, emropis e. 
56 61 
forças imermolecutares e, 
Sao 61 
reações quimicas e, $62- 
E 
hiperbnicas 582 
Mipotðnicas, 382 
denis, 578.578. 
insaturadas, S64 
isbn, S82 
euras, 714,738 
padão 153 
preparando por diluição, 
130.152 
processo, 58-363 
propriedades cohipativas, 
SSe 
de poluções de eletro, 
46387 
determinação da masa 
molar através de, S34- 
E 
elevação do ponto de 
ebulição, SE-S8O 
osmose, bi sba 
redução da pressão de 
vapor 576-578 
redução do pot de fuso, 
E 
saturada, $63.564, 782 
solubilidade 363-564 
solda, 517, S8 
supersaturadam S64 
tampão 
dedos e baser fortes em 
To 
calculando ophi do 
tampão, 7667 
capacidade tamponane e 
qi 169 
composição e ação de. 
T6L706 
sangue como, 764,772 
Solçtoções aquosa 124-167. 
55%. Ver também Equios 
ido-base 
compostos bicos em água, 
127.128 
de tons de metais de 
tração, 1042 
deiição, 124 
clerlie de, 929 
propriedades cletroliicas de, 
126127 
reduçãodo porto de 
congelamento em 80-58 
strio de atividades de metais 
em, 143-145 
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Soluções básica, 738, 739 
Balanceamento de equações. 
para reações em, 901-902 
Soluções salinas 
condutividade, 126, 127 
eleito combinado cáioo- 
inion, 736-739 
propriedades ácido-base de, 
DETI 
reação do Anion com a água, 
76 
reação do eátion com a água, 
DENE 
Soluções tampão, 764-772 
adição de ácidos ou bases 
fortes aos, 770.771 
cálculo do phl de um tampão, 
166-769 
Capacidade tamponante e 
faixa de pH, 769 
“composição e ação das, 
765766 


sangue como, 764, 772 
Soltos, 126, 558 
concentração em quantidade 
“de matéria para calcular 
gramas de, MO 
inicos, 62, 367 
não polares, 367 
polares, $67 
sólidos, 563, 570 
titulação para determinar a 
quantidade de, 154 
Solvatação, 127, 561 
Solventets), 126, 558 
“água como. 760 
cetonas como, 1106 
elorofluorearbono, 836 
convencional, 6 
de Puido supererhico, 836 
éteres como, 1106 
não polares, 362, $66, $67 
polares, 565, 567 
puros, $78-581, $87 
solvente volátil, 576, 576-577 
supererhicos 836. 
Spin do elétron, 246-247 
evidência experimental para, 
268 
representação pictórica 
do 246 
Sp nuclear, ressonância 
magnética nuclear e, 247 


Subsalicilato de bismuto, 301 
Subserto 


Sulfatos, 1011 
cobrell), 10,928 
de magnésio, 562-363, 587 
de sódio, dissociação do, 127 
ferroso, 844 
na água do mar, 528 
Sulfeto), 292, 299, 1010 
de arêaio(ti, 460 
de dimeila, 1010 
Se ferro. 1010 
de hidrogênio 119, 139, 422, 
657, 1010 


Superóxidos, 1007 
de potássio, 293, 314, 1007 

Super resfriamento, 486-484 

Surtactantes, 1089 

Système International d'Unités. 
Ver Unidades SI. 

Seita, Leo, 972 


g 


Tabela periódica, $, $4-57 
cargas iônica, 61 
configurações eletrônicas e, 

252-409 


desenvolvimento da, 
mm 
elementos metálicos ou 
metais, 55, 57 
elementos não metálicos ou 
não metais, $5, S7 
grupos na, 55,54 
metaloides, 57 
períodos da 55-56 
Takko, 1024 
Tolo (T). configuração. 
eletrônica do, 252, 254 
Talio-207, 966 
Tavsonita, 81 
Tecnécio (Te), 272 
Tecnécio-101, 966, 989 
Teflon (politetraflvoretileno), 
556, 836, 1003 
Telas de cristais liquidos 
(LCD), 492 
Telareto de cádmio, 58,555 


ise, 48,449 

corporal, 168, 191-492 

clica, 384-485 

Curie, 1045, 1079 

da igoa do mar, mudança 
climática e 828-829, 846 

da atmosera, 812 

“a superficie da Terra. 818, 
as 


de Curie, 1045, 1079 
de Néel, 1045 
determinando o efeito sobre a 


solubilidade e, 564, 570 
Unidades SI para, 15, 17-18 
variações, pressão e, 433 
velocidades de reação, 606, 
623-629 
energia de ativação, 624- 
625, 627.609 
equação de Arrhenius para. 
626 


fator de orientação nas, 624 
modelo de colisão das, 624 
velocidades moleculares, 
439-441 
volume e, 428 
Temperatura corporal, 191-192 
regulação da, 191-192 
Tempo 
de residência atmosférica, 622 
unidade SI de, 15 
velocidades de reação e, 607. 
610, 617-623 
Tendências periódicas, 992-996 
das primeiras energias de 
ionização, 283.285 
dos raios atômicos, 278-279 
dos raios iônico, 279-281 
Tensão superficial, 481 
Tentativa de explicação 
(hipótese), 15 
Teor calórico, 202 
Teoria atômica da matéria, 
a245 
Teoria cinético- molecular, 


41-442 
Teoria da ligação de valência, 
ISIN 
modelo VSEPR e, 375-376, 


Teoria de Werner, 1045:1047 
Teoria do campo cristalino, 
1063-1073 
configurações eletrônicas em 
complexos octaćdricos, 
1067-1064 
cores e, 1063, 1071 
para complexos tetraédricos 
e quadrado planares, 1069- 
1073 


“Teoria do orbital molecular, 390 
em compostos de 
coordenação, 1070 
Teoria quàntica, 222, 228, 
238230 
Teoria, definição, 15 
Terapia de radiação, 966, 980 
Terceira Jei da 
termodinâmica, $64 
Termodinâmica, 170, 850-893 
definição, 852 
energia livre de Gibbs, 
30572 
constante de equilíbrio e, 
375-89 
energias livres padrão de 
formação, 871-872 
espontaneidade c, 869 


relação entre constante de 
equilibrio, K'e variação 
na, 576-872 
sob condições não padrão, 
575-576 
temperatura e, 872-875 
energia livre e temperatura, 
87875 
entropia, 856-857 
absoluta, 867 
de expansão, 857 
e sociedade humana, 867 
em reações, K67-869 
equação de Boltzmann, 
N60-861 
expansão de um pás em 
nível molecular, 858-859 
fazendo previsões. 
qualitativas sobre 
variação na, 862-864 
molecular da, 
858-864 
microestados e, 860-861 
movimentos moleculares e 
energia, Hol-s62 
mudanças de fas e 
variação na, 857-857 
prevendo a entropia 
relativa, H68 
probabilidade e, 899 
reação ente calor e, 
856-857 
temperatura, 867 
transferência de calore 
temperatura relacionada 
2, 836-857 
variações em reações 
químicas, 867-869 
variações na vizinhança, 
to 


primeira le da, 174-179 
calor e trabalho. 
relacionados a variações 
de energia interna, 
né 
energia interna, 178-176 
expressão algébrica da, 176 
funções de estado, 178-179 
processos endotérmicos e 
esotéricos, 177-178 
processos espontâneos, 
852.856 
buscando um critério de 
espontaneidade, 854 
identificando, 854.854 


Termoestávis, Ver Plásticos 
termoestáveis. 

Teremoplásticos, 534 

Termoquímia, 168-220 
calorimetra, 186-192 


e. 6 
tei de Hess, 192-195 
primeira ei da 

termodinâmica, 174-179 

calor e trabalho 
relacionados 4 variações 
de energia internas, 
16m 

energia interna 175-1776 

expressão algébrica da. 176 

funções do estado, 178-179 

processos endotérmicos e 
exotémicos, 177-178 

Termontera, 809 

Tera, 461 
gua da, 27400 

água doce e lençóis 
fressicos, 28-630 

gva salgada. 828 

atividades humanas e. 
sosu 

‘ciclo global da água, 827 

atmosfera da, 810-518 

composição da, 810-313 

ou na euiratostera, 
516-518 

reações fotoqumicas na, 
$13.816 


THF Gietaidrofurano), 1106 
THM (iri-halometanos), 833- 
ess, 84 
Thomson, 1.1,45,47,48 
Thomson, William (Lord 
Kelvin), 428 
Timina, S03, 1121, 1122 
Tiocianato de amônio, 178 
Tirosina, 112 
Tiroxina, 1003 
Titanic, erguendo o, 945 
Titânio (lua), 439 
Titulaçãoçõe) 125, 153-156 
ácido-hase, 773-782 
e ácidas polipróicos, 
781782 
fones, 773-776 
fracas, 776-79 
indicadores, 779:781 
ponto de equivalência de, 
15 
Trtulações ácido-base, 773-782 
com um indicador seido- 
base, 779.701 
de ácidos poliprótico, 781- 
m 


fone, TTS 
fraco, 176.71. 

TNT Qurinitrotolveno), 344-345, 
1015 

Tokamak, 975 

Tolueno (metilbenzeno 117, 
S28, 576, 578, 597, 599.836, 
noi 

Tomografia por emissão de 
Pósitrons (PET), 966 

Tócio243,975 

Técio245,949 

Tornasol, 137,718 

Tor, 424 

Torricelli, Evangelista, 424-425 


mecânico, 179-182, 183 

transferindo energia e, 173- 
m 

variação de energia interna e, 
176-177, 179, 183 
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Tranformações, 12:13. Ver 
também Mudançals) de 
estado 2. 

trans-2,3-dicloro-2-buteno, 1099 

trans2-buteno, 1097 

Transferência de elétrons, 
311.319 

Transferrina, 1054-1055 

Transformações fisicas, 12-13 


Transição de transferència 
de carga do ligante para o 
metal (TCLM - ligand- 
tovmetal charge transfer, 
1070, 1082 
de transferência de carga 
do metal para o ligante 
(TELM), 107) 
de transferência de carga 
1071 
TELM, 1071, 1082 
Tramumutações nucleares, 
957960 
Transplatina, 414 
Transtorno afetivo bipolar 
(sindrome maníaco. 


Treonina, 1112 
Triazina, 356 
Trieoreto de fósforo, 1017 
Triestesrin, 201 
Trifluoreto de bora, 339 
Trifosfato de adenosina, (ATP). 
538, 891, 1019 
e ata energia, K78 
inerconversão de ADP 
em, 878 
Trisalogenetos de fósforo, 16 
Trisialometanos (THM), 833- 
834, 844 
Trimetilamina, 1109 
Trinitroglicerina, 204-207, Ver 
também Nilroglicerina. 
Trinitrotolueno (TNT), 
344-345, 1015 
Tridvido de dinlropênio, 1013 
Tripolifosíto de sódio, 
1019, 1052 
Triptofano, 112 
Trio, 75,997 
Troca iônica parao 
amolecimento da água, 842 
Tropopausa, 812 
Troposfera, 812 
Tubo de raios catódicos, 48, 46 
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uU 


Uhlenbeck, George, 235 
uma (unidade de massa 
atômica, 50, 52 
UNICEF, 1020 
Unidade 
básicas, 15 
de fórmula, 93 
interconvertendo massa 
e99 
de massa atômica (uma), 
50,52 
Dobson, 817 
térmicas britânicas (btu), 
210220 
Unidades SI, 15-18 
comprimento e massa, 15, 17 
de densidade, 20 
de temperatura, 15, 17-18 
de volume, 18 
derivadas, 18 
para velocidade, 18. 
unidades básicas, 15 
Universo, entropia do, 838, 867 
Uracila, 1121 
Urânio (U), 252, 269 
isótopos de, 269, 446, 949 
Urânio-244, 969-970 
Urånio-246, 446, 949, 969-972 
Urânio-248, 949, 955, 960, 962, 
967. 973-1006 
abundância de, 975 
taxa de decaimento, 960 
Urtain, G., 269 
Urease, 655 
Ureia, 201, 637, 1086 


v 


Vagadume, $ 
Valência primária, 1045 
“Valência secundária, 1045 
Valina, 112 
Valores do combustível, 
200.208 
vam der Waals, Johannes, 
447,010 
Vanádio, 817 
Vanilina, 121 
Vapor dágua 
cimae, 825 
conversão endotérmica de 
água líquida em, 191 
entalpia padrão de 
formação do, 196 
Vapor, 7 
Vapores, a22 
Vaporizaşão 
alor de, 486 
Entalpias de, 195 
Varetas, 389 
Variação de energia livre 
fere UG 


Variação de energia livre 
padrão, 870-871, 871-8572 
Variação de entalpia 
formação da solução. 
S61-563 
lei de Hess e, 102-105 
Variação de enalpia padrão. 19% 


feme, 914-916 
Variações de energia 
em reações nucleares, 
961.909 
formação da solução e, 
S623563 


que acompanham 
de fase, 481-482 
Varitveis 
cálculos que envolvem 
mtas 430 
Veleulos flex, 216 
Velocidade 
da luz, 224 
velocidade média quadrática. 
vs. velocidade média, 
aaar 
instantânea de reação. 609- 
610 
média quadrática (rms), 439- 
SAI, 442, 443.444 
média, 440 
secular, distribuições da, 
439.440 
de difusão da troposfera para 
a estratosfera, 819 


Velocidades de reação, 606-611 
extlise e, 607, 636-642 


métodos espectroscópicos 
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Apêndice 
Operações matemáticas 


A.1 Notação exponencial 


Os números usados em química são em geral extremamente grandes ou muito pequenos. Tais números são 
convenientemente expressos na forma 


Nao" 


onde N é um número entre 1 e 10 e n é o expoente. Vejamos alguns exemplos dessa notação exponencial, que é tam- 
bém chamada notação científica: 


1.200.000 é 1,2 10º. (lê-se: “um vírgula dois vezes dez elevado a sei 
0,000604 é 6,04 x 10* (lê-se: “seis vírgula zero quatro vezes dez elevado a menos quatro”) 


Um expoente positivo, como no primeiro exemplo, nos diz quantas vezes o número deve ser multiplicado por 
10: 


12x 10'=1,2x10x10x10x10x10x10 (seis vezes) 
= 1.200.000 


É também conveniente pensar no expoente positivo como o número de casas decimais que a vírgula deve ser 
movida para a esquerda para obter um número maior do que 1 e menor do que 10:(movemosa vírgula três casas de- 
cimais para a esquerda e chegamos a 3.450 = 345» 10). 

Da mesma maneira, um expoente negativo pode nos dizer quantas vezes devemos dividir um número por 10: 


6,04 


hirig eM 
10x 10x10x10 


=0,000604 (quatro vezes) 


Podemos pensar no expoente negativo como o número de casas decimais que a vírgula deve ser movida para a 
direita para obter um número maior do que 1 e menor do que 10: (movemos a vírgula três casas decimais para a di- 
reita e chegamos a 0,0048 = 4,8 x 10° ). 

No sistema de notação exponencial, a cada deslocamento da vírgula para a direita o expoente diminui em 1: 


4,8x10º=48x10* 


Similarmente, a cada deslocamento da vírgula para a esquerda o expoente aumenta em 1: 


48x 10° = 0,48 10º 


Muitas calculadoras científicas têm a tecla EXP ou EE, que é usada para digitar os números em notação expo- 
nencial. Por exemplo para digitar o 5,8 x 10°, fazemos: 


5 s [EF] (ou [EE) [3 


Em algumas calculadoras, o visor mostrará 5,8, a seguir um espaço e depois 03, que é o expoente. Em outras 
calculadoras, um pequeno 10 é mostrado com um expoente 3. 


Apêndice A Operações matemáticas 


Para digitar um expoente negativo, use a tecla +/-. Por exemplo, para digitar o número 86x 10”, a sequência 
de teclas é 


sA [exe] KAS: 


Quando digitar um número em notação exponencial, não tecle no 10 se a sua calculadora tiver as teclas EXP ou EE. 


Ao trabalhar com expoentes, é importante lembrar-se de que 10" = 1. As seguintes regras são úteis para trans- 
portar os expoentes por meio de cálculos: 


1. Adição e Subtração Para somar ou subtrair números expressos em notação exponencial, as potências de 10 
devem ser as mesmas, 
(622x10) + (32110) 
525 x 10º (3 algarismos significativos) 
5,25% 10" 
(5,77 x 10°) = (6,25 x 10°) — (0,577 x 10°) 
=5,67x 10° (3 algarismos significativos) 


(5.22% 10°) + (3,21 x 10°) 


(625x10 


Quando você usar uma calculadora para somar ou subtrair, não precisa se preocupar se os números não 
têm os mesmos expoentes, a calculadora automaticamente se encarrega desse problema. 


2. Multiplicação e Divisão Quando os números expressos em notação exponencial são multiplicados, os ex- 
poentes são adicionados; quando os números expressos em notação exponencial são divididos, o expoente do 
denominador é subtraído do expoente do numerador. 

(5,4 10°)(2,1 x 10°) =(5,424)x10"* 
=11x10* 


=11x10º 
(1,2x10º)(32210º) =(1,2/(322)x 10º =3,9x10º 


x10% =0,49x 10° =4,9x 10° 


Z «107-1 = 0,67x 10º =6,7x10* 


3. Potências e Raízes Quando os números expressos em notação exponencial são elevados a uma potência, 
os expoentes são multiplicados pela potência. Quando a raiz de números expressos em notação exponen- 
cial é extraída, os expoentes são divididos pela raiz. 


(L2x10º7 =(1,2} x10*° 


=1,7x10" 
42510 = 475x10% 
=1,3x10° 


As calculadoras científicas geralmente têm as teclas +? e F para elevar um número ao quadrado e obter a 
raiz quadrada de um número, respectivamente. Para elevar um número a potências maiores ou para obter 
raízes maiores, muitas calculadoras têm as teclas y` e /y (ou INV y’). Por exemplo, para realizar a operação 
4/7510 em uma calculadora, teclariamos7,5*10º,apertariamosa tecla /7 (ou as teclas INV e y’), tecla- 


ríamos [7,3 e =. O resultado é 9,1 x 10°. 


EXERCÍCIO RESOLVIDO 1 
Efetue com à calculadora cientifica, quando possível, as operações: 
(a) Escreva o número 0,0054 em notação exponencial 

©) (50:10) + (47510) 

(6) (5,98 102,77 x10°) 


(AZ AITE 


Química: a ciência central 


Solução (a) Uma vez que andamos três casas decimais para a direita para converter 0,0054 em 5.4, o expoente é-3: 
SAIO? 


As calculadoras científicas geralmente são capazes de converter números para notação exponencial usando uma ou 
duas teclas. Consulte o manual de instruções de sua calculadora para ver como essa operação é realizada. 


(b) Para adicionar esses números à mão, devemos convertê-los em um mesmo expoente 
(5,0 x 10°) + (0,47 x107) 0 + 0,47) 107 =5,5 x 107 

(observe que o resultado tem apenas dois algarismos significativos). Para realizar essa operação em uma calculadora, 

teclamos o primeiro número, apertamos a tecla +, em seguida teclamos o segundo número e apertamos a teca = 


(e) Realizando essa operação à mão, temos. 
(598 x 2,77) KO" = 16,6 x10 =1,66 210 
Em uma calculadora cientifica, teclamos 598 x10”, pressionamosa tecla, teclamos 2,77x10*e apertamosa tecla =. 


(A) Para realizar essa operação em uma calculadora, teclamos o número, apertamos a tecla 4/7 (ou as teclas INV e y’), 
teclamos 4 e apertamos a tecla =. O resultado é 1,15 x10°. 

PRATIQUE 

Faça as seguintes operações: (a) Escreva 67.000 em notação exponencial mostrando dois algarismos significativos; 
(6) (8378107) — (4.97 x 10°); (© (1,84 x 10°)/ (745 x 10); (A) (6,67 x 10°)! 

Respostas: (a) 6,7 x10"; (b) 3,328 x 10°; (0) 2,47 x 10"; (d) 297 x 10%. 


A.2 Logaritmos 


Logaritmos comuns 


O logaritmo comum, ou na base 10 (abreviado como log) de qualquer número, éa potência à qual o 10 deve ser 
elevado para igualar o número. Por exemplo, o logaritmo comum de 1.000 (escrito log 1.000) é3, porque 10 elevado 
à terceira potência é 1.000. 


10! = 1.000, conseqüentemente, log 1.000 =3 


Vejamos estes exemplos: 


logg10=5 
log 1 = 0 (lembre-se de que 10" = 1) 


log 10° 


Nesses exemplos, o logaritmo comum pode ser obtido por inspeção. Entretanto, não é possível obter o logarit- 
mo de um número como 31,25 por inspeção. O logaritmo de 31,25 é o número x que satisfaz à seguinte relação: 


A maioria das calculadoras eletrônicas tem a tecla LOG, que pode ser usada para obter logaritmos. Por exem- 
plo, podemos obter o valor de log 31,25 teclando 31,25 e pressionando a tecla LOG. Teremos o seguinte resultado: 


log 31,25=1,4949 
Observe que 31,25 é maior do que 10 (10) e menor do que 100 (10°). O valor para o log 31,25 está entre log 10 e 
log 100, isto é, entre 1 e2. 


Algarismos significativos e logaritmos comuns 

Para o logaritmo comum de uma grandeza medida, o número de dígitos após a vírgula é igual ao número de 
algarismos significativos no número original. Por exemplo, se 23,5 é uma grandeza medida (três algarismos signi- 
ficativos), então log 23,5 = 1,371 (três algarismos significativos depois da vírgula). 


Apêndice A Operações matemáticas 


Antilogaritmos 

O processo de determinação do número que corresponde a um logaritmo é conhecido como obtenção de um 
antilogaritmo. É o processo inverso ao de obtenção de um logaritmo. Por exemplo, vimos anteriormente que log 
23,5= 1,371. Isso significa que o antilogaritmo de 1,371 é 23,5. 


log 23,5= 1371 
antilog 1,371 = 23,5 


Para obter o antilog de um número, elevamos 10 a uma potência igual àquele número: 


antilog 1371=10" = 23,5 


Muitas calculadoras têm a tecla 10", que permite obter antilogs diretamente. Em outras, é necessário pressionar 
a tecla INV (para inverso) seguida da tecla LOG. 
Logaritmos naturais 


Os logaritmos baseados no número e são chamados logaritmos naturais, ou na base e (abreviados como In). O 
lognatural de um número éa potência à qual e (que tem o valor de 2,71828...) deve ser elevado para igualar esse nú- 
mero. Por exemplo, o log natural de 10 é igual a 2,303, 


E = 10, consegientemente In 10 = 2,303 


A sua calculadora provavelmente tem a tecla LN, que permite obter os logaritmos naturais. Por exemplo, para 
obter o log natural de 46,8, você tecla 46,8 e pressiona a tecla LN. 


In 46,8 = 3,846 


O antilog natural de um número é e elevado a uma potência igual àquele número. Se a sua calculadora pode 
calcular logs naturais, ela também é capaz de calcular antilogs naturais. Em algumas calculadoras, existe a tecla e”, 
que permite calcular antilogs naturais diretamente; em outras, é necessário pressionar a tecla INV seguida da tecla 
LN. Por exemplo, o antilog natural de 1,679 é determinado por: 


antilog natural 1,679 =e'” = 536 
Podemos representar a relação entre os logaritmos comum e natural e assim: 
lna=2303 log a 
Observe que o fator que relaciona os dois — 2,303 — é o log natural de 10, que calculamos anteriormente. 


Operações matemáticas usando logaritmos 


Como os logaritmos são expoentes, as operações matemáticas que envolvem logaritmos seguem as regras para 
o uso de expoentes. Por exemplo, o produto de =" e 2" (onde z é qualquer número) é dado por: 


De forma semelhente, o logaritmo (comum ou natural) de um produto é igual à soma dos logs dos números in- 
dividuais: 


log ab = log a + log b Inab=Ina+nb 
Para o log de um quociente, 
log (a/b) = log a — log b In (ab) = Ina- Inb 


Aplicando as propriedades dos expoentes, podemos também derivar as regras para o logaritmo de um núme- 
ro elevado a certa potência: 


loga! =n loga Ina =nIna 
loga” = (1/n) loga Ina" = (1/n) Ina 


Química: a ciência central 


Problemas que envolvem pH 

Um dos usos mais freqüentes de logaritmos comuns em química geral é na resolução de problemas que 
envolvem pH. O pH é definido como -log [H"], onde [H"] é a concentração do ion hidrogênio de uma solução (Se- 
ção 16.4). O seguinte exercício resolvido ilustra essa aplicação. 


EXERCÍCIO RESOLVIDO 2 
(a) Qual é o pH de uma solução cuja concentração de ion hidrogênio é 0,015 mol/L? 
(b) Se o pH de uma solução for 3,80, qual é a sua concentração de fon hidrogênio? 


Solução (a) Foi dado o valor de [H'] Pressionamos a tecla LOG da calculadora para calcular o valor de log [H"].O pH 
é obtido invertendo-se o sinal do valor obtido. (Tenha a certeza de trocar o sinal depois de calcular o logaritmo). 


1,82 (2 algarismos significativos) 
(187=182 
(b) Para obter a concentração de fon hidrogênio quando é dado o pH, devemos calcular o antilog de -pH 
pH=-log [H]=3,80 
log [H']=-380 


[H'] =antilog (3,80) = 10™ = L6 x10" mol/L 


PRATIQUE 
Resolva as seguintes operações: (a) log (2,5 x 10°) (b) In 32,7 (e) antilog -3,47 (d) é 
Respostas: (a) - 4,60 (b) 3487 (€) 3,4 x 10° (0) 1,5 10° (d) 1,5x10° 


A.3 Equações quadráticas 


Uma equação algébrica da forma ax + bx + c = 0 é chamada equação do segundo grau ou quadrática. As duas solu- 
ções de uma equação desse tipo são determinadas pela fórmula quadrática: 


EXERCÍCIO RESOLVIDO 3 
Encontre os valores de x que satisfazem a equação 2º + 4r 


Solução Para resolver a equação dada para x, devemos primeiro colocá-la na forma a? + bx +c = 0: 
tarz 28 4+421=0 
“Aplicando a fórmula quadrática, onde. 


As duas soluções da equação são 


Geralmente, em problemas de química, a solução negativa não tem significado físico; consideramos apenas o valor 
positivo. 
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A.4 Gráficos 


Normalmente, a maneira mais clara de representar a inter-relação entre duas variáveis é colocá-las sob a forma 
de gráfico. Em geral, a variável que está sendo mudada experimentalmente, chamada variável independente, é mos- 
trada ao longo do eixo horizontal (eixo x). A variável que responde à mudança na variável independente, chamada 
variável dependente, é, portanto, mostrada ao longo do eixo vertical (eixo y). Por exemplo, considere um experimen- 
to no qual variamos a temperatura de um gás confinado e medimos a sua pressão. A variável independente é a 
temperatura e a variável dependente é a pressão. 


1 


to 


Os dados mostrados na Tabela 1 podem ser obtidos por meio desse experimento. Esses dados estão mostrados 


graficamente na Figura L 
A relação entrea temperatura e a pressão é linear. A equação para qualquer gráfico de linha reta tem a forma: 


onde m é a inclinação da reta e b é o ponto de interseção com o eixo y. No caso da Figura 1, podemos dizer que a re- 
lação entre a temperatura e a pressão adquire a forma: 


P=mT+b 


onde P é a pressão em atm e T é a temperatura em °C. A inclinação é 4,10 = 10* atm /'C e a interseção — o ponto 
onde a reta corta o eixo y — é 0,112 atm. Consegiientemente, a equação para a reta é: 


(ano 104 mrs o1z atm 


0140 


ouso |— 
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É 


Interseção + 
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Apêndice 


Propriedades da água 


Densidade: 


Calor de fusão: 


Calor de vaporização: 


Constante do produto iônico, K, 


Calor específico: 


0,99987 g/mL a 0°C 
1,00000 g/mL a 4°C 
0,99707 g/mL a 25 

0,95838 g/mL a 100°C 


6,008 kJ/mol a 0°C 


44,94 kJ /mola 0°C 
44,02 kJ/mol a 25°C 
40,67 kJ/mol a 100°C 


114x10 a 0°C 
101x10" a 25°C 
547x10" a 50°C 


Gelo (-3 °C) : 2,092] g` K° 


Água a 145°C: 4,184] g` K° 
Vapor (100 *C) : 1,841 J g° K° 


P P P 
FE E 1565] 5670 

5 654 2 1983 so o4 610,9 
10 oa E 2107 as % 657,6 
12 10,52 En 238 so 98 7073 
14 11,99 5 23,76 55 100 7600 
16 1363 2% 5a do 102 3159 
17 1453 27 2674 65 104 375,1 
18 1548 28 28,35 7% 106 937,9 
19 1648 2 30,04 so 108 1004,4 
2 1754 30 3182 o no 10746 


Apêndice 


Grandezas termodinâmicas para 
substâncias selecionadas a 


298,15 K (25 °C) 


AH; AG; s AH; AG} s 
Substância (kJ/mol) (kJ/mol) (J/molK) Substância (kJ/mol) (kJ/mol) (J/mol K) 
Aluminio Cls, diamante) 1,88 24 243 
Alls) 0 o 282 C(s, grafite) o 0 569 
AICL (s) -7056 -630,0 1093 -106,7 640 3094 
ALO,() 16698 15765 510 -139,3 686 2144 
ai -679,9 6351 2623 
aas -748 508 1863 
Bats) y CA 267 2092 208 
BaCO (5) -1216,3 -11376 1121 523 sal 294 
BaO(s) -553,5 -5251 7042 ms -39 296 
Berilio -103,85 -23,47 269,9 
Be(s) 0 o 944 -124,73 -15,71 3100 
Beo(s) “6084 5791 1377 476 50 210 
Be(OH),(s) -9058 -8179 5021 829 1297 262 
j 490 1245 1728 
Bromo CHOH) -201,2 -1619 237,6 
Br(g) 111,8 8238 1749 CH,OH() -238,6 -166,23 126,8 
Br (aq) -120,9 -1028 80,71 OH) 2351 685 2827 
Brg) 30,71 314 2453 CHOH) -2777 7476 1607 
Br,(1) o 0 1523 CH O(s) -1273,02 -910,4 2121 
HBr(g) -3623 -53,22 19849 coa mos 1372 1979 
Cálcio co.(g) -3935 -3944 2136 
Calg) 173 1455 1548 HGH,O,0) -487,0 -3924 1598 
Cals) 0 o aa Césio 
Caco, Cs(g) 76,50 49,53 175,6 
(scalcita) -12074 -1128,76 9288 Est) 209 003 9207 
CaCl, (s) -795,8 -748,1 1046 sto) o o 8515 
-12196 -1167,3 68,87 CsCl(s) 442,8 44 1012 
2635,5 -604,17 3975 
-9862 -898,5 834 Chumbo 
-14340 -1321,8 106,7 Pb(s) 9 9 68,85 
PbBr, (s) -277,4 -260,7 1610 
PbCÒ, (s) -699,1 6255 1310 
7184 6729 1580 PINO, (a) -421,3 -246,9 3033 


Química: a ciência central 


AH; AG; S AH; aG? S 
Substância (g/mol) (W/mol)  (/mol K) Substância (kj/mol)  (kjmo) (J/mol K) 
PANOS) 4519 — = Flúor 
PbO(s) 273 -187,9 68,70 Flg) 80,0 6190 1587 
ia Flag -3326 -2788 38 
E(g) o O mz 
cig) 1217 1057 1652 as P . £ 
cip -672 am 565 EG) DOA JUGE- WAB 
Ci(g) 0 0 22% Fósforo 
HÉI(an) 672 -1312 565 PO) 1632 
HCI(g) -923 -9527 186,69 pg) 2181 
Pg) 280 
Cobalto P(S, vermelho) 2285 
Co(g) qe m to Pis branco) 41,08 
Co(s) o o 254 311,7 
Cobre 217 
Cul) 3384 2986 1663 300,8 
Cuf) 0 o 333 2102 
CuCl,(s) -205,9 -161,7 108,1 — 
CuO) -156,1 283 4259 2259 
Cu,O(s) -170,7 -1479 9236 325 
22 
Cromo 1582 
Cr(g) 3975 326 1742 
Crts) o o 236 Hidrogênio 
CrO) -1139,7 -1058,1 81,2 HG) 21794 20326 1146 
H' (aq) o o o 
Enxofre Hg) 1562 15170 1089 
S(s, rômbico) O o 31,88 (9) o O 13058 
S,(g) 1023 a309 a 
sO.(g) -296,9 2155 lodo 
sOs(g) -395,2 2562 Kg) 10660 7016 180,66 
so: (aq) -909,3 201 K (ag) -5519 -5157 1113 
soci, (0) -2456 = L(g) 6225 1937 260,57 
H,S(g) -20,17 205,6 1,6) o 0 n673 
H. SO (ag) -909,3 201 Hig) 25,94 13 2063 
iso.) -814,0 156,1 tá 
Escândio Li(g) 1593 1266 1388 
Selg) sms 361 1747 ufs) o 0 209 
Sets) o o E Li (aq) -2385 -034 122 
Li'(g) 6857 6485 1330 
Trima LiCi(s) -408,3 -3840 593 
SrO(s) -592,0 -561,9 549 
Sr(g) 1644 1100 1646 Magnésio 
k Me(g) 171 125 1486 
Ferro Mg(s) o o 51 
Fels) 4155 3698 1805 MEIO) -66 -5921 896 
Fels) 9 o 2715 MgO(s) -SOL8 -5696 268 
Feia) -87,86 -8493 1134 Mg(OH),(s) -9247 -833,7 6324 
Fe% (ag) =769 1054 2933 k 
FeCL(s) -341,8 -302,3 117,9 Manganês 
FeCl(s) =400 84 123 Mn(g) 207 2385 1736 
Fe0O6) -21,9 2552 6075 Mn(s) o o 320 
Fe,0,(s) -822,16 -740,98 89,96 MnO(s) -3852 -3629 597 
FeO) AMZ 1042 1464 MrO.(s) -5196 648 5314 
Fe5,(5) an5 -1601 sa MnO (a) 54 472 1912 


Apêndice C Grandezas termodinâmicas para substâncias selecionadas a 298,15 K (25"C) 


AH AG7 5 AH; aG; S 
Substância (kJ/mol) (mol) (J/mol K) Substância (kj/mol) Gg/mol)  /mol K) 
Prata 
6083 3176 17489 Agl) o o0 as 
0 0 TIO Ag (ag) 10590 7710 7393 
-2304 -184,0 1445 AgCits) “270 -1097 9611 
-264,9 -210,5 1925 Ag,0(5) -3,05 -02 1213 
AgNO) -1244 -3341 1409 
4297 3845 1821 Rubídio 
Nite) o o 299 Rb(g) 858 58 1709 
NICI (5) -305,3 -259,0 9765 Rb() o 0 7678 
NIOG) -2397 any 379 RbCi(s) 05 20 92 
i RbCIO,(s) -3924 220 152 
Nitrogênio a 
Ng) 4555 1533 Selênio 
Ng) o INS H, Selg) 297 o E sad 
NH, (a) -26,50 1113 i 
NH;(g) -16,66 1925 ERA 
Hg) 1594 2385 a ` 
NEEN É pés sa Sicts) -7322 -7085 1661 
NH, C(s) -314,4 -203,0 946 T A 
NH,NO,(s) -3656 -1840 151 cio : 
9027 8671 21062 
3384 SLB 24045 73 1537 
3 816 10359 2200 0 sas 
N O,(8) 966 9828 3043 -2651,9 590 
NÓCitg) 526 663 264 5743 1480 
HNO;(a) -2066 -110,5 146 NaBr(ag) -3647 1410 
HNO; (g) -73,94 2664 NaBr(s) -349,3 8682 
Sans Na,CO,(s) -1047,7 1360 
A) 275 o wa NaCas) -393,0 1155 
Og) o 0 2050 fes En 
Eom Te a a NaHCO,(s) -947,7 -8518 1021 
-241,82 -228,57 18883 NaNO,(am) -62 -3724 207 
e A AR NaNO (s) -467,9 -367,0 1165 
-13610 10548 229 NoRa) e 9a 498 
-187,8 -120,4 1096 NaoH6s) anie S bao 
Potássio Titânio 
Kg) 6117 1602 Tg -s o dada 
KO) o Mer TO o 0 3076 
wss B7 TICI (9) -7632 -726,8 3549 
a uo TCK) -8042 -7281 2219 
OD 287 -9447 BA 5029 
-1064,58 155,44 
-39313 2881 5142 asi 1822 
-3221 os o o 289 
T us 
-298 1130 
-378,9 7891 1307 952 1609 
KOH(aq) -410,5 916 0 0 a63 
-a51 -3694 5 
-348,0 3182 439 


Apêndice 


Constantes de equilíbrio 
em meio aquoso 


Nome Ka 


Acético 
Ácido sulfídrico 
Arsênico 
Arsenoso 
Ascórbico 
Benzóico 

Bórico 
Butanóico 
Carbônico 


10107 30x10º 


56x10" 


17x 10° 40x107 


Cloroacético 
Cloroso 

Fenol 

Fluorídrico 

Fórmico 

Fosfórico 

Hidroazóico 
Hipobromoso 
Hipocloroso 
Hipoiodoso 

lódico 

fon hidrogeno cromato 
Íon hidrogeno selenato 
Lático 

Malônico 

Nitroso 

Oxálico 

Paraperiódico 
Peróxido de hidrogênio 
Pirofosfórico 
Propiónico 

Selenoso 

Sulfúrico 

Sulfuroso 

Tartárico 


62x10* 42010" 


20x10“ 


64x107 
53x 10° 


44x 10° 


53x 10° 
12x10? 
64x 10° 
46x107 


Apêndice D Constantes de equilíbrio aquosas 


de dissociação pa 
Nome Fórmula K, 

Amônia NH, 18x10 
Anilina GHNH, 43x10” 
Dimetilamina (ČH) NH  54x10* 
Etilamina GHNH,  64x10* 
Hidrazina HNNH, 13x10% 
Hidroxiamina HONH, 11x10% 
Metilamina CHNH, dax 10t 
Piridina CHN 17x10° 
Trimetilamina (CH)N 64x105 


Nome Fórmula K, Nome Fórmula K, 
Bromato de prata AgBrO, 55x10 Hidróxido de cálcio Ca(OH), 65x10% 
Brometo de cobre(l) CuBr 5,3x 10° Hidróxido de cobalto(ll)  Co(OH), 1,3 x10 
Brometo de prata AgBr 50x 10” Hidróxido de cobre(l) Cu(0H), 48x10% 
Carbonato de bário Baso, 50x10º Hidróxido de cromo(ll) Cr(OH); 16x10" 


mio caco, 18x10 Hidróxido de ferro(ll) Fe(OH), 79x 10% 
io (calcita) CaCO, 45x10º Hidróxido de magnésio Mg(OH), 16x10 
Carbonato de chumbo(l) PbCO, 74x10" Hidróxido de manganès(II) Mn(OH), 1,6 x10" 


Carbonato de cobalto(ll) CoCO, 1,0x10_ Hidróxido de níquel(I) Ni(OH), 60x 101 
Carbonato de cobre(II) Cuco, 23x10 Hidróxido de zinco 3,0» 1014 
Carbonato de estrôncio 9,3x 10 | lodato de lantânio 611072 
Carbonato de ferro(11) 21x10" odeto de mercúrio(l) 11x10% 
Carbonato de magnésio 35x 10º Todeto de prata 83107 
Carbonato de manganês(!l) MnCO, 50x10 — Oxalato de bário 16x 10 
Carbonato de prata AgCO, 81x10º — Oxalato de magnésio 8,6 x 10° 
Carbonato de zinco ZnCO, 1,0x10  Oxalato de zinco 27x10* 
Carbonato de níquel(11) NiCO, 13x107 Sulfato de bário 11x10" 
Cloreto de chumbo(ll) 17x 10º Sulfato de cálcio 24x10º 
Cloreto de mercúrio(!) 12x10 Sulfato de chumbo(ll) 63x107 
Cloreto de prata 18x 101 Sulfato de prata 15x 10º 
Cromato de bário 21x10% Sulfeto de cádmio* 810% 
Cromato de cálcio 71x10* Sulfeto de chumbo(ll)* PbS 3x10% 
Cromato de chumbo(ll) PbCrO, 28x10® Sulfeto de cobalto(ll)* CoS 5x10? 
Cromato de prata AgCrO, 12x10 Sulfeto de cobre(ll)* CuS 6x107 
Fluoreto de bário BaF, 17x10“ Sulfeto de estanho(I1)* SnS 1x10% 
Fluoreto de cálcio Car, 39x10" Sulfeto demanganês(ll)' MnS 2x10® 
Fluoreto de chumbo(Il) PbE, 3,6x10* Sulfeto de mercúrio(Il)* Hgs 2x10 
Fluoreto de lantânio LaF, 2x10” Sulfeto de prata* S 6x10" 
Fosfato de cálcio Ca(PO), 20x10% Sulfeto de zinco* 2x10% 
Hidróxido de cádmio Ca(OH), 25x10™ Sulfeto de níquel()* NiS 310% 


* Para o equilibrio de solubilidade do tipo MSG) + HOU) = MP“) + HS (a) + OH) 


Apêndice 


Potenciais padrão de redução a 25 °C 


Semi-reação EV) | Semi-reação EV 
Aga) + e — Ag(s) +0,799  HO;(aq) + H,O()+ 2 — 30H (aq) +0,88 
AgBr(s) + e” —> Ag(s)+ Br (am) +0,095  H,O;(aq) + 2H'(aq) +26 — 2H,0(1) +1,776 
AgCI(s) + e” — Ag(s)+ CI (ag) +0222 Hg (a) +2e — 2Hg(1) +0,789 
Ag(CN):(aq) + e” —> Ag(s) + 2CN (aq) -031 (a) + 2e” — Hg? (aq) +0,920 
Ag:CrO,(s)+ 2e" —» 2Ag(s)+ CrOp (ag) +0446  Hg*(ag)+ 2e" — Hg(l) +0,854 
Aglls) +e — Ag(s) +T (ag) -0151 L(5)+2e" —» 21 (ag) +0,556 
AgÍS,O, E + e —> Ag(5) + 28,07 (a) +00 1O;(aq) + 6H'(aq)+ 5e —> (5) +3H,0() 41,195 
AL (ag) + 3e” — Alls) -166 Kla)+e —K(s) -2,925 
H,AsO, (aq) + 2H'(ag) + 2e" —> 40559  Li'(aq)+ e —> Li(s) -3105 

HAS O. (aq) + H,O(1) Mg”(aq)+ 2e- —> Mg(s) -237 
Ba”(aq) + 2e" —> Ba(s) -290 — Mn*(ag)+ 2e- —> Mn(s) -118 
BiO'(aq) + 2H'(aq) + 3e” —> Bits) + HOQ) +032 (5) + AH (aq) + 2e" —> +3 
Br(l)+2e — 2Br (aq) +1,065 1) +2H, OU) 

BrO” (ag) + 6H(aq) + 5e —> 152 MnO;(ag) + SH'(am) + 5e —> +1,51 

Br1)+ 3H,0(1) Mr (aq) + 4H,O(1) 
2C0.(8) + 2H'(ag) + 2e — HCO (aq) -049 MnO; (aq) +2H,0(1) + 3e —> +0,59 

(aq) + 2e” —> Ca(s) -287 MnO,(5) + 4OH (aq) 

Cd” (ag) + 2e” — Cd(s) -0403  HNO,(ag) + H'(aq)+ e —» NO(g)+ HOM) +1,00 
Ce“ (aq) + e — Ce” (aq) +161 N4g)+4H,0()+de —> -1,16 
CL(g) + 2e" — 2C- (aq) +1359 AOH (ag) + NH) 

HCO (am) + Ha) + e — Ch(g)+ HOM) +163 NA9)+5H(a9)+ de —> NH; (aq) 3 
CIO (am) + H.O(I) +20 — 4089 NO;(aq) + 4H (aq) + 3e — +0,96 

CI (aq) + 20H (ag) NO(g) +2Hº0(1) 

CIO; (01) + 6H'(aq) + 5e — +147 Na'(ag)+ e —> Nals) mn 

CL(g)+ 3H,0(1) Ni”(aq) + 2 — Nils) -028 
Což(aq) + 2e" — Co(s) -0277 O(g) + 4H (ag)+ de — 2H,O(1) +123 
Co*(aq) + e — Co” (am) +1842  O:(g) +2H,0(1) + 4e” — 40H (aq) +040 
C> (aq) + 3e —> Cr(s) -074 O(g) + 2H (ag) + 2e" — H;O;(ag) +0,68 
Cr (aq) + e — Cr” (aq) -041 O(g) +2H'(ag)+ 2e —> O(g) + HOU) +2,07 

(ag) + 14H'(ag) + 6e — +4133 Pb(aq)+2e" —» Pb(s) -0,126 
(am) + TH,O() PDO“(5) + HSO“hs (a) + 3H'(aq) +20 —>  +1,685 
CO7 (ag) + 4H,O(1) + 3e” — -013 — PPSO,(5)+2H,0(1) 

Cr(OH).(s) + 50H (ag) PASO, (5) + H'(ag) + 2e —> Pb(s) + HSO;(aq) 0356 
Cu (aq) + 2e” — Cu(s) 40337 PICĘ (aq) + 2e" —> Pis) + ACI (aq) +073 
Cu” (ag) + e” — Cu'(ag) 40,153 S(s) +2 (a) + 2e — H:S(g) +0141 
Cu(ag) + e —> Cus) 40521 H.SO (a) + AH (aq) + de —> S(5) + 3H,OU) +045 
Cul(s)+ e” —> Cu(s) + (ag) -0185  HSO;(ag) + 3H'(ag) +20 —> +017 
Edg)+2e —> 2F (ag) 4287 H;SO;(aq) + H,O() 

(am) + 2e” —> Fe(s) -0440 Sn*(aq) + 2e —> Sn(s) -0136 
Fe™(aq) + e — Fe*(ag) 40771 Snt()+2e- —> Sn”(aq) +0,154 
Fe(CN)} (aq) + e“ —> Fe(CN)i-(aq) 4036 VO: (aq) + 2H'(ag)+ e —> +1,00 
2H'(ag) + 2e —> Hg) 0,000 O? (am) + H,O(1) 
2H,0(1)+ 2e” — H,(g) + 20H (ag) -083 — Zn™(ag) + 2e" — Zn(s) -0,763 


TÁ 
QUÍMICA : 
A CIÊNCIA CENTRAL & 


BROWN LeMAY BURSTEN MURPHY WOODWARD STOLTZFUS 


[ 19433 voun) ] 


O conteúdo essencial, a exatidão científica, a autoria renomada e a abordagem cla- 
ra e objetiva são características já conhecidas que fazem desta obra um verdadeiro 
clássico. Agora, extensivamente revista e atualizada, e com o auxílio de quadros 
informativos, questões de reflexão que permeiam o livro e novos exercícios, esta 
edição traz uma abordagem ainda mais dinâmica, uma vez que relaciona os assun- 
tos abordados aos objetivos dos estudantes e os estimula a pensar e agir como um 
cientista. 


Indicado para os estudantes de química, física, engenharias e ciências biomédicas, 
esta obra não é somente um livro de referência, mas sim uma ferramenta central 
e indispensável desenvolvida para ser utilizada como fonte de consulta para obter 
informações e para aprender e desenvolver habilidades, pois seu conteúdo, além de 
trazer uma abordagem profunda, abrangente e consistente da química moderna, 
também prepara os alunos para a química avançada. 


sv.pearson.com.br 

A Sala Virtual oferece, para professores, apresentações em PowerPoint; galeria de 
imagens; e banco de exercicios (em inglês). Para estudantes, todos os apêndices 
referenciados no livro; respostas dos exercicios selecionados; respostas dos 
quadros Reflita e Resolva com ajuda da figura; respostas dos exercicios Para 
praticar, exercícios adicionais de múltipla escolha; e galeria de imagens. 


1) Este livro também está disponível para compra em formato e-book. 


Para adquiri-lo, acesse nosso site. 


ISBN 9 430-056 


9 7 


loja.pearson.com.br 


885. 105652 


